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Equilibri di fase
Ricordiamo che una fase è una porzione di materia omogenea in ogni 
sua parte (cioè le sue proprietà chimiche e fisiche non dipendono dal 
punto in cui vengono misurate) 

Un liquido, un gas o un solido sono delle fasi. 

Un solido riscaldato fonde e diventa liquido; un liquido riscaldato 
evapora e diventa gas. 

È possibile trasformare una fase in un altra variando la pressione e/o 
la temperatura. Quando una fase viene trasformata in un'altra si parla 
di transizione di fase. Le principali transizioni di fase sono: 

Solido liquido    Liquido                 gas/vapore

Fusione

Solidificazione

Evaporazione

Condensazione

Sublimazione

Deposizione

Solido gas/vapore

Equilibri di fase

Ogni cambiamento di stato è accompagnato da una variazione
nell’energia del sistema.

Ogniqualvolta i cambiamenti coinvolgono la rottura delle forze
intermolecolari, sarà necessario fornire energia.

La rottura dei legami intermolecolari porta ad un sistema meno ordinato.

Maggiori sono le forze intermolecolari, maggiore è l’energia richiesta per
superarle durante il cambiamento di stato

L’entalpia (energia) necessaria a far avvenire il processo di fusione di un
solido è chiamata spesso calore di fusione (DHfus)

L’entalpia (energia) necessaria a far avvenire il processo di evaporazione
di un liquido è chiamata spesso calore di evaporazione (DHvap)

Per il ghiaccio DHfus = 6.01 kJ mol-1 ; per l’acqua DHvap = 40.67 kJ mol-1

È richiesta una minor energia per consentire alle molecole di muoversi le
une rispetto le altre (fusione) che per separarle completamente
(evaporazione).
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Equilibri di fase
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Equilibri di fase

Quando due fasi sono in equilibrio tra loro, ∆G�= 0

Quindi, ∆H� , ∆S� e T del passaggio di stato sono legate tra loro.

∆H� ��� �
� = ∆H� ��� �

� + ∆H���
�

Come conseguenza, i valori delle variazioni delle funzioni distato per i
composti quando non si formano nei loro stati fondamentali devono tener
conto del necessario passaggio di stato:

Esempio:
Calcolare la temperatura di fusione del mercurio, sapendo che 

∆H� 
�= 2.295 kJ mol�� e ∆S� 

�= 9.794 J mol�� K��
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Equilibrio liquido-vapore
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t = 0                         t

Pressione di 
vapore

Equilibrio liquido-vapore

In tali condizioni, il sistema si trova in uno stato di equilibrio
termodinamico.

La pressione osservata nel recipiente in condizioni di equilibrio è dovuta
ad una parte dell'acqua liquida che è evaporata e viene detta pressione
di vapore.

La pressione di vapore dipende dalla temperatura a cui viene
mantenuto il recipiente: maggiore è la temperatura, e maggiore è il
valore finale della pressione di vapore.

Per ogni valore di temperatura, esiste un corrispondente valore di
pressione di vapore all'equilibrio.

Poniamo dell'acqua in un recipiente chiuso in cui è
stato fatto preventivamente il vuoto. Manteniamo il
sistema così ottenuto a temperatura costante.

Con un manometro misuriamo come la pressione
all'interno del recipiente varia nel tempo: la pressione
aumenta dal valore nullo fino ad un valore determinato,
e poi rimane costante.
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Equilibrio liquido-vapore

È interessante analizzare il raggiungimento dello stato di equilibrio di
questo sistema a livello molecolare.

Appena abbiamo introdotto l'acqua liquida nel recipiente, tutte le
molecole sono nella fase liquida: esse possiedono una certa energia
cinetica e si muovono caoticamente, pur restando “legate” le une alle
altre dalle interazioni intermolecolari.

È importante realizzare che le molecole non hanno tutte la stessa
energia: le energie molecolari sono distribuite statisticamente attorno ad
un valore medio, determinato dalla temperatura a cui l'esperimento viene
condotto.
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Equilibrio liquido-vapore

Per questo motivo, alcune delle molecole alla superficie del liquido
hanno energia sufficiente per sfuggire alle forze di attrazione
intermolecolari e passare così nella fase vapore.

