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Chapitre 0:

Préliminaire mathematique

0.1 Définition d’une fonction a deux variables :

Une fonction a deux variable est une application de E C IR2 vers IR qui a tout couple (x .y)
¢ EC IR> > IR

de E on associe le réel z. :
(x,y) >z

La relation qui existe entre les variables réels x, y et z est une équation caractéristique qui
lie les variables entre elles tel que :

z=z(X.y) ; Y=Y(X 2) ; X=X(y .z)

Exemple :

Pour un gaz parfait : P = P(V,T) = r1\F/2_T

nRT n’a
+_
V-nb V?

Pour un gaz de Van Der Waals : P =P(V,T) =

0.2 Dérivées partielles :

La dérivee partielle de la fonction z par rapporta x : (%) est la fonction dérivée normale
X
y

de z par rapport a X en supposant que y est constante
Exemple :

pv,T)="RT
>  Soit la fonction \

La dérivée partielle de P par rapport a VV a T constante est :

(ipj _MR [ip) __NRT

o) v EYD VE
nRT n%a

> Pour P(V.T):V—I‘lb V_z
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(@) _ MR [6_Pj ___NRT +2n2a
dT ), V-—nb V). (V-nb)? V3
Remarque :

0z
La dérivée partielle de la fonction (& par rapport a x (ou a y) est la dérivée normale
y

de cette fonction par rapport a x (& y) en supposant que y (ou x) est constante.

Exemple :

NRT
PV.T)=——
V1) ==
2 a_Pj o i(ﬁ) _20RT
oT GTVV oV 8VTT A
0 5_Pj __MR i(ﬁ_Pj __MR
or GVTV V? oV 8TVT V?

0.3 Différentielle totale exacte :

A une fonction z(x,y) de deux variables indépendantes x et y , on associe 1’application
difféerentielle notée dz, appelée différentielle totale exacte :

dz=(g) dx+(gJ dy
ox ), oy ),

Exemple :
nRT
P(\/.T)_T
oP oP nR nRT
dP=| — | dT +| — | dV =—dT -
[mjv (anT P~ MR g7 IR gy

Si la différentielle totale exacte d’une fonction z de deux variables indépendantes x et y
existe, alors la fonction z(x,y) vérifie :

2f(2)] -2((2) Crtre g Caue
™ 8yxy_8y ), | ritere de Cauchy

0.4 Relation entre les dérivées partielles

Soit la fonction z a deux variables x et y

z=z(xy)  y=y(x2) x=x(y.z)
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Leurs différentielles totales exactes sont :

dx:(
dy:(
o

OX

oy
oy

OX

Io/4

OX

dy +

z

dx +

dx +
y

Q
oz

%y

0z

0z

oy

y

X

X

dz

dz

dy

En injectant [1] dans [3], on trouve :

62} [GXJ (az
— || = dz+| —
ax)\az), oy

oz OX oz
&)y(ald“(aldy

0z

0z

oz

OX

"Z:(&Ma

OX

dz‘(&l(a

{“[&ng

dz et dy sont des applications indépendantes, alors pour que la relation précédente soit vrai

il faut que :

( 1‘(%1(@7
EIGRGES

OX

Jo
ol
(

}dz

jyzo

@
OX

)

5)(5)

\
——>

-
—(

o
5

[1]

[2]

[3]

&)

1

=)

0z

(5),

5

{5

X

Comme précédemment, en injectant [2] dans [3], on trouve :

oF

1

oz

%y

)

En injectant [6] dans [5], on trouve :

5)5)-5)

0.5 Application

[6]

E
oy

IG3N

oz
OX

)

Les coefficients thermoélastiques d’un fluide homogéne sont :

[4]

[5]

[7]
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10V

1) @, = \78_T)P : ¢’est le coefficient de dilatation isobare .il représente la variation

relative du volume du fluide par degré de variation de sa température
L’unité de &, kelvin®

10V

2) X1 = _\76_P)T : ¢’est le coefficient de compressibilité isotherme. Il représente

au signe — pres la variation relative du volume du fluide par unité de variation de sa pression.
L’unité de f; : pascal™

10P

3) By =—=—=)v : cest le coefficient d’augmentation de pression isochore .il

P oT
représente la variation relative de la pression du fluide par degré de variation de sa
température.

L’unité de B, : kelvin

Déterminons la relation entre les coefficients thermoélastiques :

D’apres la relation [7] on écrit :

(=) E)

oP oV 1 oT
w3, ) Sl
ot )y oP J); aV \V ),
En remplacant chaque dérivée partielle par son expression on trouve :
1

- B Py VN —=-1
B, Px: apV

L Py = &, | la relation qui existe entre les coefficients thermoélastiques d’un fluide.

I) Intégration d’une forme différentielle

L’intégration d’une différentielle total exacte ne dépend pas du chemin suivi mais
(X.¥¢)

uniquement par 1’état initial et I’état final : J‘(X_ V) dz = Z(Xf ' Y¢ ) - Z(Xi J yi)

Exemple : pour un gaz parfait monoatomique

3 3
L’énergie interne U du gaz s écrit sous la forme U = > NRT = dU = > nRdT
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Le gaz parfait passe d’un état d’équilibre 1 de température T, a un autre état d’équilibre de

température T,

La variation de 1’énergie interne durant cette évolution est :

[fdu=u,-u, =AU :gnR(Tz ~T,)
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Chapitre I:

Entropie —Energie libre- Relations
fondamentales- Machines thermiques

.1 A quoi sert la thermodynamique ?
Les notions de chaleur et de température sont les plus fondamentales de la
thermodynamique. On peut définir la thermodynamique comme la science de tous les
phénomenes qui dépendent de la température et de ses changements.

Le mot thermodynamique vient du grec “"thermos" et "dynamis" qui signifient "chaleur" et
"énergie”. Elle traite des problémes de conservation et de conversion des différentes formes
d'énergie. C'est un outil pour expliquer, contréler et prédire le comportement de systémes
physiques. Par exemple, elle sert :

» adéfinir les échanges d'énergie et de matiére,

» aprévoir les conditions dans lesquelles différents états physiques ou différentes
substances chimiques sont en équilibre,

» aprévoir les conditions dans lesquelles une réaction évolue spontanément.

1.2 Grandeurs intensives ou extensives
Parmi les grandeurs physiques qui déterminent I'état thermodynamique d'un systeme, on

distingue les grandeurs extensives et intensives.

Une grandeur extensive est une grandeur qui est proportionnelle a la quantité de matiére
contenue dans le systéme. Exemples :

aQ levolume,
a lamasse,

Q le nombre de particules d'une espece déterminée,

O [I'énergie et I'entropie - dans de nombreux cas,

Q lacharge électrique (il faut alors entendre somme au sens de somme
algébrique), ...

Autrement dit, une grandeur extensive est une grandeur qui est multipliee par k si I'on réunit
k systémes identiques en un seul systeme.

Une grandeur intensive est une grandeur qui est indépendante de la quantité de matiére
contenue dans le systeme. Exemples :
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O lapression,
O latempérature,
O lamasse volumique, I'énergie par unité de volume, ...

Si l'on réunit deux systemes identiques, donc a la méme température thermodynamique T,
en un seul et si I'ensemble est isolé, la température thermodynamique du systéme formé sera
aussi T.

Autrement dit, une grandeur intensive est une grandeur qui est inchangee si I'on réunit k
systemes identiques en un seul systéme.

Grandeurs EXTENSIVES Grandeurs INTENSIVES

* propriétés locales
* fonctions homogénes de degré 0 des
masses (ou des nombres de mole)

* décrivent le systeme dans sa totalité.
* fonctions homogenes de degré 1 des masses.

* additives « .
* o \ non additives
on peut diviser le systeme en de nombreuses | s
iy on peut mesurer leur valeur a
sous-unités.

chaque point du systeme.

Le rapport de deux grandeurs extensives ou de deux grandeurs intensives est une grandeur
intensive.

m

i \ P
Par exemple, la masse volumique moyenne d'un systéeme est V| rapport de deux
grandeurs extensives; elle est bien intensive.

P n

Pour un gaz parfait, RT V(R n'est pas une grandeur d'état mais une constante
universelle). C est la concentration molaire volumique des molécules, c'est une grandeur
intensive, elle est égale a un rapport de deux grandeurs extensives, V et n, ou de deux
grandeurs intensives, P et T (au facteur constant R pres).

1.3 Notion de phase 4 A

Une phase est une région de I’espace dans Systeme

laguelle toutes les grandeurs intensives - Phase

sont des fonctions continues des

coordonnées de 1’espace.
Les grandeurs d’état dépendent du point M(X,y,z). Toute région ou une grandeur est
indépendante de M forme une phase.

On se limitera aux phases uniformes c'est-a-dire a des régions de 1’espace ou tous les
parameétres intensifs ont la méme valeur en chacun des points de 1’espace.

Un systeme homogéne comprend une seule phase et un systéme hétérogéne en comprend
plusieurs.

Exemples :

v" Un mélange de plusieurs gaz constitue une seule phase.
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v Un morceau de cuivre et un morceau de zinc plongés dans une solution aqueuse
constituent trois phases.

v" Dans un tube & essai contenant de I’huile et de I’eau, on distingue deux phases.

1.4 Entropie

1.4.1 Introduction

Toute forme d’énergie peut étre mise sous la forme d’un produit de deux facteurs : un facteur
intensif et un facteur extensif.

Pour le travail, on écrit, pour une transformation réversible :

OW,w=-P.dV

Facteur Facteur
intensif extensif

Pour I’énergie calorifique, le facteur intensif est la température puisque c’est la différence
de température qui impose le sens des échanges de chaleur. Mais, quel est la nature du
facteur extensif de cette forme d’énergie, liée a la quantité de maticre ?

Par analogie avec 1’énergie mécanique, on €crit :

8Qrev =T.dS

ou dS, par analogie, est la variation infinitésimale du facteur extensif S, fonction d’état, que
I’on appelle entropie, lors d’une transformation réversible du systeme.

1.4.2  Nécessité d'un deuxieme principe
Le premier principe qui stipule la conservation de I'énergie présente des limites :

> Il permet de faire le bilan d'énergie des systémes, sans imposer de conditions
sur les types d'échanges possibles.

> Mais, ce bilan énergétique ne permet pas de prévoir le sens d'évolution des
systemes.

Exemples :

J Je - - .
%* sens des réactions chimiques ou des transformations naturelles,

* le transfert spontané de la chaleur du chaud vers le froid.

Le premier principe par son bilan n'exclut pas le transfert de la chaleur du froid vers le chaud
(ce qui est impossible), il n'explique pas l'irréversibilité de certaines transformations
spontanées ou naturelles.
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Nécessité d’introduire un deuxiéme principe dit aussi principe d'évolution, déduit des faits
expérimentaux.

Le deuxieme pincipe introduit une nouvelle fonction d'état entropie S qui décrit le
comportement des systémes.

> lentropie S d'un systéme croit si le systéme tend vers son équilibre : AS >0

> l'entropie S est maximum si le systéme est & I'équilibre.

1.4.3 Enonceé du deuxiéme principe

Lors de tout processus spontané, le désordre de I'univers augmente.

L'univers désigne le systeme et son environnement (milieu extérieur). Puisque I'entropie est
la mesure du désordre, la seconde loi de la thermodynamique s'écrit aussi:

Suniv T — dSuniv 2 0 — (dSsys + dsext) >0

A I'équilibre, I'entropie de I'univers est a sa valeur maximum, constante, et
dSuniv=0 — (dSsys + dSext) =0 a IléqUiIibre

L’entropie d’un systeme isolé¢ ne peut qu’augmenter; elle augmente jusqu’a une valeur
maximum qui correspond a un état d’équilibre stable du systeéme (état dans lequel le systeme
n’est plus susceptible d’évoluer sans I’intervention du milieu extérieur ).

Le deuxieme principe de la thermodynamique peut s’exprimer mathématiquement par :

ASeys >0
ASsys =0  pour un processus réversible ;

ASsys > 0 pour un processus irréversible.

