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1 Entalpia liberă (poteņtialul Gibbs)

În multe transformări termodinamice presiunea şi temperatura sistemului nu
variază şi rămân egale cu presiunea şi temperatura mediului ambiant. Să consid-
erăm o transformare la temperatură constantă şi presiunea constantă. Atunci:

L = p [Vf − Vi]

Deoarece transformarea se efectuează la temperatură constantă:

L 6 Fi − Ff
Astfel:

pVf − pVi 6 Fi − Ff
Ff + pVf 6 Fi + pVi

Definim o nouă funçtie de stare pe care o notăm cu:

G = F + pV = U − pV − TS (1)

şi care poartă numele de entalpie liber̆a sau potenţialul Gibbs. Atunci:

Gf 6 Gi

a
Rezultă că într-o transformare efectuată la temperatură constantă şi presiune

constantă potenţialul Gibbs nu poate să crească. Prin urmare, dacă presiunea
şi temperatura unui sistem termodinamic sunt menţinute constante, starea sis-
temului în care entalpia liberă este minimă, este o stare de echilibru.

Diferenţiem relaţia (1) şi se obţine:

dG = TdS − pdV + pdV + V dp− TdS − SdT (2)

dG = V dp− SdT (3)

Deoarece G = G(p, T ):

dG =

(
∂G

∂p

)
T

dp+

(
∂G

∂T

)
p

dT (4)

rezultă:

V = −
(
∂G

∂p

)
T

şi S = −
(
∂G

∂t

)
p

(5)
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2 Entropia

Din egalitatea fundamentală a termodinamicii:

dU = TdS − pdV (6)

dS =
dU + pdV

T
(7)

Rezultă că entropie S poate fi considerată o funçtie caracteristică în U şi V
adică S = S(U, V ). Astfel:

1

T
=

(
∂S

∂U

)
V

şi
(
∂S

∂V

)
U

=
p

T
(8)

3 Sisteme deschise

Considerăm că sistemul este deschis. În acest caz, entropia se va exprima ca
fiind funçtie de energia internă, volumul şi masa sistemului:

S = S(U, V,M) (9)

dS =

(
∂S

∂U

)
dU +

(
∂S

∂V

)
dV +

(
∂S

∂M

)
dM (10)

Semnificaţia primelor două derivate este dată de relaţiile (8):

∂S

∂U
=
1

T
;

∂S

∂V
=
p

T
(11)

iar:
∂S

∂M
= −µ

T
(12)

unde µ poartă numele de potenţial chimic. Astfel:

dS =
1

T
dU +

p

T
dV − µ

T
dM (13)

dU = TdS − pdV + µdM (14)

În cazul când S = const. şi V = const.

dU = µdM (15)

Rezultă că în cazul sistemelor deschise când sistemul schimbă masă cu mediul
extern, µ reprezintă energia raportată la unitatea de masă pe care sistemul o
schimbă cu sistemul extern în condi̧tii de entropie şi volum constante.
Trebuie remarcat faptul că relaţia S = S(U, V,M) conţine numai mărimi

extensive. Împăŗtim sistemul în n păŗti egale:

U → U/n, V → V/n, M →M/n, S → S/n
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şi apoi le unim într-un sistem ce conţine m păŗti. Atunci:

U → mU/n, V → mV/n, M → mM/n, S → mS/n.

Astfel:
m

n
S = S

(m
n
U,

m

n
V,

m

n
M
)

Notând cu k = m/n se obţine:

S(kU, kV, kM) = kS(U, V, M)

Derivăm această relaţie în raport cu k:

∂S

∂(kU)
U +

∂S

∂(kV )
V +

∂S

∂(kM)
M = S(U, V,M) (16)

Facem k → 1. Rezultă:

S =
∂S

∂U
U +

∂S

∂V
V +

∂S

∂M
M (17)

S =
1

T
U +

p

T
V − µ

T
M (18)

Atunci:

µ =
U + pV − ST

M
=

G

M
= g(p, T ) (19)

Rezultă că pentru o substanţă pură, potenţialul chimic este egal cu entalpia
liberă a unităţii de masă.