Il numero di molecole che evaporano per unità di tempo rappresenta la
velocità di evaporazione: tale velocità dipende dalla temperatura ed è
costante a temperatura costante.

Se il processo di evaporazione fosse l'unico ad avvenire, tutta l'acqua
liquida posta nel recipiente evaporerebbe

Tuttavia, le molecole passate in fase vapore possono essere catturate
nuovamente dal campo di potenziale delle molecole in fase liquida: la
probabilità che ciò avvenga è proporzionale alla concentrazione di
molecole nella fase gassosa e quindi alla pressione, dato che
n/V = P/RT e T = cost.

Quindi, man mano che l'acqua evapora, la pressione della fase gassosa
aumenta e così pure la velocità di condensazione.
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Equilibrio liquido-vapore

Si raggiunge necessariamente la situazione in cui la velocità di
condensazione eguaglia quella di evaporazione.

In tale situazione, nell'unità di tempo, il numero di molecole che
evaporano è uguale a quello delle molecole che condensano: ne segue
che il numero di molecole in fase gassosa rimane costante nel tempo e
quindi la pressione non varia ulteriormente (P =nRT / V )

Questo è lo stato di equilibrio che si osserva macroscopicamente.

La descrizione molecolare dell'equilibrio liquido-vapore illustra un
concetto fondamentale della chimica: l'equilibrio dinamico.

Tempo
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Equilibrio liquido-vapore

Quando un sistema chimico raggiunge l'equilibrio, le trasformazioni non
si sono fermate, ma continuano alla stessa velocità in direzioni opposte:
nel caso dell'equilibrio liquido-vapore, si osserva che la pressione nel
recipiente non varia più col tempo, ma ciò non significa che il passaggio
delle molecole dalla fase liquida a quella gassosa e viceversa si è
arrestato; invece, evaporazione e condensazione continuano ad
avvenire incessantemente, ma alla medesima velocità
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Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore
La natura dinamica (e non statica) dell'equilibrio chimico fa sì che un
sistema chimico all'equilibrio possa reagire ad una perturbazione
raggiungendo spontaneamente un nuovo stato di equilibrio.

Ad esempio, supponiamo che il recipiente contenente l'acqua liquida in
equilibrio col suo vapore sia un cilindro con pistone. Cosa succede se
improvvisamente aumentiamo il volume sollevando il pistone?

All'equilibrio, la velocità di condensazione era uguale a quella di
evaporazione. L'aumento di volume provoca una diminuzione della
pressione e della concentrazione nella fase vapore (n/V = P/RT). Ciò, a
sua volta, provoca una diminuzione della velocità di condensazione
(mentre la velocità di evaporazione non varia, dipendendo solo dalla
temperatura).

Il sistema non è più all'equilibrio: nell'unità di tempo, il numero di
molecole che condensano è minore di quello delle molecole che
evaporano

Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore

In tale situazione si avrà un passaggio netto di molecole dalla fase
liquida a quella vapore e la concentrazione nella fase vapore (e la
pressione) aumenterà nel tempo.

D'altro canto, l'aumento della concentrazione nella fase vapore
provocherà un'accelerazione del processo di condensazione (la cui
velocità è proporzionale alla concentrazione nella fase gassosa)

La velocità di condensazione (e la pressione) aumenterà nel tempo
finché raggiungerà nuovamente il valore della velocità di evaporazione:
a questo punto il sistema è di nuovo all'equilibrio
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Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore

In modo perfettamente analogo possiamo descrivere ciò che avviene
se, mentre il sistema si trova in condizione di equilibrio,
improvvisamente riduciamo il volume abbassando il pistone. Questa
volta, la diminuzione di volume provoca un improvviso aumento della
pressione e della concentrazione nella fase vapore (n/V = P/RT ). Ciò, a
sua volta, provoca un aumento della velocità di condensazione (mentre
la velocità di evaporazione resta sempre costante, perché la
temperatura è costante). Il sistema non è più all'equilibrio: nell'unità di
tempo, il numero di molecole che condensano è maggiore di quello
delle molecole che evaporano. In tale situazione si avrà un passaggio
netto di molecole dalla fase vapore a quella liquida e la concentrazione
nella fase vapore (e la pressione) diminuirà nel tempo. La diminuzione
della concentrazione nella fase vapore provocherà un rallentamento del
processo di condensazione (la cui velocità è proporzionale alla
concentrazione nella fase gassosa). La velocità di condensazione (e la
pressione) diminuirà nel tempo finché raggiungerà nuovamente il valore
della velocità di evaporazione e a questo punto il sistema è nuovamente
all'equilibrio

Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore

La semplice descrizione dell'equilibrio liquido vapore ora vista spiega
anche la dipendenza della pressione di vapore dalla temperatura. Si è
visto che la velocità di evaporazione dipende solo dalla temperatura ed
è connessa con l'energia cinetica posseduta dalle molecole del liquido:
maggiore è la temperatura, maggiore è l'energia cinetica media delle
molecole e maggiore sarà il numero di molecole che riescono ad
abbandonare la superficie del liquido nell'unità di tempo.

Si è anche visto che l'equilibrio viene raggiunto quando la velocità di
condensazione raggiunge il valore di quella di evaporazione.

Supponiamo che il sistema si trovi in condizioni di equilibrio a una certa
temperatura. Cosa accade se innalziamo improvvisamente la
temperatura?

A temperatura più elevata, l'energia cinetica media delle molecole nella
fase liquida aumenta e di conseguenza aumenta la frazione di molecole
che, nell'unità di tempo, passano nella fase vapore: subito dopo
l'innalzamento della temperatura la velocità di evaporazione è quindi
maggiore della velocità di condensazione.
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Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore
La concentrazione di molecole d'acqua nella fase vapore aumenti
(perché, nell'unità di tempo, si ha un passaggio netto di molecole dalla
fase liquida alla fase vapore)

Un aumento della concentrazione in fase vapore porta necessariamente
ad un aumento della velocità di condensazione (vcond n/V = P/RT ): la
velocità di condensazione (e la pressione) continua ad aumentare fino a
che raggiunge il valore (più elevato a causa dell'aumento di
temperatura) della velocità di evaporazione. A questo punto il sistema
ha raggiunto un nuovo stato di equilibrio e la pressione del vapore è
aumentata.
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Perturbazione dell’equilibrio liquido-vapore

In modo identico si discute la reazione del sistema in oggetto ad un
repentino abbassamento della temperatura.

In questo caso, la velocità di evaporazione diventa improvvisamente
minore della velocità di condensazione. Ciò implica che si abbia un
passaggio netto di molecole di acqua dalla fase vapore alla fase liquida.

D'altro canto, ciò porta a una diminuzione della concentrazione nella
fase vapore e quindi ad una diminuzione della velocità di
condensazione: questo processo continua fino a che,
necessariamente, la velocità di condensazione ridiventa uguale a
quella di evaporazione. Il sistema è di nuovo all'equilibrio e la pressione
del vapore è diminuita.
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Principio di Le Chatelier

La reazione del sistema liquido/vapore ai cambiamenti di volume o
temperatura che abbiamo discusso illustra un principio generale che
viene detto “principio di LeChatelier” o “principio dell'equilibrio
mobile”: Quando un sistema che si trova in uno stato di equilibrio
dinamico viene perturbato, esso raggiunge un nuovo stato di equilibrio
lungo un percorso che tende ad annullare l'effetto della perturbazione.

Il principio di Le Chatelier è utilissimo perché consente di prevedere in
modo estremamente semplice la direzione in cui si evolve un sistema
chimico inizialmente all'equilibrio in seguito ad una data perturbazione.

Principio di Le Chatelier

Ridiscutiamo l'influenza di un cambiamento di volume o temperatura sul
sistema liquido/vapore alla luce del principio di Le Chatelier.