Dans un systeme isolé, un phénoméne spontané s'accompagne donc toujours d'une
augmentation du désordre (de I’entropie) et se poursuit jusqu'a I'équilibre ou le désordre est
maximum.

ds = 22

On utilise généralement la seconde loi sous la forme:

pour qu'une transformation quelconque puisse se produire qui se décompose en:

d RQ
S = le processus est réversible (= a I'équilibre)

o . : .
ds > ?Q le processus est irréversible (= spontané)

0
dS < ?Q le processus est impossible ( = ne se fait pas)

Pr Abdallaoui Chapitre -S4 SMC Page 9



La variation d’entropie ne dépend que de I’état initial et de I’état final, I’entropie est une
fonction d’état.
1.43.1 Entropie d’une transformation réversible

Pour une transformation réversible on peut écrire, pour une mole :

0Q,., dT

oQ,., =C.dT et dSsys = T = C-?

dT
Qrev — deT et ASSyS — J‘C T
Si C est indépendante de la température dans I’intervalle Tra Toon a:

AS,,s =C.Ln P

1

Comme la transformation est réversible, 1’état initial et 1’état final sont identiques pour le
systeme et le milieu extérieur, eton a :

ds = —dS

ext

d’ou AS

AS_,, = —AS

sys et syst

= AS i +AS s =0

univ ext

Dans ce cas, ’augmentation d’entropie du systeme est compensée par la diminution de

méme valeur de I’entropie de la source de chaleur.

»  L’entropie se conserve donc au cours des échanges réversibles de chaleur se
faisant par contact direct entre deux systemes.

> Au cours de la transformation réversible du systéme, la variation totale
d’entropie de I’univers est nulle.
1.4.3.2 Entropie d’une transformation irreversible
Pour la transformation irréversible, la variation d’entropie du systeme est la méme, puisqu’il
va du méme état initial au méme état final :

Pour le systeme :

T
Qirrev :J‘CdT :C(TZ _Tl) et ASsys =C.Ln T—2

1

Par contre, la variation d’entropie de la source de chaleur (milieu extérieur) est différente
puisque 1’échange de chaleur s’opére a T suppose constant :

Comme Ta, la température de la source de chaleur, reste constante, et comme la quantité de
chaleur recue par le systeme est égale a I’opposé de la quantité donnée par la source de
chaleur (Qext = -Qirrev), ON peut écrire :
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Asext —_ Qirrev ——C (TZ _Tl)
T2 T2
La variation d’entropie totale de I'univers vaut :
AS,, = ASg +AS,, =CLn L) _¢ (T.-T) #0
Tl T2

On peut montrer que ASsys > - ASext, d’ou I’on déduit qu’au cours de la transformation

irréversible, le systéme a gagné plus d’entropie que la source n’en a perdue. Comme il n’y
a pas d’autres échanges cela signifie qu’une certaine quantité d’entropie a été créée.

Cette conclusion est fondamentale : au cours des transformations réelles, ou lors des
évolutions spontanées irréversibles des systémes, de I’entropie est créée.

L’entropie, grandeur extensive de 1’énergie calorifique, au contraire des autres grandeurs
extensives des autres formes d’énergie, est susceptible d’étre créée, jamais détruite : elle ne
satisfait pas au principe de conservation. C’est cette propriété remarquable qui fait de
I’énergie calorifique une forme d’énergie a part.

1.4.4 Entropie et désordre moléculaire

Supposons que 1’on jette un cristal de chlorure de sodium dans de I’eau pure : on observe sa
dissolution.

On passe donc spontanément d’un systéme ou la maticre est trés ordonnée a un systéme ou
elle est tres désordonnée.

lors de la dissolution d’un cristal parfait de chlorure de sodium dans de 1’eau pure, processus
naturel, spontané et irréversible au sens thermodynamique, I’entropie du systéme augmente
en méme temps que le désordre moléculaire :

———= L’entropie est donc une mesure du désordre moléculaire.

1.4.5 Calculs d’entropie

1.45.1 Entropie des corps purs

si le corps pur est un liquide dans les conditions standard, le calcul de son entropie fait
intervenir : D’entropie du solide depuis 0°K jusqu’a la température de fusion Tt avec
éventuellement une transformation allotropique, I’entropie de fusion a la température T, la
variation d’entropie du liquide depuis Tt jusqu’a 298°K :

T+ dT H 298 dT
S%98 = J' C.-—4 T

T T

1.4.5.2 Entropies des reactions chimiques

Comme pour la fonction enthalpie, on utilise le fait que 1’entropie est une fonction d’état,
ce qui permet d’écrire :
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Pour une réaction quelconque :

aA+bB — <c¢cC+dD
Ona: AS°T réaction = (€ S°1,c +d S°tp)-(aS°t a+bS°B)
1.5 Expression de la deuxieme loi

1.5.1 T et P constantes

aQ
(65),,, > e
Mais (6Q)r,r = (dH)pr
Donc T(dS)er = (dH)er

T(dS)er - (dH)er 2 0
d(TS-H)er 2 0
d(H-TS)er £ 0

On définit une nouvelle fonction, notée G et appelée énergie libre de Gibbs ou enthalpie
libre, telle que:

G=H-TS|

C'est une fonction d'état, puisque H, T et S sont des fonctions d'état.

En terme d'énergie libre, la seconde loi s'exprime par:

dG < 0 pour tout processus spontane a T et P constantes.
dG = 0 pour tout processus réversible (a I'équilibre) a T et P constantes.

En d'autres termes, I'énergie libre diminue lors d'une transformation spontanée (dG < 0)
jusqu'a une valeur minimum de G (dG = 0) ou I'équilibre est atteint. Les expressions ci-
dessus expliquent pourquoi on peut observer des processus spontanés ayant des
changements d'énergie aussi bien positifs que négatifs.

AT et P constantes, ni U ni S ne gouvernent seuls le sens spontané d'un phénomeéne.

C'est la compensation énergie interne-entropie, exprimée dans la fonction énergie libre G,
qui est le facteur essentiel. Un processus o AH > O peut étre spontané méme si U contribue
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a augmenter G, a condition que ce processus s'accompagne d'une augmentation suffisante
du désordre (c'est-a-dire a condition que AS soit suffisamment positif).

1.5.2 T etV constantes

(0Q)y 7
T

AV et T constants: (dS )V T =

Mais 3Q)vr = (dU)vr

Donc T(dS)vr 2 (dU)vr
T(dS)vr - (dU)vr 2 0

droi d(U-TS)vr < 0

On définit une nouvelle fonction d'état, notée F (ou parfois A) et appelée énergie libre de
Helmholtz telle que:

F=U-TY

Cette fonction fournit un critére d'équilibre et de spontan€ité utile pour les processus
isothermes et isochores.

.6 Changements d'entropie lors de processus réversibles
Au cours d'une transformation réversible, la premiére et la deuxiéme loi de la
thermodynamique conduisent a:

dS:aQ :dU—|—PdV
T T
ouencore : AU = TdS - PAV  (processus réversible)

1.6.1 Changement de température réversible

Lors d'une variation de température réversible a P constante, on a:

ds = aH _Ce gt o AS = j dS = I PdT

T T
De la méme facon, lors d'une variation de température réversible & V constant:
du C
ds = VT AS = de | VdT
TOT i m
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1.6.2 Changement de phase a I'équilibre et a T et P constantes

Par exemple:

phase?2 phase?2
ds — J- dH _ AH

fusion

— _ transistion
AStransition - T T
phasel phasel transistion
AS . AH fusion
fusion — T a T et P constants

1.6.3 Changement d'entropie lors de la vaporisation d'un liquide

pur a I'équilibre. Réqgle de Trouton

On a mesuré pour différent liquides, les températures et chaleurs de vaporisation standard,
c'est-a-dire sous une pression de 1 bar constante. On peut, a partir de ces données, calculer
I'entropie de vaporisation:

Teputiition (°C) | AHvap (kJ/mol) | ASvap (J/K.mol)
Argon -186 7,87 90,0
n-butane -2 22,3 82,0
CCly4 77 30,0 86,2
Benzéne 80 30,8 87,3
Mercure 357 59,3 94,1

On remarque que les valeurs de ASysp sont remarquablement voisines. C'est la regle de

Trouton :

ASvap~88 J/K.mol a la température d’ébullition standard.

Cette regle empirique permet d'estimer AHvap & partir de Teounition. Elle indique que la
vaporisation d'une mole de liquide pur s'accompagne généralement d'un méme
accroissement du désordre dans le systeme.

Il existe des exceptions a la regle de Trouton:

* |es liquides qui forment des liaisons hydrogenes, tels I'ammoniac, les alcools ou I'eau,
ont des ASvap plus grandes, variant de 96 a 109 J/K.mol, car ce sont des liquides plus
ordonnés que la normale ;

* les acides carboxyliques existent a I'état de dimeéres, méme en phase gazeuse. La
vaporisation s‘accompagne alors d'une moindre augmentation de désordre. ASvap
sont environ 63 J/K.mol.
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I.7 Evolution thermique spontanée a des temperatures
différentes
Que se passe-t-il lorsque I'on met en contact deux objets & deux températures différentes?
L'expérience quotidienne nous enseigne que I'objet le plus chaud refroidit, tandis que I'objet
initialement le plus froid se réchauffe.

Le systeme cesse cette évolution spontanée lorsque les deux objets sont a la méme
température. Pourquoi n'observe-t-on pas au contraire que la température de I'objet chaud
augmente davantage au contact de I'objet froid, ce dernier se refroidissant alors davantage?

Un tel transfert serait en accord avec la 1" loi, étant donné que la chaleur perdue par un
des objets soit gagnée par l'autre (conservation de I'énergie interne). Le calcul des
changements d'entropie du systeme montrent cependant, que le transfert d'énergie thermique
du froid vers le chaud serait contraire a la 2™ oi.

.8 Changements d'entropie lors de processus irréversibles
A l'exception des réactions a I'équilibre, les réactions chimiques sont en général des
processus irréversibles. Comment calcule-t-on le changement d'entropie d'une réaction?

On ne peut pas utiliser comme en thermochimie les réactions de formations standards, car,
contrairement a AH, on ne peut mesurer directement AS pour aucune réaction chimique (AS

est différent de of: )
T )

On utilisera plutdt I'entropie absolue des corps purs a la température considérée, S:

Asréaction - Sproduit 'Sréactifs

On calcule St a l'aide des enthalpies associées aux transitions de phases et de la capacité
calorifique en fonction de la température. Pour un gaz, par exemple:

Tfusion Tébul
ST _ So " J‘ C:P(sol.)dT n AH fusion n J‘ CP(qu.)dT n AHvap.
0 T Tfusion Teusion T Tébul

ou Sp est I'entropie du corps a T = OK.

On pourra donc déterminer I'entropie d'un composé a toute température si on peut estimer
son entropie a OK.

1.9 Troisiéeme loi de la thermodynamique - Entropie des
corps purs a OK.
Il est possible, a I'aide des Cp des réactifs et des produits d'extrapoler a basse température,
les entropies de nombreuses réactions chimiques ou transitions de phase. Dans la majorité
des cas, I'extrapolation a 0 K donne des valeurs extrémement petites, proches de zéro, Cela
indique que, au zéro absolu, les entropies des réactifs et des produits sont égales.

En d'autres termes, la plupart des corps purs possedent, a 0 K, la méme entropie So.
L'entropie est une mesure du désordre moléculaire. Ces corps purs ne peuvent posseder a 0
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K le méme degreé d'ordre tout en étant chimiquement différent que s'ils sont parfaitement
ordonnés et donc possédent tous une entropie nulle. Ce résultat constitue la troisieme loi de
la thermodynamique:

Scoprspurs =0 a 0K

Au zéro absolu (0°K) il n’existe qu’une seule fagon de décrire un cristal parfait, car non
seulement les ions occupent des positions fixes parfaitement définies dans I’espace, mais de
plus ils ne vibrent plus; dans ces conditions, I’entropie est nulle.

C’est I’expression du troisieme principe de la thermodynamique qui fonde 1’échelle des
températures thermodynamiques ou échelle Kelvin et qui définit des entropies absolues.