4 Echilibrul de fază

Până în momentul de faţă discuţia s-a axat asupra unor sisteme omogene, adică
asupra unor sisteme în care proprietăţile sunt aceleaşi în diverse puncte ale
sistemului. În continuare ne vom referi la sisteme eterogene. Aceste sisteme
sunt formate din două sau mai multe sisteme omogene sau faze. Prin faz̆a
înţelegem orice parte fizic distinctă, separată de celelalte păŗti ale sistemului
de o suprafaţă bine definită pe care diverse mărimi suferă discontinuităţi. Un
sistem format din două faze poartă numele de sistem bifazic. Ca exemplu de
sisteme bifazice se pot menţiona: sistemul apă - vapori de apă: Să considerăm
două faze care pot schimba masă între ele (Fig. 1). Pentru întregul sistem izolat
de exterior:

U = U1 + U2; V = V1 + V2; M =M1 +M2 (20)

Deoarece sistemul total este izolat de exterior, energia internă U , volumul V
şi masa M sunt constante. Rezultă:

dU1 = −dU2, dV1 = −dV2, dM1 = −dM2 (21)
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Figure 1: Două sisteme termodinamice izolate de exterior care pot schimba între
ele masă.

Entropia sistemulul este suma entropiilor celor două subsisteme:

S = S1 + S2 ; dS = dS1 + dS2 (22)

dS =

(
dU1
T1

+
p1
T1
dV1 −

µ1
T1
dM1

)
+

(
dU2
T2

+
p2
T2
dV2 −

µ2
T2
dM2

)
(23)

Când sistemul este în echilibru, entropia atinge un maxim şi dS = 0. Ţinând
cont de (21) se obţine:

dS =

(
1

T1
− 1

T2

)
dU1 +

(
p1
T1
− p2
T2

)
dV1 −

(
µ1
T1
− µ2
T2

)
dM1 = 0 (24)

De aici:
1

T1
− 1

T2
= 0; T1 = T2 (25)

Aceasta este condi̧tia de echilibru termic.

p1
T1
− p2
T2
= 0; p1 = p2 (26)

Aceasta este condi̧tia de echilibru mecanic.

µ1
T1
− µ2
T2
= 0; µ1 = µ2 (27)

Relaţia (27) reprezintă condi̧tia de echilibru chimic.
Deoarece pentru o substanţă pură potenţialul chimic este egal cu entalpia

unităţii de masă rezultă:

g1(p, T ) = g2(p, T ) (28)

Egalitatea (28) este o curbă a cărei proieçtie în planul (p, T ) reprezintă curba
de echilibru a fazelor.

5 Tranzi̧tii de fază

Trecerea dintr-o fază în alta poartă numele de tranziţie de faz̆a. De exemplu, în
cazul substanţelor pure prin tranzi̧tii de fază putem menţiona topirea, vapor-
izarea şi sublimarea.
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Noţiunea de stare de agregare nu coincide întotdeauna cu cea de fază. Astfel
numeroase corpuri se găsesc sub diverse forme cristaline care corespund aceloraşi
stări de agregare. Fenomenul este cunoscut sub numele de polimorfism. Un
exemplu extrem de cunoscut este fierul care la temperatura T1 = 1183 K trece
din structura cristalină cubică cu volum centrat în structura cubică cu fȩte
centrate, iar la T2 = 1663 K trece din nou în structura cubică cu volum centrat.

Trecerea de la o fază la alta se caracterizează printr-o discontinuitate a
entropiei. Aceasta determină existenţa unei călduri latente. Aceste transformări
poartă numele de tranziţii de faz̆a de speţa I.
În afara acestui tip de tranzi̧tie există şi un alt tip de tranzi̧tie de fază care

are loc fără căldură latentă. Ea poartă numele de tranziţie de faz̆a de speţa a
II-a.
Ca exemplu de tranzi̧tii de spȩta I, amintim schimbările stărilor de agregare

(topire-solidificare, vaporizare-condensare, sublimare-desublimare). Astfel de
tranzi̧tii au loc la temperatură constantă iar căldura schimbată cu mediul este
de forma:

Q = λm (29)

unde λ este căldura latentă specifică. În cazul topirii, sublimării şi vapor-
izării sistemul primeşte căldură, în timp ce în cazul desublimării, solidificării
şi lichefierii sistemul cedează căldură.

5.1 Izotermele lui Andrews

Izotermele Andrews reprezintă izotermele gazului real. Pentru obţinerea lor se
consideră un gaz real care se comprimă la temperatură constantă. Vom con-
sidera ca substanţă de lucru bioxidul de carbon. La temperaturi scăzute (mai
mici de 31,1 ◦C), presiuni scăzute şi volume mari comprimare izotermă urmează
aproximativ legea Boyle-Mariote. Creşterea presiunii prin micşorarea volumului
se face până la o anumită valoare, de la care micşorarea volumului în continuare
nu mai duce la creşterea presiunii în sistem. Se constată începerea lichefierii
gazului. Presiunea rămâne constantă până se lichefiază tot gazul. Când aceasta
s-a petrecut, pentru micşorarea în continuare a volumului sistemului sunt nece-
sare presiuni foarte mari. Într-un punct P de pe palierul AB al izotermei I
(Fig.2) starea sistemului constă în existenţa a două faze, una gazoasă şi una
lichidă aflate în echilibru.
Aceasta deoarece fixând volumul sistemului la valoarea V1 la temperatura