Se perturbiamo il sistema con un aumento di volume, ci dobbiamo
aspettare che il sistema si evolva cercando di minimizzare tale
perturbazione. Il modo che il sistema ha di annullare l'aumento di
volume è quello di produrre una certa quantità di vapore per occupare lo
spazio addizionale resosi disponibile. In effetti abbiamo visto prima che
questo è proprio ciò che avviene.

Se la perturbazione è un aumento di temperatura, ciò significa che del
calore viene trasferito dall'ambiente al sistema. Secondo il principio di
Le Chatelier, ci dobbiamo aspettare che il sistema si evolva cercando di
consumare il calore introdotto. Ciò può avvenire se una certa quantità di
liquido evapora (infatti, il processo di evaporazione è endotermico).
Ritroviamo così il risultato precedentemente ottenuto.
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Principio di Le Chatelier

Se il sistema all'equilibrio viene perturbato con una repentina
diminuzione di volume, il principio di Le Chatelier prevede il
raggiungimento di un nuovo stato di equilibrio attraverso un processo
che minimizzi la perturbazione. Il modo di vanificare la diminuzione di
volume è quello di condensare una parte del vapore “per ridurre
l'affollamento causato dallo spazio ridotto”: ciò è in accordo con le
conclusioni a cui eravamo precedentemente arrivati.

Se, infine, la perturbazione consiste in una diminuzione di temperatura,
ciò significa che del calore viene trasferito dal sistema all'ambiente
circostante. Il principio di Le Chatelier prevede che il sistema tenderà a
produrre del calore per contrastare la perdita dovuta alla perturbazione.
In accordo con le precedenti considerazioni, si prevede la
condensazione di una certa quantità di vapore (la condensazione è un
processo esotermico).

Diagrammi di fase

Riconsideriamo l'esperimento dell'equilibrio liquido vapore. Abbiamo visto
che, per ogni temperatura del bagno termostatico, si raggiunge una (e una
soltanto) determinata pressione di equilibrio. Possiamo allora eseguire
una serie di misure della pressione di equilibrio corrispondente a
temperature via via minori a partire, ad esempio, dalla temperatura
ambiente. Riportando le coppie di valori P e T così ottenuti in un grafico
otterremo un ramo di curva che rappresenta il luogo dei punti in cui acqua
liquida e acqua vapore coesistono in equilibrio.

Continuando a diminuire la temperatura del termostato, si arriverà al
punto in cui l'acqua appena introdotta ghiaccia. Anche in questo caso,
tuttavia, parte dell'acqua solida evaporerà per occupare il volume vuoto a
disposizione generando una pressione di equilibrio con un meccanismo
perfettamente analogo a quello che abbiamo discusso per l'equilibrio
liquido vapore.
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Diagrammi di fase: 

Liquido

Pressione

Gas Temperatura

Teb

1 atm

Diagrammi di fase

Continuando ad eseguire misure a temperatura sempre più bassa,
possiamo tracciare sul diagramma P-T un secondo ramo di curva che
rappresenta il luogo dei punti in cui acqua solida e acqua vapore
coesistono in equilibrio.

Chiaramente questo secondo ramo di curva si ottiene come continuazione
del primo (semplicemente, a un certo punto, l'acqua introdotta nel
recipiente non resta più liquida, ma diventa ghiaccio): ne segue che, nel
corso della diminuzione di temperatura, dobbiamo essere passati per una
coppia di valori (PT, TT) in cui si ha coesistenza di acqua liquida, solida e
gassosa in condizioni di equilibrio. Tale punto nel piano P, T viene detto
punto triplo.

Immaginiamo ora di portare la temperatura del termostato al valore del
punto triplo (TT): sul fondo del cilindro si troverà dell'acqua liquida e del
ghiaccio, mentre il resto del recipiente sarà occupato da acqua gassosa
alla pressione PT.
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Diagrammi di fase: 

Liquido

Pressione

Gas Temperatura

TT                     Teb

PT

1 atm

PT = 4.58 torr

TT = 0.098 °C

Teb = 100 °C

S
o
lid

o

Diagrammi di fase

Se in tali condizioni aumentiamo di poco la pressione sul pistone, il
volume a disposizione dell'acqua gassosa diminuirà facendo aumentare la
pressione dell'acqua gassosa fino al valore della pressione esterna. Se
non succedesse nient'altro, il sistema avrebbe raggiunto un nuovo
equilibrio. Tuttavia, abbiamo visto prima che un aumento di pressione
della fase gassosa provoca un aumento della velocità di condensazione:
ne segue che la pressione dell'acqua gassosa all'interno del cilindro non
resta al valore aumentato, ma tenderà a diminuire poiché si avrà un
passaggio netto di acqua dalla fase gassosa a quelle condensate (liquida
e solida).