Cette derniére conséquence est importante : 1’entropie peut se définir de manicre absolue,
contrairement aux autres fonctions d’état telles que 1’énergie interne ou 1’enthalpie dont on
ne peut connaitre que les variations.

De la méme maniere que pour S, on peut exprimer I'enthalpie absolue d'un corps pur, Hr,
par:

Tfusion Tébul
HT = HO + ICP(SOI.)dT + AH fusion + ICP(qu.)dT + AHvap.
0 Tfusion

Cependant Ho n'est pas nul et dépend du corps considéré. Pour certaines applications, on
aura besoin des valeurs de (Ht - Ho= AH), que I'on trouve dans certaines tables.

1.10 Cycles et machines thermiques

1.10.1 Géneralités et definitions :
- Une transformation cyclique est une suite de transformations partant d’un état
initial pour finir & ce méme état initial.
- Une source de chaleur (ou thermostat) a la température Tex est un systéme capable

de céder ou d’absorber de la chaleur sans que sa température Tex: Varie.

- Une machine thermique est un dispositif dans lequel un fluide ou un gaz subit une
transformation cyclique. C’est un systtme qui effectue des cycles
thermodynamiques afin de :

» Produire du travail a partir de chaleur : conversion de 1’énergie
thermique (chaleur) en énergie mécanique (travail). On parle de

moteur thermique.

ou ’inverse
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» Produire de la chaleur a partir du travail : conversion de 1’énergie
mécanique en énergie thermique. On parle de machines génératrice

ou cycle récepteur.

Les machines sont donc des dispositifs qui permettent de convertir les différentes formes
d’énergies (de pression, potentielle, cinétique, thermique, mécanique) entre elles.

D’une maniére générale, le terme moteur thermique désigne toute machine thermique
transformant de la chaleur en travail, quels que soient, leur mode de fonctionnement et la
nature du fluide utilisé pour cette transformation.

Chaleur (énergie thermique) l Moteur Travail (Energie mécanique)
Perte
d’énergie

Parmi les machines génératrices, on trouve les installations de production de froid (appelées
machines frigorifiques), ou de chaleur (les pompes a chaleur), ainsi que, dans une certaine
mesure, les compresseurs.

Travail (énergie mécanique) -

Chaleur ou froid/

Perte

1.10.2 Cycle monotherme :

Un cycle est monotherme si le systeme n’échange de la chaleur qu’avec une seule source de
chaleur :

Source de

chaleur a Ts Systéme
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1.10.3 Les moteurs thermiques dithermes.
Un cycle est ditherme si le systéeme échange de la chaleur avec deux sources de chaleur :

Source de Source de
chaleur a Ty cha.leu:l:
T1>T: froide & T2

Il Faut absolument 2 sources de chaleur au minimum pour avoir un moteur.
Un moteur monotherme étant impossible a réaliser.

Le moteur ditherme est donc le moteur "minimal” qui échange de la chaleur entre deux
sources. Cet échange de chaleur (qui correspond globalement a une absorption de chaleur
sur un cycle) permet une perte de travail, c'est - a - dire de I'énergie motrice fournie a
I'extérieur.

Les moteurs dithermes prennent de la chaleur Q2 d’un corps chaud pour la convertir en

énergie motrice W. lls perdent cependant une partie de cette chaleur Q1 qu'ils rejettent a la
source froide. lls possedent donc un rendement défini par :

Avec W : travail total ; Q : chaleur recue

1.10.4 Le moteur idéal

Le Cycle de Carnot le moteur idéal, car il possede le meilleur rendement faisable pour un
travail donné.

Il est réversible, donc il est forcément composé de :

» Deux transformations isothermes
et
» Deux transformations adiabatiques qui permettent de passer de I'isotherme
chaude T a l'isotherme froide T1.

Q1 et Q2 sont forcément échangées sur les isothermes puisque les autres transformations
n'échangent pas de chaleur. Les sources chaudes et froides sont des thermostats, donc leur
température ne varie pas.

1.10.5 Définition du cycle de Carnot

Le cycle de Carnot constitue un exemple simple de machine, c'est-a-dire un instrument qui
permet la conversion de chaleur en travail ou de travail en chaleur.

Il comprend quatre étapes réversibles que I'on fait subir & n moles d'un gaz parfait :
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A : Une dilatation (détente) isotherme a la température T1=T>=Tchaude;
B : Une dilatation adiabatique de Tchaude @ T3 = Tiroide;
C : Une compression isotherme a Tz = T4 = Toide;

D : Une compression adiabatique de T4=Troide @ T1=Tchaude-

cvele moteur de Camnot cycle moteur quelcongue

"""" .

15007

1000 ]

2000 J

-+ 500 ]

n=025 \ 7

Calcul de W, O et AU pour chague étape

* Etape A :

Lors de I'expansion (détente) isotherme, une quantité de travail WA est fournie
(perdue) par le systéme. Simultanément, de la chaleur QAa est absorbée : AUa = 0

V, vV
WAz—IPdV=—nRT1InV—2<O

Vi ! (car V2>Vy)

AUA:WA'l'QA = QA :_WA anTl In 1//2 >0

1
* Etape B :

L 'expansion adiabatique du gaz conduit a son refroidissement de la température de
la source chaude T1 = T2 a la température de la source froide T3 = T4. Du travail est
fourni par le systéme (puisque c'est une expansion) mais aucun transfert de chaleur
n'a lieu.

AUg =Wpg =-n 6\/ (Tchaude - Tfroide) <O et QB =0
* Etape C :
AUc =0
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V., vV
We =—[PdV = —nRT,In=% >0
v Vs
3 (car V4<Vs)
V,
— QC:—WC:nRT3InV—<O
3
* Etape D :
AUp =Wp=n C_:\/ (Tchaude - Tfroide) >0 et QDZO

L'équation d'état du gaz permet de simplifier les expressions. Ainsi, lors de I'expansion
adiabatique (étape B), on a:

dUs =nC, dT = §Ws = -PdV

— RT
v — =
soit : et T \Y
_ T, . V. V.
C, In—%* — _RIn—=2 =RIn-2
chaude V2 V3
Vz V1 Vz Vs
— N et NV
V, V, V, V,
De la méme maniére, on a pour la compression adiabatique (étape D):
C, InJterawe R M
Tfroide 4
T v, &
On déduit de ces relations : ~ —=haude — [ * j
Tfroide V4
Bilan du cycle de Carnot
a) Chaleur
Qcycle = ZQI = QA +QC = NRT, .4 In\é +NRT; e In\Q
cycle V1 V3
Vz
Qcycle =nRIn 7 chaude _Tfroide) >0
1
b) Travail
W,oe = D> W, =W, +W, o W =W

cycle
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In Yz
froide

chcle = _QA _QC - I‘”:21_chaude In \\i +nNRT

) <0

V
— 2 _
chcle =nR In vV (Tfroide chaude
1
c) Energie
AU¢ycle = Weycle + Qcycle = 0, conformément a la premiere loi. On vérifie également que
ni le travail ni la chaleur ne sont des fonctions d'état, puisque Qcycle €t Weycle sont différents
de zéro.

Globalement, le systéme a absorbé de la chaleur et a fourni du travail. Le cycle de Carnot
est un exemple simple d'une machine, c'est-a-dire un systeme capable de convertir de la
chaleur en travail.

Le résultat du cycle de Carnot suggere que I'on pourrait récupérer en travail 100 % de la
chaleur fourni. Méme s'il ne se produisait aucune perte de chaleur par conduction et
d'énergie mécanique par frottement, cela ne pourrait pas étre réalisé car la chaleur Q3 est
restitué par le systeme a I'endroit froid de la machine et ne peut, en pratique, étre réutilisé
par l'opérateur de la machine. Le rendement r maximum d'une machine de Carnot est:

“Weyete _ 1, Qe _ 1 Troige
QA QA Tchaude

Conversion de travail en chaleur

Si I'on parcourt le cycle de Carnot en sens inverse, le systéme recoit de I'énergie mécanique
et fournit en échange de la chaleur. C'est le principe du réfrigérateur et de la pompe a
chaleur.

Un gaz est comprimé a la température de la piece. Ce faisant il dégage de la chaleur. Le gaz
est transporté a la source froide (l'intérieur du réfrigérateur ou I'extérieur du batiment) ou
son expansion s'accompagne d'une absorption de chaleur.

Veérification de la deuxieme loi : Egalité de Clausius

S étant une fonction d'état, on a AScyce = 0. D'autre part, puisque chaque étape est
réversible:

AS, =

i~ ? et on vérifie effectivement que :
AS

AScycle = Z Z Q A + QC =0

cycle cycle Tchaude Tfroide
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Qc
+ T = 0. Egalit¢ de Clausius
froide

Qa
T

chaude

1.10.6 Moteur ditherme réel

Un moteur de Carnot est tres compliqué (donc trés cher) a réaliser, pour des raisons
techniques (et non théoriques). On fabrique donc des moteurs plus simples (moins cher)
mais non réversibles (donc avec un rendement plus faible ou bien un travail perdu plus
faible).

1.10.6.1 Cycle de Beau De Rochas (essence).
Moteur essence a 4 trajets verticaux (4 *'temps'’) par cycle.

Le moteur de la voiture est un autre exemple de machine (la combustion de I'essence fournit
de la chaleur qui est converti en travail de déplacement).

Dans ce type de moteur, le travail est fourni par la combustion rapide (explosion) d’un
mélange essence-air. L’évolution thermodynamique est donnée par le cycle de Otto du
moteur a essence (figure ci-dessous), ou encore de Beau Rochas comme il est nommé dans
les livres frangais du nom de ce chercheur qui le premier proposa ce cycle moteur (1862).
Mais c’est I’allemand Otto qui le premier présenta un prototype de ce moteur (1878), en
1893 un autre allemand, Diesel, réalisa un moteur sans allumage par bougie qui pouvait
fonctionner avec un combustible moins raffiné que 1’essence, c’est le cycle du moteur a
combustion diesel.

soupape d'admission . soupape d'échappement
| /

étincelle

Admission Compression Combustion Détente Echapement

Départ du cycle : explosion lorsque le piston est au point mort haut : mélange explosif
comprimé a la main (manivelle) ou a l'aide d'un moteur électrique série (lanceur).

comp®| [adm® dét écha

= moteur 4 temps
gssence réalisé avec : \

e 2 adiabatiques.
e 2 isochores.
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filtre & air culbuteur |_,... Culasse
— soupapes
Ay o) A
i culasse
e
e
: A,

...............

d'échappement
joint du culasse

= —— T

huile carter
Cylindre d'un moteur i essence Coupe d'un moteur & essence a quatre cyvlindres

p

20é60bars‘..__

Jr 4+

12 bars

1 bar
| { l
| [
t T - V (ml)
| - i
100 500 ml 600

Cycle de Beau De Rochas (Cycle Otto)

Moteur essence a 4 cylindres a 2 litres
0 — 1: Admission du mélange air-essence sous 20°C. Admission du mélange imposée
par I’inertie mécanique.

1 — 2 : Compression adiabatique (course des pistons trés rapide : 6m/s a 3000 tr/min)
a330 °C — 12 bars. Compression imposée par I’inertie mécanique terminée par
I’explosion.

2 — 3 : Explosion trés rapide (= compression isochore) de 800 °C a 4000 °C.

3 — 4 : Détente adiabatique avec production de travail. Détente des gaz br(lés
provoquée par la chaleur de I’explosion (réaction chimique).

4 — 1 : baisse de pression lors de I'ouverture de la soupape d'échappement.
1 — 0 : Echappement des gaz briilés imposé par I’inertie mécanique.
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1.10.6.2 Evaluation thermodynamique
Sur les deux isentropiques 1 — 2 et 3 — 4, aucune chaleur n'est échangée par définition
(adiabatiques). Le mélange recoit de la chaleur (Qr > 0) au cours de l'explosion
(portion 2—3), et fourni de la chaleur (Q; < O)lors de la détente isochore
(portion 4—1).