T1 masa în stare de lichid şi gaz nu mai variază în timp. Echilibrul care se
realizează este un echilibru dinamic, în sensul că numărul de molecule de lichid
ce trec din lichid în stare de gaz în unitatea de timp este egal cu numărul
de molecule ce trec din stare de gaz în stare de lichid în unitatea de timp.
Gazul aflat în echilibrul cu lichidul din care provine reprezintă vaporii saturaţi
iar presiunea sa este presiunea vaporilor saturaţi. Presiunea vaporilor saturaţi
este presiunea maximă a vaporilor care pot exista la o anumită temperatură.
Poŗtiunea orizontală AB descrie o transformare de fază.

5



Figure 2: Izotermă Andrews

Figure 3: Familie de izoterme Andrews

Prin creşterea temperaturii, lungimea palierelor izotermelor se reduce până
când ajunge la un punct. Acest punct se numeşte punct critic. În acest punct are
loc lichefierea întregii cantităţi de substanţă. Parametrii sistemului în punctul
critic se numesc parametrii critici (temperatură critică, presiune critică şi volum
critic). Temperatura critică şi presiunea critică sunt parametrii ce depind doar
de substanţa considerată. Volumul critic depinde şi de masa sistemului. Pentru
CO2 temperatura critică este de tc = 31, 1 ◦C şi presiunea critică este 7, 38MPa.
În punctul critic dispare orice deosebire dintre lichid şi vapori. Pe izotermele cu
temperaturi mari t > 31, 1 ◦C nu mai apare fenomenul de lichefiere al lichidului.
Trasând o muļtime de izoterme în coordonate p − V se pot distinge trei

regiuni (Fig3):
I - în care substanţa este sub formă de lichid;
II - în care starea lichidă este în echilibru cu vapori saturanţi;
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III - în care substanţa este în stare de gaz.
În a treia regiune când T < TC gazul poate fi lichefiat şi el poartă denumirea

de vapori. Când T > TC , gazul nu mai poate fi lichefiat. Atunci prin gaz vom
înţelege acea stare a substanţei care nu se poate lichefia, temperatura ei fiind
peste temperatura critică.

În timpul lichefierii gazului sistemul cedează în exterior o cantitate de căldură
numită căldură latentă de vaporizare. Acestă căldură raportată la unitatea de
masă, reprezintă căldura latentă specifică.

5.2 Vaporizarea

Este procesul de trecere a unei substanţe din starea lichidă în starea gazoasă.
Ea depinde de condi̧tiile în care se afl̆a lichidul.

5.2.1 Vaporizarea în vid (în volum limitat)

Experimental, s-a constatat că vaporizarea în vid prezintă următoarele carac-
teristici:
- este instantanee
- ea încetează când presiunea vaporilor atinge o valoare maximă care este

egală cu presiunea vaporilor saturanţi la temperatura la care are loc vaporizarea.
Când la o anumită temperatură presiunea vaporilor este mai mică decât pre-
siunea maximă (a vaporilor saturanţi) se spune că aceşti vapori sunt nesaturaţi.
Referitor la vaporii saturaţi presiunea acestora are următoarele proprietăţi:

- nu depinde nici de masa fazei lichide nici de masa fazei gazoase;
- la o temperatură dată depinde doar de substanţa din care au provenit;
- este presiunea maximă a vaporilor unui lichid la o temperatură dată;
- creşte cu creşterea temperaturii (presiunea la care se obţin palierele de pe

izotermele lui Andrews creşte cu creşterea temperaturii).

5.2.2 Vaporizarea în atmosfera gazoasă (în volum limitat)

- este lentă şi are loc până ce presiunea paŗtială a vaporilor ajunge la presiunea
paŗtială a vaporilor saturanţi;
-presiunea vaporilor saturanţi nu depinde de presiunea atmosferei în care are

loc vaporizarea.