Siccome la pressione esterna rimane sempre costante al valore di poco
superiore a PT, si conclude che tutta l'acqua gassosa condenserà. A
questo punto la pressione esterna sarà bilanciata dalla pressione
esercitata dalle fasi condensate (liquida e solida) e tutta l'acqua gassosa
sarà scomparsa.
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Diagrammi di fase

Se ora aumentiamo ancora la pressione, osserveremo che tutto il ghiaccio
si scioglierà e rimarrà solo acqua liquida. Per far ricomparire ghiaccio in
equilibrio con acqua liquida a questa pressione maggiore dobbiamo
diminuire la temperatura rispetto a TT .

Continuiamo ad aumentare la pressione e, per ogni valore di P,
determiniamo il corrispondente valore di temperatura per cui acqua liquida
e ghiaccio coesistono in equilibrio (acqua gassosa non ce n‘è più perché il
pistone è ormai arrivato a contatto delle fasi condensate!): in questo modo
possiamo tracciare sul diagramma P-T un terzo ramo di curva che parte
dal punto triplo e che rappresenta il luogo dei punti in cui si ha equilibrio
fra acqua liquida e acqua solida.

I tre rami di curva sul piano P-T ottenuti in questo esperimento
costituiscono quello che si chiama un diagramma di fase, cioè, per
quanto visto, un diagramma che mostra le coppie di valori di pressione e
temperatura per cui si ha equilibrio fra le diverse fasi in cui può esistere
una sostanza.

Diagrammi di fase: H2O

Liquido

S
o
lid

o

Pressione

Gas Temperatura

TT                     Teb

PT

1 atm

Tcong

PT = 4.58 torr

TT = 0.098 °C

Teb = 100 °C 
Tcong = 0 °C
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Diagrammi di fase
(Nel caso più semplice) il diagramma di fase divide il piano P-T in tre zone,
delimitate dai tre rami di curva discussi: ciascun ramo rappresenta il luogo
dei punti di equilibrio fra due fasi mentre in ciascuna regione del piano P-T,
la temperatura e la pressione sono tali per cui solo una fase (solida, liquida
o gassosa) può esistere in condizioni di equilibrio. La temperatura a cui si
ha equilibrio solido-liquido alla pressione di 1 atm viene detta temperatura
normale di congelamento; analogamente, la temperatura a cui si ha
equilibrio liquido-vapore alla pressione di 1 atm viene detta temperatura
normale di ebollizione. In generale, l'ebollizione è una transizione dalla
fase liquida a quella vapore quando la pressione di vapore del liquido è
uguale o maggiore della pressione esterna. Mentre nell'evaporazione solo
le molecole della superficie del liquido passano in fase vapore,
nell'ebollizione, tutte le molecole del liquido (anche quelle che si trovano al
di sotto della superficie) passano in fase vapore: ciò si manifesta con la
formazione di bolle di vapore nella massa del liquido. La formazione delle
bolle è dovuta proprio al fatto che la pressione di vapore del liquido
uguaglia la pressione esterna: infatti, affinchè una bolla possa formarsi e
crescere, bisogna che la pressione del vapore al suo interno sia uguale alla
pressione esterna, che è uguale a quella atmosferica (più il piccolo
contributo dovuto al peso del liquido soprastante).

Diagrammi di fase

Il ramo di curva relativo all'equilibrio liquido-vapore non si estende
all'infinito verso le alte temperature. Ad una certa temperatura, detta
temperatura critica, si arresta bruscamente. La pressione
corrispondente è detta pressione critica.