Le bilan thermique sur un cycle montre que :

VVtotaI :W12 +W34 — _Qr _Qf

AVEC : Qr =nCy(T; —T>) et Q; =nC, (T, —T,)

Le rendement énergétique du cycle de Beau De Rochas du moteur a combustion est donné
sous la forme :

Q
r = _|\N| =1+ =L
Q, Q,
(T4 _Tl)
(T3 _Tz)
Le rendement théorique du moteur a combustion, avec un gaz parfait, est inférieur au

Tl

rendement théorique du cycle de Carnot qui serait dans ce cas r=1- T_ , les valeurs
3

r=1-—

extrémes des températures.

En supposant que le fluide moteur est un gaz idéal, les conditions d’évolution des volumes
de V1a Vet réciproquement obéissent aux conditions des transformations adiabatiques, le

1—
rendement I' peut s’ecrire sous la forme : I = 1— 0!( )

Vl

Avec & = V. Ce rapport est appelé taux de compression volumétrique.
2

C

__ b . - R .
V= . rapport des capacités calorifiques a pression constante et volume constant. Il

C

Vv

est supposé constant.

Le rendement I augmente avec le taux de compression. La puissance des moteurs est limitée
par la résistance au stress de ’explosion. La nature des fuels actuels permet d’atteindre des
valeurs de I’ordre de o= 8, il y aurait auto-combustion pour des taux supérieurs. La
puissance mécanique des moteurs a essence peut aller jusqu’a 3 MW.
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I.11 Relations fondamentales : Exemples d'applications
1.11.1 Energie Interne

Les lois de la thermodynamique donnent pour un systeme fermé :

dU=06Q + 8w (premiére loi)

ow = -PdV (en se limitant au travail mécanique)
6Q =TdS pour un processus réversible (2™ |oi)
Donc :

dU =TdS - PdV| pour un processus réversible

1.11.2 Energie libre de Gibbs
Dautrepart: H=U+ PV par définition
dH =dU + d(PV) =dU + PdV + VdP

=TdS - PdV + PdV + VdP
Donc :

dH =TdS + VdP pour un pour un processus réversible

Egalement : G=H-TS par définition
dG=dH-d(TS)=dH - TdS - SdT
=TdS +VdP - TdS - SdT

Donc: |dG = VdP — SdTI pour un pour un processus réversible
Remargue :

» dG =0 si le processus réversible est conduit a T et P constantes,

» G est une mesure de la stabilité chimique relative pour une phase,

» G peut étre déterminé pour chaque phase en mesurant H et S pour la
réaction de cette phase a partir des éléments,

» G peut étre déterminé pour chaque T et P mathématiquement.

1.11.3 Energie libre de Helmholtz

Il est parfois utile de définir la fonction d'état F, énergie libre de Helmholtz :

F=U-TS
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dF =dU - d(TS) = dU - TdS — SdT

=TdS-PdV -TdS-SdT

Donc :

dF =-PdV - SAT

pour un pour un processus réversible

En résumé, pour toute transformation réversible :

dU = TdS - PdV dH = TdS + VdP
ot U =f(s,v) ouH=((s,P)

dG = VdP - SdT dF = -PdV - SdT
ouG=I(pP,T) ot F=h(, v

A partir de chacune de ces équations on peut exprimer quelques dérivées partielles de U, H,

FetG:
o
oV 85

) |

oH

| = (@) "
v (2

k) _g [
ot ), oP

J

T

T

P

ro(H
LoP

)

Vv

)

P

et on peut démontrer (voir TD), les relations suivantes,
Maxwell:

oT
que l'on appelle: relations de

oT)  (oP

)%
oY (v
ool

or
oT

s
oV

v
o

alw (&)

s
oP

)

Les relations fondamentales montrent que G est la fonction centrale de la thermodynamique.
En effet, si I'on connait completement G en fonction de T et P, on peut en déduire toutes les

autres fonctions d'état du systéeme :
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oG
S [_j 0-c-p(28] r(%) )
aT ), oP ). aT ), oT ),

Remarque sur la validité des relations fondamentales :

Ces relations sont valides pour tout processus réversible. De plus, si les fonctions d'état du
systeme ne dépendent que de deux variables indépendantes, les relations sont valides pour
tout processus, méme irréversible.

1.12 Relation d"Helmhlotz

_ @j
De la définition de I'enthalpie libre G=H-TS en remplagant S par (f” P

oG
G=H +T£6_Tj en divisant par T2 et en réarrangeant
P

W)

oT oT T?

T2 T2 T

H_ 6 +1(5Gjpz @

TloT

P d'ou a

C'est la relation d'Helmholtz qui montre que si I'enthalpie d'un systeme est connue on peut
aussi déterminer I'expression de G en fonction de T.

Cette relation est surtout utile pour exprimer I'effet de T sur AG d'un processus (une réaction
chimique par exemple) en fonction de AH :

o AG
AT ) _ LA

oT T?

P
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Chapitre 11 :

Potentiel chimique — Diagrammes
d’équilibre des phases des corps purs

1.1 Potentiel chimique
Nous venons de voir que :

» I’évolution des systémes isolés est controlée par 1’entropie,
» T’évolution des systémes fermés est controlée par 1’enthalpie libre,
» qu’en est-il des systémes ouverts ?
Prenons des exemples :
» deux ballons remplis d’azote
» deux ballons remplis d’azote et d’oxygéne, respectivement
» une casserole d’eau

Si P impose les variations de volume, et T impose les variations d’entropie, qu’est ce qui
impose les variations de nombre de mole de matiere ?

n étant un facteur extensif, quel est le facteur intensif qui lui est associé?

11.1.1  Fugacité

L'utilisation pratique des équations d'état implique des calculs difficiles et prend beaucoup
de temps. Par exemple, lors de la transformation isothermique la variation d'énergie de

2
Gibbs est égale a: IVdP
1

Mais pour trouver cette intégrale, il est indispensable de substituer dans I'expression V en
fonction de P (ou bien P en fonction de V).

* Pour un gaz parfait ce probléme a une solution tres simple en conformité avec
I'équation de Mendéléev-Clapeyron :
P
1
* Cependant, avec le gaz réel, pour lequel il est impossible de prendre l'intégrale
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2

de P dans le cas géneral, c'est-a-dire avec P et T quelconques.
1

Lewis a proposé en 1901 un autre moyen pour simplifier le calcul : il a introduit une certaine
fonction f de P, dite fugacité (de I'anglais fugacity, volatilité), dont la substitution a la
pression dans I'équation de AGrt donne la possibilité d'utiliser cette derniere pour le gaz
réel.

Ainsi la nouvelle fonction est définie par I'équation :

AG; =RTIn T o dG; = RTdIn L
1 1
G =RTIn(f)+¢o(T) ou f, qu(T)eXp[%j

C'est pourquoi en conformité avec %G =V
oP );

dinf) VvV
oP ). RT
f2

2
d'oll RT In[—] - j VvdP
f 1

1

La fugacité peut étre définie comme la pression que doit produire le systeme réel considéeré
pour exercer la méme action que le systeme idéal. On peut donc lI'appeler pression corrigée
(efficace). Elle caractérise I'écart relativement a I'état ideal et, tout comme la pression pour
le gaz parfait, elle peut étre considérée comme la mesure de dispersité du corps, c'est-a-dire
la tendance de ce dernier a occuper un plus grand volume.

Lorsque le gaz réel s'approche de I'état idéal, f se rapproche en grandeur de P, de sorte que
pour le gaz parfait, a toutes les pressions, les deux valeurs deviennent égales, c'est-a-dire

Iim [ij = 1
P—O0 P

Il est a souligner que le remplacement de P par f dans les équations du gaz parfait lors du
passage au gaz réel n'est valable que pour la transformation isothermique, car la fugacité
est une fonction isothermique spécifique.

Pour la caractéristique du degré d'écart du gaz par rapport a I'état idéal, on introduit
également la grandeur:

f

Yy = P gu'on appelle coefficient d'activité ou bien coefficient de fugacité.
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11.1.2 Potentiel chimigue pour un gaz parfait.

Pour toute transformation isotherme d'un gaz parfait nous avons :

NG =G, -G, = nRTLog%

1

et

G, =G, + nRTLog&
Pl

Si on consideére I'état 1 comme état de référence a P1 = 1 atm (c'est a dire G1 = G°)

G(P)=G  +nRTLogP

On peut écrire : avec P en atm.

Cette relation est utilisée pour la définition du potentiel chimique.

G(P)
C'est I'enthalpie libre molaire : N que I'on note .

o

_G(P) G
. n  n

+ RTLNP

D'ou A

G
Si Po = 1 atmosphere, le terme e qui dépend que de T, est le potentiel chimique standard

ue.

1= 12 + RTLNP

Donc:

Dans un mélange de gaz parfaits chaque constituant est caractérisé par une expression
analogue ou P; est la pression partielle du gaz dans le mélange :

L =1 +RTLNP
0u Pi = Xi.P, soit - 1 = 1 +RTLNP+ RTLNX
Soit encore : LG = ,uio* + RTLNX

11.1.3  Potentiel chimique pour un gaz réel.

Les relations établies pour un gaz parfait en fonction de la pression sont valables pour un
gaz réel, a condition de remplacer la pression par la fugacite f du gaz réel.

1= u + RTLogf

D'ou le potentiel chimique d'un gaz réel :

1° ne déepend que de la température (car Po = 1 atm).
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11.1.4 Potentiel chimique u et énerqgie interne U

L’énergie interne (tout comme le volume et 1’entropie) est proportionnelle au nombre de
moles.

L’énergie interne est donc une grandeur extensive.

Par contre, la variable [— (a volume et entropie constante) est une grandeur intensive
V,S

correspondant au nombre de moles : ¢’est la grandeur qui impose le sens des échanges de
molécules : on I’appelle potentiel chimique :

%)
nw=|—
on’/y s

dU peut alors s’écrire : dU=T.dS - P.dV + p.dn

Dans I’expression ci-dessus le terme p.dn représente une nouvelle forme d’énergie : c’est
1’énergie chimique.

Contrairement aux deux autres formes d’énergie, c’est cette fois la grandeur intensive qui
ne se manifeste pas directement a nous. Le potentiel chimique regle les échanges de matiére
tout comme la pression regle les échanges de volume et la température les échanges
d’entropie.

Quand p est grand, le corps tend a s’échapper de la phase considérée et s’il en existe une
autre dans laquelle ce potentiel chimique est plus petit, un échange de matiere aura lieu entre
les deux phases.

ouU
Le potentiel chimique ainsi défini : M :(an) est une mesure de la variation de
V.S

I’énergie interne d’une phase lorsqu’on lui ajoute une mole du corps sans rien changer par
ailleurs.

Cela signifie que cette définition ne s’applique qu’a volume et entropie constants, ce qui
n’est pas trés commode pour étudier les réactions chimiques habituelles.

11.1.5 Potentiel chimique u et enthalpie libre G

A partir de I’enthalpie libre on peut écrire: G =G (T,P,n)=U-T.S+P.V
dG=dU-T.dS-S.dT +P.dV +V.dP
dG =-S.dT + V.dP + p.dn
1Z.C &
(ﬁj __s |22 =v |2 =u
P,n d:) T,n éh T,P

de sorte que :

Jusqu’a présent nous avons étudié globalement les réactions chimiques en exprimant
I’enthalpie libre a pression et température constantes (AGtp) pour le mélange.
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Il est important cependant de considérer parallelement les propriétés de chacune des espéces
chimiques présentes dans le milieu réactionnel, en particulier I’apport de I’espéce chimique
a ’enthalpie libre du systéme.

Cette contribution énergétique, associée a une mole de constituant du mélange, s’appelle
I’enthalpie libre molaire (g) d’une espéce.

Cette enthalpie libre molaire est égale au potentiel chimique pour une mole de corps pur.

w-g-(=2)
AN Jrp

11.1.6  Condition d’équilibre entre deux phases d’un corps

pur
Si On suppose a priori que chaque phase est en équilibre interne et que les deux phases sont
a la méme température et sous la méme pression.