5.2.3 Evaporarea

Este vaporizarea unui lichid prin suprafaţa sa liberă într-o atmosferă nelimitată.
Vaporizarea lichidului prin suprafaţa sa face ca imediat deasupra lichidului să
se găsească vapori amestecaţi cu aer. Aceasta nu înseamnă că presiunea totală
creşte în spaţiul de deasupra lichidului, ci se micşorează presiunea paŗtială a
aerului. Vaporii migrează în sus astfel că nu se va ajunge la o valoare a presiunii
paŗtiale a vaporilor deasupra lichidului egală cu presiunea vaporilor saturanţi.
Astfel procesul de evaporare va continua până când tot lichidul se va transforma
în vapori. Pentru a avea loc evaporarea este necesar ca presiunea atmosferică
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Figure 4: Echilibru lichid-gaz

să depăşească valoarea presiunii vaporilor saturaţi. În caz contrar, va avea loc o
fierbere foŗtată. În plus este necesar ca atmosfera să nu fie saturată cu vaporii
substanţei respective. Viteza de evaporare reprezintă masa de lichid care se
evaporă în unitatea de timp:

v = k
(pm − p)

p0
S

unde pm este presiunea vaporilor saturanţi la temperatura la care are loc evap-
orarea, p este presiunea atmosferică, S suprafaţa lichidului iar k un factorul de
propoŗtionalitate de ce depinde de viteză relativă a aerului de deasupra lichidu-
lui.

5.2.4 Fierberea

Fierberea reprezintă vaporizarea în toată masa lichidului. Legile fierberii sunt:
1. La o presiune dată deasupra lichidului, fierberea are loc la o temperatură

mereu aceiaşi, pentru fiecare lichid, numită temperatură de fierbere.
2. La temperatura de fierbere presiunea vaporilor saturanţi este egală cu

presiunea ce se exercită deasupra lichidului.

5.3 Diagrame de echilibru

5.3.1 Diagrama de echilibru lichid-vapori (vaporizare si condensare)

Graficul presiunii corespunzătoare echilibrului lichid-vapori în funçtie de tem-
peratură este prezentat în Fig.4. El se obţine reprezentând presiunea palierelor
izotermelor lui Andrews în funçtie de temperatură.

Acest grafic poate fi interpretat ca dependenţa presiunii vaporilor în funçtie
de temperatură. Mai mult, o astfel de dependenţă o putem privi ţinând cont
de legea a doua a fierberii, ca fiind dependenţa temperaturii de fierbere de pre-
siune (fierberea are loc când presiunea vaporilor saturaţi este egală cu presiunea
vaporilor de deasupra lichidului).
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Figure 5: Curbe de echilibru solid -lichid

5.3.2 Echilibrul solid lichid (topirea şi solidif icarea)

Topirea reprezintă trecerea unui corp din faza solidă în cea lichidă, iar so-
lidificarea procesul invers.

În cazul topirii corpurilor amorfe (care nu au o structură cristalină), nu
se poate preciza o temperatură de topire ci numai un anumit interval de tem-
peratură pe care are loc trecerea treptată a corpului din starea lichidă în cea
solidă.
Topirea corpurilor solide cu structură cristalină se deosebeşte de topirea

corpurilor amorfe. În acest caz:
1 - La o presiune dată topirea are loc întotdeauna la aceiaşi temperatură

pentru un corp în stare pură.
2 - Temperatura rămâne constantă în tot timpul topirii. Odată cu topirea

are loc şi o variaţie a volumului corpului. În general prin topire volumul corpului
creşte, astfel încât pentru o astfel de substanţă creşterea presiunii externe duce
la o întârziere a topirii şi duce la creşterea temperaturii de topire. Pentru sub-
stanţele al căror volum se micşorează la topire, mărirea presiunii este favorabilă
procesului de topire şi temperatura de topire scade (Fig.5).
În timpul topirii unui corp trebuie să i se furnizeze căldură din exterior, nu-

mită căldură latentă de topire. Procesele de topire şi solidificare fiind reversibile
temperatura de solidificare este aceiaşi cu temperatura de topire, iar căldurile
latente specifice sunt egale.
Variaţia energiei interne a unui corp prin topire este:

4U = Q− L = mλt − p (Vlichid − Vsolid) (30)

unde λt este căldura latentă specifică.

5.3.3 Echilibrul solig - gaz (sublimarea şi desublimarea)

Trecerea unei substanţe direct din faza solidă în cea gazoasă se numeşte sub-
limare iar procesul invers desublimare. Exemplu de substanţe care sublimează
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Figure 6: Echilibrul solid- gaz.

sunt iodul, naftalina, apa.
Vaporii aflaţi în echilibru cu faza solidă se numesc tot vapori saturanţi iar

presiunea lor se numeşte presiune de vapori saturanţi. Ca şi în cazul celorlalte
transformări de fază, se poate trasa o curbă de echilibru solid-vapori. Ea poate fi
interpretată ca fiind modul în care variază presiunea vaporilor saturaţi proveni̧ti
direct din stare solidă cu temperatura (Fig.6).