Per temperature maggiori della temperatura critica, l'energia cinetica
delle molecole è talmente elevata che non esiste più un confine netto
fra gas e liquido: comprimendo un gas ad una temperatura maggiore
del valore critico, non si riesce ad ottenere una fase liquida. Il
comportamento in queste condizioni è diverso sia da quello della fase
gassosa che da quello della fase liquida e in effetti ci si trova di fronte
ad una nuova fase, che viene genericamente definita come fluido
supercritico.
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Diagrammi di fase: H2O

Liquido

S
o
lid

o

Pressione

Gas Temperatura

TT                     Teb

PT

1 atm

Tcong

PT = 4.58 torr

TT = 0.098 °C

Teb = 100 °C 
Tcong = 0 °C

FLUIDO
SUPERCRITICO

Diagrammi di fase

Nella maggior parte dei composti, la curva solido-liquido ha una
pendenza positiva. Tale pendenza è razionalizzabile sulla base del fatto
che, per la maggior parte dei composti, la fase solida ha una densità
maggiore di quella liquida. Infatti, se il sistema si trova su un punto della
curva di equilibrio solido-liquido e la pressione viene aumentata a
temperatura costante, una delle due fasi scompare trasformandosi
nell'altra. Sulla base del principio di Le Chatelier, si deduce facilmente
che l'aumento di pressione provocherà la scomparsa della fase che, a
parità di massa, occupa il maggior volume, cioè la fase meno densa.
Quindi, nella maggior parte dei casi, sarà la fase liquida a scomparire e
ciò spiega la pendenza positiva della curva.

L'acqua costituisce un'eccezione a questo comportamento, presentando
una curva di equilibrio solido-liquido con pendenza negativa: cioè il
ghiaccio fonde per compressione. Ciò si spiega con il legame idrogeno,
che nell'acqua è particolarmente forte ed importante. A causa delle forti
interazioni idrogeno, la struttura del ghiaccio è molto aperta (cioè nel
ghiaccio sono presenti molti “vuoti”) e ciò fa sì che la densità del
ghiaccio sia minore di quella dell'acqua liquida.
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Diagrammi di fase: CO2

Liquido

Solido

Pressione

Vapore

Temperatura
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Phase diagram for pure CO2
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Termodinamica 

Le curve P-T del diagramma di fase vengono descritte dall’equazione di 
Clapeyron:

dp

dT
=  

∆S���

∆V���
=

∆H���

T∆V���

Termodinamica 
Per il passaggio solido-liquido:

dp

dT
=

∆H���

T∆V���

� dp =
�

�∗

∆H���

∆V���
�

dT

T

�

�∗

Se la temperatura di fusione è T* alla pressione p*, e T è la temperatura di 
fusione alla pressione p:

p = p∗ +
∆H���

∆V���
ln

T

T∗
≈ p∗ +

� − T∗

T∗

∆H���

∆V���

Questa è l’equazione di una retta la cui pendenza dipende da ∆V��� (∆H���

è sempre positivo!) 
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Termodinamica 
Per il passaggio liquido-vapore (e solido vapore):

dp

dT
=

∆H���

T∆V���

∆H��� è positivo; ∆V��� è positivo ma molto grande. Quindi dp/dT è molto 

piccolo mentre dT/dp è molto grande. Come conseguenza, la temperatura
di ebollizione risulterà fortemente dipendente dalla pressione (al contrario
della temperatura di fusione).
Siccome il volume molare di un gas/vapore è molto maggiore del volume 
molare del corrispondente liquido/solido:

∆V���≈ V� � =
RT

p

Termodinamica 
Per il passaggio liquido-vapore (e solido vapore):

dp

dT
=

∆H���

T RT p⁄

Riarrangiando:

d ln p

dT
=

∆H���

RT�

Equazione di 
Clausius-Clapeyron

Integrando, se la temperatura di ebollizione è T* alla pressione p*, e T è la 
temperatura di ebollizione alla pressione p:

p = p∗��� χ =
∆H���

R

1

T
−

1

T∗