Si G est I’enthalpie libre du systéme, la condition d’équilibre est :
dG =0.

Si G et Gz sont les enthalpies libres des deux phases du systeme a la méme température T
et sous la méme pression P, on a:

G=G1+G
et la condition d’équilibre s’écrit :
dG =dG:1+dG2=0,avecn=n1 + N2

or
dGi=p.dny;  dGz=podnz; dG=pdni+ fo.dn2o=0 (PetTC™)
d’ou, avec dn=0 si le systéme est fermé : dn1 + dn2 =0 et dny = - dn2

dG = p1.dny + p2.dn2 =0 = (U1 - K2). dns
la condition d’équilibre s’écrit donc :

M- p=0
d’ou : M1 = M2
On en déduit que le passage de matiere de la phase 1 a la phase 2, qui correspond a dn:<0,
n’est possible (puisque dG < 0 est la condition d’évolution du systeme) que si :

b > 2

Exemple : équilibre eau-vapeur

11.1.7 Potentiel chimique d’un corps pur condensé

Pour les corps purs condenseés, liquides ou solides, le potentiel chimique dépend trés peu de
la pression en général par rapport a ce qui se passe en phase gazeuse; une légere
approximation consiste a écrire, si la pression n’est pas trop grande :
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Mi = Ji°
Les variations de  avec T et P permettent de définir les coefficients de dilatation cubique
et de compressibilité. Ces coefficients sont petits, de I’ordre de 10 a 107 pour les liquides,
encore plus petits pour les solides.

11.1.8  Potentiel chimique dans les mélanges

Lorsqu’on mélange deux corps purs, deux situations peuvent se présenter :

»  les molécules des deux corps interagissent tres peu les unes avec les autres et
les grandeurs caractéristiques du mélange sont pratiquement égales a la somme
des grandeurs caractéristiques des corps purs,

» il y a une forte interaction entre les molécules et les grandeurs caractéristiques
du mélange sont différentes.

Dans le premier cas, I’enthalpie de mélange est nulle et on dit qu’on a affaire a une solution
idéale (Voir chapitre IlI), quel que soit 1’état physique du mélange, liquide, solide ou
gazeux.

Dans le second cas on dit qu’il s’agit d’une solution réelle (\Voir chapitre I11).

11.1.9 Potentiel chimigue dans les mélanges gazeux
Nous avons vu plus haut que pour un gaz parfait :
M= U°*+ RTLn (X)
ou x représente la fraction molaire du gaz dans le mélange.

On peut en déduire que dans un mélange gazeux le potentiel chimique d’un gaz parfait, a T
et P constantes, est égal a la somme de son enthalpie libre molaire (standard si la pression
est la pression atmosphérique) lorsqu’il se trouve a 1’état pur a la température T et sous la
pression P, et d’un terme correctif dépendant de sa fraction molaire.

Si I’on mélange une mole de gaz parfait A, a la température T et sous la pression P=1atm, a
une mole de gaz parfait B dans les mémes conditions de température et de pression, on peut
écrire pour chaque gaz avant mélange :

MA = HA® ; UB = HB°
et aprés mélange il faut écrire :
HUa = Ha® + RTLN (Pa) Mg = Ue°® + RTLN (Pg)
Ha = Ha°* + RTLN (Xa) MB = Us°* + RTLN (Xs)
et ’enthalpie libre du mélange vaut :
G =pa+ p = G° + RTLN (Xa.X8)
ou leterme R . T. Ln (Xa.xg) représente 1’enthalpie libre de mélange.
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11.1.10 Potentiel chimigue dans les meélanges liquides

(solutions)

Pour un certain nombre de solutions 1’expression du potentiel chimique est analogue a celle
des gaz parfaits :

Ha = MA® + RTLN (Xa)
ou xa représente une fraction molaire.

Si la relation ci-dessus est vraie quel que soit x, la courbe L = f (Ln X) est une droite pour
I’intervalle [0-1] (domaine de variation de x).

En fait, deux cas peuvent se produire :

»  on obtient une droite dans tout le domaine de concentration, donc pour toute
valeur de x la solution est une solution idéale ;

> on obtient une droite uniquement dans le domaine des solutions diluées, apres
quoi on observe un écart a I’idéalité, la solution est une solution réelle.

Pratiquement on observe assez peu de solutions idéales et le plus souvent le terme p°a est
obtenu par interpolation aux grandes dilutions.

Dans un mélange binaire (A-B) si I’un des constituants se comporte de fagon idéale, 1’autre
doit le faire aussi; si le solvant B (le composant majoritaire) obéit a I’équation :

Me = Us° + RTLnN (Xs)
le soluté A (le composant minoritaire) obéit a 1’équation :
HA = Ha°* + RTLN (Xa)
ou Ma®* est une valeur interpolée alors que pg° est une valeur vraie.

Pour deux liquides completement miscibles (capables de se mélanger en toute proportion)
A et B, toutes les concentrations sont possibles et on peut considérer que dans un domaine
’un des corps est infiniment dilué dans 1’autre. On peut alors obtenir trois cas différents :

v" dans le cas 1, A est le soluté infiniment dilué dans B et ’on a :
Ha = Ha°* + RTLnN (Xa)
v' dans le cas 2 ¢’est B qui est soluté, infiniment dilué dans A et ’on a :
Ha = Ha® + RTLN (Xa)
v' dans le cas 3, la solution n’est pas idéale.
Il faut alors utiliser un terme correctif tel que :
Ha = HA® + RTLN (Xa. ya)

ou le terme (X.y) s’appelle activité (se note a) du compose A dans la solution. Le terme y
s’appelle coefficient d’activité du composé.

On adonc : L= +RTLN (a)

Les coefficients d’activité dépendent des concentrations :
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C(mol/l) | 2,5.10% 5,0.10% 1,0.10°3 5,0.10°% 1,0.102 5,0.10
H* 0,982 0,976 0,967 0,934 0,914 0,855
Na* 0,962 0,975 0,965 0,928 0,903 0,820
Ag* 0,982 0,975 0,965 0,925 0,897 0,800

POs* 0,849 0,795 0,726 0,506 0,395 0,160

Dans la pratique, pour les réactions en solution, pour éviter que le terme 7y ne varie pas trop,
on ajoute un électrolyte, indifférent pour la réaction, en exces. Ainsi les potentiels chimiques
des espéces réactives ne varient pratiquement pas au cours de la réaction du fait du
changement de dilution.

1.2 Variance d’un systeme en équilibre

11.2.1 Définition de la variance

D’une maniére générale un équilibre chimique dépend de trois facteurs : la température, la
pression totale, les concentrations ou pressions partielles des constituants. Ces grandeurs
constituent les facteurs d’équilibre du systéme.

La variance d’un systéme en équilibre est le nombre de facteurs d’équilibre indépendants.
C’est aussi le nombre de facteurs que 1’on peut modifier tout en conservant le systéme en
¢tat d’équilibre thermodynamique.

La variance donne aussi une indication de 1’évolution de la température d’un corps ou d’un
mélange en fonction du temps.

Exemple : Prenons I’exemple de 1’équilibre d’ébullition de I’eau pure a la température T et
sous la pression totale P :

HED(IJ -+ HgD[g]
ou les facteurs d’équilibre sont: T, P et P(H20(g)). Le nombre total de facteurs d’équilibre
est 3.

Mais il existe une relation entre la pression partielle de vapeur d’eau et la pression totale P.

En plus, la pression partielle de vapeur d’eau (tension de vapeur saturante) est fonction de
la température puisque la constante d’équilibre K n’est fonction que de T et qu’elle est égale
a cette pression partielle.

On en déduit que la variance du systéme vaut 1 et I’on dit que cet équilibre est monovariant.

Cela signifie que le systeme eau liquide / eau vapeur reste en €équilibre lorsqu’on modifie
seulement I’'un des facteurs d’équilibre a la fois, la température ou la pression totale par
exemple .
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Remarque : Quand on travaille a pression totale constante (P atmosphérique par exemple),
on impose une contrainte supplémentaire et le systéme devient invariant (variance égale a
0).

Exemple : Prenons un autre exemple, plus compliqué :

—

Hg + Ly 2 HI
ou les facteurs d’équilibre sont : T, P et les pressions partielles d’hydrogeéne, d’iode et
d’iodure d’hydrogene.
I1 existe des relations évidentes entre ces facteurs d’équilibres :

P=Pn2+ P2+ Pui;

K (T)— PZn
(Remarque) P (T) = P P
H2T1,

Mais est-on sr de ne pas oublier des relations ? Comment alors trouver la valeur de la
variance ?

11.2.2 La régle des phases (GIBBS)

Une autre maniére de calculer la variance d’un systéme en équilibre consiste a lui appliquer
la regle des phases, encore appelée régle de GIBBS.

Si le systéeme est constitué de m especes chimiques en équilibre entre les différentes phases
du systeme (solide, liquide, gaz), le nombre de constituants indépendants C est donné par la
relation :

c=m-r,
ou r représente le nombre de relations entre les différents constituants.

Dans I’exemple ci-dessus, il y a trois constituants et une relation entre ces constituants :
I’équation chimique qui traduit 1’équilibre, donc deux constituants indépendants seulement.

La variance dans la régle des phases s’exprime par :
v=Cc+n-¢

ou c est le nombre de constituants indépendants,

¢ le nombre de phases en équilibre dans le systéme,

n le nombre de facteurs d’équilibre qui sont T et P susceptibles d’influencer 1’équilibre; n
est égal a 1 lorsque toutes les phases sont condensées (liquides et solides), ou 2 s’il y a au
moins une phase gazeuse.

Si I’on reprend 1’exemple de I’ébullition de 1’eau pure, on trouve deux constituants (1’eau
liquide et eau vapeur), une relation qui les lie (loi d’action de masse) deux phases (liquide
et vapeur), et n = 2 puisqu’il y a une phase gazeuse; on trouve bien v = 1.

Prenons maintenant I’exemple de la fusion d 'un corps pur :
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¢ =1 de la méme facon,
¢ = 2 (solide et liquide)
et n =1 puisqu’il n’y a que des phases condensées ;

On trouve dans ce cas v =0 : I’équilibre est invariant, ce qui signifie qu’on ne peut modifier
aucun facteur d’équilibre sans rompre 1’équilibre;

La conséquence trés importante est que la fusion des corps purs a lieu a température fixe.
Le point de fusion d’un corps pur, a la pression atmosphérique, est une constante physique
caractéristique du corps.

Prenons ensuite I’exemple de la solidification d’un alliage binaire AxBy a partir de la phase
liquide.

Dans ce cas, ¢ =2 puisqu’il y a deux constituants indépendants A et B, la formule chimique
n’étant pas une relation,

etil y a2 phases;

on en déduit que 1’équilibre de solidification est monovariant. La conséquence importante
est que, contrairement a un corps pur, un alliage ne se solidifie pas a température constante,
mais sur une plage de températures pour une composition donnée.

11.3 Equilibre des phases des corps purs

11.3.1 Les différents états d’un corps pur

Un corps pur (systéme constitué d’une seule espéce chimique) peut exister sous les trois
¢tats (que 1’on appelle également phases) solide, liquide ou gazeux suivant les conditions
de température et de pression. Le passage d’un état a I’autre est appelé «transition
ou changement de phase ».

La figure ci-dessous résume les différentes transitions de phases possibles pour un corps
pur, hormis le cas particulier des transformations allotropiques (changements de structure
cristalline de certains composés solides).
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Réchazuffement
Changement endothermique

’
Sublimation
‘ Fusion Vaporisation |
' v |
Etat solide Etatliquide Etat gazeux
Solidification Condensation

Condensation solide

<

Changement exothermique
Refroidissement

L’exemple de I’eau pure permet d’illustrer (@ une pression correspondant a la pression
atmosphérique) deux changements de phase d’un corps pur : la fusion (de la glace) et la
vaporisation de I’eau liquide.

t 1e0

Echauffement de la vapeur

vaporisation /l
Loo 'J'

Fusion

«—— Echauffement du liquide

A— Echauffement du solide

» Temps(s)

Durant les transitions les deux phases coexistent en équilibre :
» mélange d’eau et de glace durant la phase de fusion et,

» mélange d’eau et de vapeur d’eau pendant la vaporisation.