5.3.4 Punctul triplu

Punctul triplu este punctul de interseçtie al curbelor de echilibru vapori-solid,
solid-lichid, lichid-vapori al unei substanţe. În acest punct cele trei faze: solidă,
lichidă şi gazoasă, sunt în echilibru. Punctul triplu al unei substanţe e carac-
terizat de o anumită temperatură şi presiune. Astfel în cazul apei temperatura
punctului triplu este de tt = 0, 01 ◦C şi pt = 4, 6 torr. 1 torr este presiunea
care este creată de o coloană de mercur cu înăļtimea de 1 mm şi este egală cu
133,3 Pa. 1 atm (atmosferă) este presiunea creată de o coloană de mercur cu
înăļtimea de 760 mm, adică o atmosferă este egală cu 760 torr sau 1, 013× 105
Pa. Deoarece abaterile mici de la valorile presiunii şi temperaturii punctul triplu
conduc la dispari̧tia uneia din faze, punctul triplu al apei este ales ca reper fix
al scării temperaturii absolute. Pentru apă curbele de echilibru şi punctul triplu
sunt arătate în Fig.7.

5.4 Ecua̧tia Clausius-Clapeyron

Să considerăm două faze şi să exprimăm condi̧tia de echilibru chimic dintre
acestea:

g1(p, T ) = g2(p, T ) (31)

Se derivează egalitatea în raport cu temperatura şi se ţine cont că presiunea
nu este o variabilă independentă ci depinde şi ea de temperatură. Atunci:(

∂g1
∂T

)
p

+

(
∂g1
∂p

)
T

dp

dT
=

(
∂g2
∂T

)
p

+

(
∂g2
∂p

)
T

dp

dT
(32)
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Figure 7: Punctul triplu pentru apă.

Notând cu (
∂g

∂T

)
p

= −s (33)

entropia unităţii de masă şi (
∂g

∂p

)
T

= v (34)

volumul unităţii de masă, rezultă:

−s1 + v1
dp

dT
= −s2 + v2

dp

dT
(35)

Atunci:
dp

dT
=
s2 − s1
v2 − v1

(36)

Variaţia de entropie se calculează considerând egalitatea fundamentală a ter-
modinamicii şi faptul că transformarea de fază are loc la temperatură constantă:

s2 − s1 =
∫ 2

1

δq

T
=
λ1→2
T

(37)

unde λ1→2 este căldura latentă specifică necesară ca substanţa să treacă din
starea 1 în starea 2. Rezultă;

dp

dT
=
1

T

λ12
v2 − v1

(38)
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Aplica̧tie: Variaţia presiunii vaporilor saturanţi cu temperatura.
Considerăm că faza 1 reprezintă apa în stare lichidă iar faza 2 corespunde

stării de vapori. Se ţine cont că v2 � v1 (volumul specific al apei în stare de
vapori este mai mare decât cel în stare lichidă). Atunci:

dp

dT
=
1

T

λ12
v2

(39)

unde λ12 este căldura latentă de vaporizare.
Din ecuaţia de stare a gazelor:

pV2 =
M

µ
RT (40)

prin împăŗtirea cu M rezultă şi ţinând cont că v2 = V2/M :

pv2 =
1

µ
RT (41)

rezultă:

v2 =
RT

µp
(42)

Atunci:
dp

dT
=
λ12µ

R

p

T 2
(43)

Notând cu A =
λ12µ

R
relaţia (40) devine:

dp

dT
= A

dT

T 2
(44)

Integrând rezultă:

ln p = −A
T
+ const. (45)

p = const. exp

(
−A
T

)
(46)

5.5 Probleme

1 Un sistem are entalpia liberă de forma:

G (p, T ) = RT ln

[
ap

(RT )
5/2

]

unde a şi R sunt constante. Să se determine Cp.
2 Un solid are căldura latentă λ şi temperatura de topire T . Să se calculeze

variaţia entropiei când masa m de substanţă se topeşte.
3 Un gram de apă se vaporizează izobar la presiunea atmosferică p =

1, 013× 105 Pa. Volumul apei în stare lichidă este Vl = 1 cm3 iar volumul apei
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în starea de vapori este Vv = 1671 cm3. Să se găsească lucrul mecanic efectuat în
cursul presiunii şi variaţia energiei interne. Se neglijează interaçtiunea vaporilor
cu aerul înconjurător. Se cunoaşte căldura latentă de vaporizare λ = 2, 26×106
J/kg.

13