Les transitions de phase présentent un intérét théorique et pratique. Elles sont par exemple
tres largement utilisées dans les machines thermiques en raison des grandes énergies mises
en jeu.

Remarque : Une vapeur est un gaz, mais le terme est utilisé en général pour décrire 1’ état
gazeux d’une substance habituellement liquide ou solide.
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11.3.2 Variation de G avec T et P pour un corps pur
Par définitionde GetH: G=H-TS=U+PV -TS
dG =dU + PdV + VdP - TdS - SAT

D'aprés les premiere et deuxiéme lois de la thermodynamique, appliquées a un processus
réversible:

dU =TdS - PdV
Par conséquent, pour tout processus réversible (a I'équilibre):
dG =VdP - SdT

Si on considere dG comme la différentielle totale exacte de G(P,T), on a:

02 an () ar
oP ). aT ),

), (8)
ce qui conduit a : P Jy et \OT Jp

G, V et S sont des fonctions extensives, c'est-a-dire que leur valeur dépend de la quantité de
matiére considérée (au contraire de P et T qui ne dépendent pas de la taille du systéeme). Par
exemple, pour une mole, on a:

C) v o [ -5
P ). T ),

L'entropie S et le volume V sont toujours positifs. De plus, le volume d'une quantité donnée
de gaz est toujours beaucoup plus grand que le volume de liquide correspondant. D'autre
part, I'entropie du gaz est plus grande que celle du liquide.

G _yv G\ &
Les équations : (a_P] =V et (5—1_] =-S

T P

permettent aussi d'exprimer I'effet de la pression et de la température sur le changement
d'énergie libre AG qui accompagne une transformation quelconque. Ainsi:

G, G,)
-1 =V1 ot =2 :V2
P ). P ).

ou 1 et 2 désigne deux états du systeme (deux phases par exemple).

Le changement d'énergie libre lors de la transition 1 — 2 varie selon:
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oAG 0G,-G,) (aG,| (@G, T = AT

P oP oP oP

T T T T

Il

|
Il
>
<

Si la transition s'accompagne d'une augmentation de volume, AG augmente avec P. La
transition sera donc favorisee par une diminution de la pression.

OAG

De la méme facon: oT
P

=-AS

La variation de G avec la température et la pression permet de prédire le diagramme de
phases des corps purs. En effet, I'entropie d'un corps pur, qui reflete son degre
d'organisation, diminue selon:

Sgaz > Sliquide > Ssolide

La pente des courbes G(T) (=-S) est donc plus négative pour le gaz que pour le liquide, et
plus négative pour le liquide que pour le solide. C'est pourquoi le chauffage d'un solide pur
a une certaine pression constante P1 provoque la fusion puis la vaporisation du corps. A une
température donnee, I'effet de la pression sur la valeur de G est proportionnel au volume du
corps pur dans la phase considérée. G diminue si P diminue.

11.3.3 Diagramme de phase

Un diagramme de phase est une représentation graphique de 1’état physique d’un systéme,
(corps pur ou mélange composé de différents corps purs).

C’est une représentation graphique utilisée généralement a deux ou trois dimensions,
représentant les domaines de I'état physique (ou phase) d'un systeme, en fonction de
variables, choisies pour faciliter la compréhension des phénomenes étudiés.

v" Pour les corps purs, on représente généralement la pression en fonction de la
température.
v’ Pour les mélanges binaires, on représente la température en fonction de la fraction

molaire.

Pour chaque systéme, le diagramme de phase sera différent, car il dépend des propriétés
thermodynamiques des différents composants.

Exemple de diagramme de phases représentant les températures, les pressions et les états
physiques d’un corps purs :
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Solide

Pression s——e

Guz

Température —>

11.3.4 Pression de vapeur

Soit un corps pur en phase condensée, c'est-a-dire liquide ou solide. La pression de vapeur
est la pression sous laquelle le corps placé seul a une température donnée constante, est en
équilibre avec sa vapeur. Autrement dit, c'est la pression sous laquelle le liquide bout (ou
encore le solide se sublime), a la température considérée.

Si le liquide pur est initialement placé sous vide, la pression de vapeur est la pression
d'équilibre au-dessus du liquide. Ainsi, a la température d'ébullition normale, la pression de
vapeur du liquide est 1 bar.

Dans le diagramme de phase P(T), la pression de vapeur du liquide est représentée en
fonction de la température par la ligne d'équilibre liquide-gaz. De la méme facon, la pression
de vapeur du solide est représentée en fonction de la température par la ligne d'équilibre
solide-gaz.

Dans un systéme qui contient plusieurs constituants, par exemple un corps pur A liquide
placé dans I'air sous une certaine pression totale, la pression de vapeur de A est la pression
partielle de A a I'équilibre avec le liquide a la température considérée. On peut démontrer
que Pvapeur de ce liquide varie avec Piotale Selon I'expression:

al:)vapeur — \Tquuide
Powe )V,

otale gaz

A . : . . Poapeur | _ Ve
De la méme maniére, Pvapeur d'un solide varie avec Protale S€lON: ==
oP, N

otale

Puisque le volume molaire du gaz est considérablement plus grand que celui du liquide ou
du solide, la pression de vapeur change trés peu avec la pression totale. En pratique, on
considere que les corps purs possédent la méme pression de vapeur qu'ils soient seuls ou en
présence d'un gaz inerte.

11.3.5 Equation de Clapeyron

Afin de prédire quantitativement I'effet simultané d'un changement de P sur la température
de transition ou de T sur la pression d'équilibre, il faut établir les équations des courbes
d'équilibre entre phases.
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Soit un corps pur dans deux phases I et Il en équilibre. Le corps se trouve donc dans un état
(P, T) défini par un point sur une des courbes P(T) du diagramme de phase. On a a ce point
(P.T):

G =Gy

ou G, et Gy représente I'énergie libre d'une quantité donnée de corps pur dans la phase | ou
la phase I1. A une température T+dT, les deux phases sont & I'équilibre sous une pression
P+dP. Les énergies libres de chagque phase ont changé mais sont encore égales:

G +dG) =Gy +dGy
Par conséquent: dGi =dGy
dP S, -S, AS
dT Vv, -V, AV
dP représente la variation de la pression d'équilibre de la transition qui accompagne une
variation de la température d'équilibre dT. dP/dT est donc la pente des courbes d'équilibre
P(T) du diagramme de phase. AS et AV sont les changement d'entropie et de volume qui se

produisent lorsqu'une quantité donnée du corps pur subit la transition de phase. A I'équilibre,
a température constante, AH=TAS; on peut donc écrire aussi:

dP AS  AH
dT AV TAV

Soit: V,dP -SidT =VudP - SidT ou encore:

Remarque :

Une simplification de 1’équation de Clapeyron est la loi de Trouton, qui fixe

H
empiriquement : T =88 J.mol™.K*, constante de Trouton
T
P 88
d’ou la loi de Trouton : dT B AV

Des simplifications supplémentaires de I'équation de Clapeyron peuvent étre effectuée dans
le cas des équilibres entre un gaz et une phase condensée (c'est-a-dire un liquide ou un
solide):

Vgaz - Vphase condensée ~ Vgaz ~ Car Vgaz > Vphase condensée

_ nRT

Si on suppose que la phase vapeur est un gaz parfait: gaz P

ap = AScondensée—gaz i
NRT

et I'équation de Clapeyron devient: dT o
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dP . PAH condensée-gaz PAH
dT ~ nRT2  RT?

Cette équation peut étre intégrée facilement entre deux températures T1 et T2 si on suppose
que l'enthalpie de la transition (phase~condensée —gaz) est indépendante de T entre ces
bornes. On obtient alors, pour I'équilibre de vaporisation par exemple:

condensée—gaz

dP AH, dT IdP _AH, de
P_ R -|-2 soit Pp RTT2
nPe__AHy (1 1
P R \T, T,

Une équation similaire peut étre démontrée pour I'équilibre solide — gaz:

Ini — Aﬁsublimation [ 1 1 j

P, R T, T
L'équation de Clapeyron pour les équilibres solide — gaz et liquide — gaz est de la forme:
Dans la littérature, on compile souvent les
B données expérimentales sur les pressions de
In Pvapeur:A_? vapeur a l'aide d'une équation empirique,

I'équation d'Antoine:

vapeur A- :
T+C

11.3.5.1 Equilibre solide-liquide

dP AH
L'équation de Clapeyron : dT = T(V —-V )
| S

Or  AHsusion st en général >0 et AVi=V|-Vs=¢>0

dP
Donc (—j est une valeur grande et > 0
dT sol—liqg.

P T AH ] dT
fap -
N P, T, A\/f T

D'o
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Puisque en génerale les liquides et les solides sont peu sensible aux effets de T et de P :
AHs =~ C® et AVs =~ C'®, nous pouvons écrire :

oo p  AH T
=Fo ™t . nT_O avec (To, Po) est un point particulier
T T-T,
Cas particulier : T voisine de To T =1+ T =1l+e ¢
0 0
P
lmlcdm@+T_R]:T_R
To 0 To " Solide
AH Liguide
Donc I:):I:)0'|' ] (T _TO) et
T,AV, ]
AH AH
P=|P,— + T T
AVf TOAVf une fonction linéaire en T.
11.3.5.2 Equilibre liquide-gaz
dP AHvap dP . AHvap P

L'équation de Clapeyron : dT Tvap Avvap et dT RT 2

Or AHvap > O et AVvap ~ Vg

dP dP dP
ﬁ "q_gaz>0 . d—T sol _lig > ﬁ g gaz Ce qui implique que :

P T
Idp _AH, .[dT n P AHvap[l 1)
— 7 o - S —
P, P R T, T ° I:)o R T To
qui devient : P
— AH iquide
P =P exp —2 i1 %
R T T,
Courbe d'équilibre liquide - vapeur. Avec Po : T
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pression de vapeur a une température To

particuliére.
11.3.5.3 Equilibre solide-gaz
dP _ AHsub dP AHSUb
— donne = >
dT T AV, dT RT

En général : AHsup >0 et AHsup > AHvap . Ce qui implique que :

dP
dpP) ar o |
(dT ol —gaz > (dT j"qgaz Par ailleurs si AHsyp =~ cte, On a:

Pzpoex ﬂ i_i
R T T,

Courbe d'équilibre solide-gaz, avec Py : pression Point triple

de vapeur saturante a la température To.

11.3.5.4 Point triple et point critique

Grace a 1’équation de Clapeyron, on peut représenter les domaines d’existence des
différentes phases d’un corps pur dans un diagramme P= f(T).

Le point triple dans un diagramme (Po, To) - point particulier - est le point d’équilibre entre
les trois phases du corps pur : solide, liquide et gaz; d’aprés ce qui précede, la courbe
d’équilibre de fusion est quasiment verticale, avec en général une pente positive, les courbes
de sublimation et de vaporisation sont plus ou moins pentues selon les cas.

Le point critique est caractérisé par une température et une pression « critiques » au-dela
desquelles liquide et vapeur deviennent indiscernables.

Les courbes d’équilibre (appelées également courbes de saturation) entre les trois phases
peuvent étre représentées sur un diagramme (P,T) de la maniere générale indiquée ci-
dessous.
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Equilibre

3’5"':/6 i L'fu.ide Pmnt criticpue
P (Pa) .

pour eay —*

Solide : Liguide Equilibre o
7.- Liguide -qaz =
Eguilibre :
Solide - gaz ;

Wapeur

\ Foitt triple

» T(E}

Ce type de diagramme comporte toujours les trois courbes d’équilibres suivantes :
solide/gaz, solide/liquide et liquide/gaz.

v’ Les trois courbes se coupent au point triple, point ou les trois phases coexistent. Pour
I’eau, par exemple, le point triple O a pour coordonnées P = 6.10° atm ; T = 0,01

°Cou 273,16 °K, en équilibre. Ce point indique également la plus basse température
a laquelle le liquide peut exister.

v" La courbe de I’équilibre liquide/gaz se termine au point critique, point au-dela
duquel latransition de phase entre 1’état liquide et 1’état gazeux est impossible.

L’augmenter de la température au-dela du point critique, permet 1’obtention d’un
fluide qui s’appelle fluide supercritique.

v’ L’existence du point critique a pour conséquence que la séparation en deux phases
p q p q q p p
(liquide et gazeuse) n’est possible que pour des températures inférieures a la

température critique. Par exemple pour 1’eau, le point critique a pour coordonnées :
Pc =194,6 atm et Tc = 364,3°C.

v Le passage de 1’état liquide a I’état gaz (ou I’inverse) peut se faire de maniere

continue (par contournement du point critique) ou de maniere discontinue (par
transition de phase).

v Le passage de I’état liquide a 1’état solide (ou I’inverse) ne peut se faire que de fagon
brutale par une transition de phase. La courbe de fusion a une pente négative :
I’eau est un cas particulier car le volume molaire du solide est supérieur a celui du
liquide ; c’est la raison pour laquelle la glace flotte sur I’eau.

v’ La fusion et la vaporisation sont des transitions du premier type, c¢’est-a-dire qu’au
point de transition, les deux phases, en présence 1’une de I’autre, sont en équilibre.
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Courbe d'analvse thermique d'un corps pur i pression constante

P=1bar

Solide

liquide

Liguide = vapeur, v =1

Liguide, v=2
Solide=liquide, v=1

Aﬂ, v=2
""'\-\.\_\_\_H_\-\-

Paliers lors des ¢ ement d'état

i
i
i
i i
i i
i i
i i
[ i
, o vapeur
i i
i i
i i
i i
i i

Ty Teo temp=5
Variance=3-¢

Dans le cas de 1’équilibre liquide-gaz, la dépendance entre la pression d’équilibre P et la
température d’équilibre T se teste expérimentalement en utilisant 1’équation approchée ci-
dessous (plus connue sous le nom de formule de Dupré) :

LnP = A—?—CLnT

avec A, B et C étant des constantes.

Pour I’eau les formules approchées de Dupré-Bertrand ou de Duperray sont utilisées.

» Formule de Dupré-Bertrand :
Iogg =17,443—27?95—3,868I09T Si 273K <T=<473K

0

» Formule de Duperray :

La température d'ébullition de I'eau pure, entre 100 °C et 250 °C varie en fonction

de la pression selon la relation :

4
P = [M;_Oj P : pression en atm et t : Température en °C

Remarque : Pour I’équilibre liquide — gaz P est également appelé « pression de vapeur
saturante ou tension de vapeur». Pour une température donnée, plus cette
pression de vapeur saturante est élevée plus le liquide est dit volatil.
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11.3.5.5 Propriétés inhabituelles de I’eau

Si on compare les diagrammes de phase de 1’eau et d’un autre corps, on obtient ceci.

Pression Pression

A CORPS "NORMAL A EAU

Augmenter A
55l
solidifie le

liquide

la pr on

Vapeur [gaz)

Liguide

Glace
(solide)

-

> ¢ >
0* 30 100° Température 0-  30° 100° Température

En comparant les deux courbes, on constate que les pentes des courbes de fusion sont
différentes pour I’eau et ’autre corps. Nous constatons que la pente de la courbe de fusion
est négative pour I’cau et pas pour 1’autre corps. La pente de la courbe peut étre décrite par
I’équation de Clapeyron, qui permet de déduire que le liquide occupe un volume moins
grand que le solide ou encore, chose tout a fait « inhabituelle » que la densité de I’eau liquide
est plus élevée que la densité de 1’eau solide. Ainsi, I’eau liquide atteint sa densité la plus
élevée a 4°C (999,972 kg/m®). Quand elle se transforme en glace, sa densité devient 916.8
kg/m2,

Ce résultat va a I’encontre de ce que nous savons de fagcon générale sur les solides et liquides.
Nous pensons que les matiéres se dilatent lors de la fusion et que la plupart des matiéres se
comportent de cette fagon. L'eau est inhabituelle a cet égard et se contracte lors de la fusion :
la conséquence visible de ce fait est que la glace flotte sur I'eau liquide. Nous y sommes
tellement habitués que nous ne remarquons méme pas que c'est inhabituel. Pourtant, si I’on
travaille dans un laboratoire avec d'autres systémes solides/liquides on se rend compte que
tres souvent les solides coulent lors de la fusion.

Pour illustrer ce point, il est facile de fabriquer des glagons d’eau et des glacons d’huile et
de les plonger dans 1’huile ou dans 1’eau. Nous constatons alors qu’un glagon d’huile coule
dans I’huile (parce que la densité de I’huile solide est plus grande que celle de 1’huile
liquide), qu’un glacon d’eau flotte dans 1’eau (parce que la densité de la glace est plus petite
que la densité de 1’eau liquide).

Un exemple connu de cette propriété de I’cau: les icebergs flottent. On peut dire que cette
propriété participe a la capacité de soutenir la vie de notre terre : si la pente était positive
alors la glace coulerait dans I'eau liquide ; pour les climats froids en hiver, la glace coulerait
au fond et plus il ferait froid, plus la glace s’accumulerait au fond. Finalement, tous les
fleuves et les lacs et peut-étre une grande portion des océans seraient congelés du fond a la
surface. Il n'y aurait probablement aucun étre vivant dans les lacs et fleuves.
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11.3.6 Les diagrammes thermodynamiques

11.3.5.1 Généralités

Le but primordial de ces diagrammes thermodynamiques est de permettre le calcul des
quantités de chaleur et des travaux échangeés par le systeme avec le milieu extérieur durant
les évolutions considérees.

Les deux diagrammes usuels les plus utilisés sont le diagramme entropique T en fonction
de S et le diagramme enthalpique P (ou InP) en fonction de H. On peut, sur ces diagrammes,
faire les remarques suivantes :

v HetS sont généralement rapportées a I’unité de masse de fluide ;
v Le point de référence correspondant a une valeur nulle de S ou H est choisi
arbitrairement.

On se réfere souvent malgré tout a un état physique concret du systeme comme le liquide
saturé en équilibre avec sa vapeur a une température donnée.

11.3.5.2 Diagramme entropique

Les ¢éléments principaux que I’on trouve sur ce type de diagramme sont représentés sur la
figure ci-dessous.

Le domaine diphasique de coexistence entre les deux phases se situe sous la courbe en
cloche.

A faible pression (a droite sur le diagramme), on constate que les isenthalpes sont des
isothermes (elles deviennent horizontales) : le comportement de la vapeur se rapproche du
comportement d’un gaz parfait.

On trouve a I'intérieur de la courbe de saturation ce que I’on appelle les « courbes d’égal
titre vapeur ».

Ce type de diagramme permet de calculer directement la chaleur échangée (entre le systeme
et ’extérieur) dans le cas d’une transformation cyclique, réversible et fermé. La chaleur
correspond a 1’aire comprise a I’intérieur du cycle de fonctionnement.
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Liquide sature

™~

LIQUIDE

Cipoint critique}

Courbe de
saturation

/

LIQUIDE+ VAPEUR

Courbe d’égal titre vapeur

Isobare

.&

isenthalpe

VAPEUE

vapeur saturée

ALNP (har)

Liquide saturé

11.3.5.3 Diagramme enthalpique

Il comporte quasiment les mémes éléments que le diagramme entropique a la particularité
pres que les isenthalpes sont remplacées par les isentropes.

~

LIQUIDE

Cipoint critique)

vapeur saturée ~

Courbe de

saturation

/LIQUIDE+ VAPEUR

Courbe d’ égal titre vapeur

» 5 (IkgK)

[sentrope

VAPEUR

[sotherme

» H(kikg)

Dans ce diagramme (appelé aussi « diagramme des frigoristes ») les variations d’enthalpies
sont obtenues par simple lecture sur 1’axe des abscisses. Les isobares sont des droites
horizontales alors que les isenthalpes sont des droites verticales.

Une propriété remarquable de ce diagramme tient au fait que la différence des ordonnées

est proportionnelle au rapport de compression (y). En effet, la relation :
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LnP, —LnE =Ln % = Ln(y)

1

montre que dans une compression (ou une détente) la différence des ordonnées ne dépend
que du rapport des pressions et non de la pression a laquelle s’effectue cette compression
(détente).

11.3.5.4 Application a I’équilibre liquide-gaz d’un gaz
réel
L’¢tude de 1’équilibre liquide - gaz est capitale en raison, d’une part de son importance dans

la vie quotidienne (météo, etc.), et d’autre part de ses multiples applications, notamment
dans les machines thermiques.

Le réseau d’ Andrews est a la base de I’étude de cet équilibre. Ce réseau est I’ensemble des
courbes isothermes d’un fluide dans le systéme de coordonnées de Clapeyron (P,V) : pour
une température donnée T, on exerce une pression P sur le corps pur et on étudie 1’évolution
de son volume massique (ou molaire) V.

Dans ce cas précis, la courbe de saturation est constituée de la courbe de rosee et de la courbe
d’ébullition (ou de vaporisation).

P (Pa)

FLUIDE

T= TE’
/| LIQUIDE-GAZ | "\ G T=Tc
11 L ; ; : : ‘i
g B ;M GAZ (vapeur séche)
T | & Courbeid ébullition ™,
o r S T=Te

r.’ Courbe de rosée e

. el -

O a a = > V (m /Kg)

Vi Vu Ve

Le diagramme ci-dessous présente un réseau d’isothermes d’Andrews en fonction des
valeurs de T par rapport a la température critique Tc . On y distingue quatre domaines :

v" Au-dessous de I’isotherme critique (T = Tc) la partie du plan située a droite de la
courbe de rosée définit le domaine du gaz ou de la vapeur séche.
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v' La partie du plan contenue a I’intérieur de la courbe de saturation définit le domaine
d’équilibre liquide - gaz du fluide.

v Ontrouve le domaine du liquide dans la partie du plan située a gauche de la courbe
d’ébullition, au-dessous de 1’isotherme critique.

v" Enfin, toute la partie du plan située au-dessus de 1’isotherme critique représente le
domaine fluide.

Sur le tableau ci-dessous on a rassemblé les coordonnées du point critique de quelques corps
purs :

He H» NH3 O, CO; H.0O
Tc (K) 5,2 33,2 405,4 155,0 304,2 647.,0
Pc (bar) 2,3 13 113 51 74 221

Remargue : Au point de fonctionnement M le fluide est un mélange constitué de liquide
et de vapeur. On définit la fraction massique (ou molaire) de vapeur ou titre

vapeur massique (ou molaire) du mélange {liquide + vapeur} par :

(VM _VL)
(VG _VL)

Le titre d’une vapeur caractérise la teneur en vapeur saturée du mélange liquide — vapeur
dans le domaine situé sous la courbe de saturation.

D’un point de vue expérimental, le passage de 1’état liquide a 1’état gazeux s’effectue
principalement de deux fagons :

v' Par compression ou détente isotherme d’un fluide.

v" Par vaporisation dans le vide ou dans une atmospheére gazeuse.

L’analyse des courbes de saturation (ou plus particuliérement des isothermes d’Andrews)
met en lumiére les lois de fonctionnement suivantes :

v" Pour liquéfier un gaz par compression isotherme, il suffit que sa température soit
inférieure a sa température critique Tc. C’est le cas de tous les gaz utilisés dans les
machines frigorifiques et les pompes a chaleur.

v" Sous une pression de saturation donnée, la vaporisation et la condensation d’un
corps pur commencent toujours a une température de saturation déterminée.

v Pendant toute la durée de changement d’état physique, ¢’est a dire aussi longtemps
qu’il y a coexistence de liquide et de vapeur, la température du mélange reste
constante.
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Chapitre 111 :

Thermodynamique des mélanges

I11.1 Obijectifs

Aprés avoir défini en général les fonctions thermodynamiques et quelques unes de leurs
propriétés, il est intéressant d’en faire 1’application aux mélanges et aux solutions. Les
objectifs principaux de ce chapitre est de répondre aux questions suivantes :

v' Comment se comporte une solution idéale ?
v" Qu’en est-il d’une solution réelle ?

v Quelles sont les propriétés d’une solution en équilibre avec sa vapeur ?
La thermodynamique des mélanges étudie le comportement des systémes constitués de
plusieurs especes (sans réactions chimiques) en fonction des proportions des constituants,
de la température ou de la pression.

Le mélange pourra étre solide, liquide ou gazeux. Une partie importante de la
thermodynamique des mélanges est I'étude des diagrammes binaires (ou diagrammes de
phases). Par exemple, les diagrammes binaires liquide-vapeur sont trés utiles pour la
distillation.

Dans la thermodynamique des solutions, on étudie les mélanges ou un soluté est en tres
faible concentration dans un solvant.

Exemples de solutions

Soluté  Solvant  Solution  Exemples [soluté(s) avant le solvant]

Gaz Gaz Gaz Air (O, Ar, CO,... dans N,)
Gaz naturel (C,H,, C;H;... dans CH,)
Gaz Liquide  Liquide Boisson gazeuse (soda) (CO, dans H,0)

Substitut du sang (O, dans la perfluorodécaline)
Liquide Liquide  Liquide Vinaigre (CH;COOH dans H,0)
Solidle  Liquide  Liquide Solution saline (NaCl dans H,0)

Carburant de course (naphtaléne dans I'essence)
Gaz Solide Solide Hydrogene (H,) dans du palladium (Pd)

Solide  Solide Solide Or 14 carats (Ag dans Au)
Laiton (Zn dans Cu)
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I11.2 Rappels de quelques propriétés

I11.2.1 Fraction molaire
La plus rationnelle est la fraction molaire. Si N1 moles de solvant contiennent N, moles de
soluté les fractions molaires du solvant Xz et du soluté X, sont respectivement :

n n,

X1:— X, =
n +n, ot 2 n+n,

n.

_ j
ou, d’une fagon plus générale dans un mélange de N constituants : Xj = i
n;

i=1

L'intérét de cette expression de la composition tient au fait qu'elle est sans dimension : elle
n'a pas d'unité. Elle représente, au facteur 100 pres, le pourcentage du nombre de molécules.

111.2.2 Molalité
La molalité m est commode en solution diluée : c’est le nombre de moles d’un corps dissout
dans 1000 g de solvant.
Ainsi la molalité de I’eau pure est voisine de 55,5.
La masse de solvant ne varie pas lorsqu'on ajoute le soluté.

Si on dissout n2 moles d’un soluté de masse molaire Mz (g) dans un nombre n; de moles de
solvant de masse molaire M1, on aura la molalité m; du soluté :

n, <1000

m, =
nM;

111.2.3 Molarité

La molarité C est le nombre de moles d’un corps dissout par litre de solution.
De la méme maniére la molarité de 1’eau pure est voisine de 55,5 mol/l.

La concentration C a I’inconvénient de varier avec la température puisque le volume varie
avec la température. Par contre, la masse de solvant ne varie pas lorsqu'on ajoute le soluté.

Si I’on dissout n2 moles d’un soluté de masse molaire M2 (g) dans un volume V (litre) de
solution, en supposant une solution diluée et en ignorant la variation de volume du solute,
la molarité C; du soluté :

_M
CZ —_ -
\
On peut montrer que la fraction molaire Xz et la molarité C, sont liées par la relation
suivante :
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X, = C2|\/|1
> (M, —M,)c, +1000p

Avec p densité de la solution.

[11.3 Energie libre et coefficients d’activité d’une solution

L’énergie libre totale d’une solution G est telle que :

G=n +n,u,+...

(111-1)
N1 et Ny sont les nombres de moles des composes 1, 2, ... et
My et U5 les énergies libres partielles molaires de chacun de ces composés.
De méme,
S=nS1+n,S2+... a-2)
H=nHi+n,Hz2+... A11-3)
Comme G = H - TS, il s’ensuit que
py=H1—TS1, 4, =H2-TS: (111-4)
. o oG oG . .
De méme, selon les équations fondamentales T =-S et » =V (Partie 1.8 chapitre I).
P T
G
ol =2 _
T _ Ha
= . g _ oT T
[aGAj s, (aGAj 7,
ot n,P et oP nT et n;P
Et
— —O
t,r=Ga+RTLna, s
a, =X,
Enposant A AV A ol
1
> 7/ A est le coefficient d’activité ; et
> XA est la fraction molaire du composé A.
— —0 , —0
L,=Ga+RTLN(x,»',)=Ga+RTLn(a,) (111-6)

Nota : Dans le cas d’un composé pur A, Xa=1,Lnaa=0caraa=1et
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— =0
Ha=Ga

ay=1=X,7'.

—=ya=1 quand Xa —> 1

=1 ya=1_a,=1

X
Par conséquent, quand A , alors

Dans le cas d’un soluté B, la référence retenue est celle correspondant a une concentration
en soluté tendant vers zéro (solution infinie ou trés diluée) :

Ag .
x, et
B quand Xgetag —> O (11-7)
Y's —> A lorsquexs —> O
Si I’on veut exprimer les concentrations en moles par litre : Qg = Cpg - f B

f g est le coefficient d’activité du soluté pour des concentrations exprimées en moles par

litre.
aB
fo=—"=1 quand Cgetas —> O
Ce
Si ’on veut utiliser la molalité : &g = Mg .}z ;

Y B estle coefficient d’activité du soluté pour des concentrations exprimées en molalité.

ag
Mg

Y = =1 quand Mgetag —> O

Dans les solutions infiniment diluées :

ye = Te =7 (111-8)
I11.4 Volumes molaires partiels
Dans une solution idéale, les propriétés des corps purs sont conservees.

Ainsi, si on mélange deux liquides purs miscibles, le volume total de la solution est la
somme des volumes des deux liquides mélangés. Ce mélange est considéré comme une
solution idéale.
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R ——
——
—————
N ——

V, Liquide 1
+

Vg =V, +V, T  Solution idéale |

V,, Liquide

Cependant, la formation d’une solution quelconque n’obéit pas nécessairement a cette
regle : la solution s’écarte d’autant plus de 1’idéalité que le volume résultant s’écarte de la
somme des deux liquides constituant le mélange. Ainsi, le mélange eau — éthanol se classe
parmi ces derniers et on parle de solution réelle.

Corps (1) pur Corps (2) pur

?8“ .e ®
] Q OCe—>0O @)

Q O e e
Corps (1) +(2)

€12 i
Mélange idéal 1

€2 T &n = &2 @0

Q

Exemple : Le volume du mélange d’une mole d’eau (18 cm? a I’état pur) avec une mole
d’éthanol (58 cm? a 1’état pur) produit un mélange dont le volume n’est que de 74,4 cm®, au
lieu de 18+58= 76 cm?®. Un déficit de prés de 1,6 cm®.

Dans les cas de grande dilution, I’addition d’une mole d’eau a une trés grande quantité
d’éthanol n’augmente le volume de la solution que de 14 cm? (au lieu de 18 cm®).
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Et I’addition d’une mole d’éthanol a une trés grande quantité d’eau n’ajoute qu’un peu plus
de 53 cm?® (au lieu de 58 cm?).

Cette variation du volume molaire avec 1’état de dilution est évidemment une propriété
caractéristique de chaque mélange et de chaque composition quantitative (Fig. 111.1).

La phase eau pure, évidemment constituée de molécules d’eau, contient des régions
intermoléculaires vides au sein desquelles les molécules d’éthanol s’insérent partiellement
sous 1’effet des forces intermoléculaires (forces de VAN DER WAALS). L’empilement des
molécules est donc perturbé : on obtient un meilleur coefficient de remplissage de 1’espace.

? (ml'mol) 1_113 (ml/'mol)
Ethanol 4 Eau
18
=8 Ethanol
|
i) 16
o4
Eau 14
0 0.2 0.4 0.6 0.8 1

Fraction molaire de 'ean

Figure 111.1. Variation du volume molaire partiel de 1’eau et de 1’éthanol dans leur
solution.

I11.5 Grandeurs molaires partiels

En réalisant une solution quelconque, on observe une altération du volume molaire des
constituants purs. Il en est de méme des grandeurs thermodynamiques. On appelle ces
grandeurs modifiées les grandeurs partielles molaires. Ainsi le volume partiel molaire de
I’eau dans une solution éthanolique n’est plus 18 cm?; le volume partiel molaire de 1’éthanol
dans cette solution n’est plus 58 cm?.

Cette grandeur (Y) partielle molaire d’un composé i est la contribution d’une mole de ce
composé a la propriété globale du mélange. Elle se définit comme étant la dérivée de cette
grandeur par rapport au nombre de moles de i & T, P et quantité nj (nombre de moles) de

I’autre (des autres) constituants constantes :

v —[2Y
on.

I /T,P,n;
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Yj est la pente a la courbe représentant la grandeur totale en fonction de la quantité de i

ajoutée, les autres variables T, P et nj demeurant constantes.

On définit ainsi I’enthalpie partielle molaire, I’énergie libre partielle molaire aussi appelée
I’énergie partielle molaire de Gibbs ou mieux le potentiel chimique.

Ces définitions étant faites, regardons ce qui se passe lors de la préparation d’une solution.

Avant le mélange de na moles de A avec ng moles de B I’énergie libre totale de ces na moles
de A et ng moles de B est de

—O0 —O0
G ZHAGA-I-HBGB

totale (l | |_9)
Apres le mélange, 1’énergie libre du mélange, Gm, est :
Gm :nAlLlA_i_nBﬂB (111-10)

ou M et Hpg représentent les énergies libres partielles molaires des constituants A et
B.

La variation de I’énergie libre de mélange, AGyg est la différence entre 1I’énergie libre du
mélange et I’énergie libre mesurée avant la réalisation du mélange.

— =0 — =0
AG =Gy, =Gy = nA(/UA _GA)+ nB(:uB _GB)
AGméI :Gm _Gt

otale

(111-11)

=n,AGx +N;AGs .

ot AGa et AGg sont les variations de I’énergie libre partielle molaire.

Cette démonstration est valable pour n’importe laquelle des propriétés dites "extensives”,
propriétés qui dépendent de la quantité de produits.

AH ,=n,(Ha—Ha)+ny(Hs —H?z)

(111-13)

— —O — —O
AS o =NaA(Sa—Sa)+nNg(Se —Ss) (11-14)

— —O0 — —O
AVmé, ZnA(VA—VA)"‘nB(VB_VB) (111-15)
AGpe = AH o —TAS (111-16)

En introduisant I'équation (111.6) dans (111.12) :

AG_,, = nA((_B(/i +RTLna, —Ga )+ N, ((_5(; +RTLna, —ég) 11-17)
AG,_, =n,RTLna, + ngRTLNna, (11-18)
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En combinant les équations (111.12) et (111.19), on obtient :

(;A —(_32)= RTLNa, o (;‘B ~Ge )= RTLNg, (111-19)

La figure 111.2 montre le comportement comparé des grandeurs AG, AHm¢ et TAS
d’un systéme idéal et d’un systéme réel tétrachlorure de carbone — méthanol.

Enérgie
b J/mol +

ideale

TAS

mél

20007

10007

AH,, ;; idéale

AG,, ; idéale

CCly Composition CHSOH

Figure I11.2. Diagramme d’un mélange idéal et réel CCls-CH3OH en trait gras.

Il faut se rappeler que le processus de mélange de deux constituants purs en est un qui
augmente le désordre. Par conséquent, sauf exception, la variation d’entropie au cours du

mélange de deux constituants liquides purs est positive, ASmg > 0.

Si par ailleurs le processus de mélange est exothermique, 1’enthalpie de mélange est
négative : AHmg < 0.

Il en résulte que la valeur de I’énergie libre de mélange est négative (voir I'équation (111.17)).

C’est bien la la caractéristique normale d’un processus spontané (Fig. 111.3).

Dans les cas ol I’enthalpie de mélange est positive (réaction endothermique : AHpye > 0)

les situations a envisager sont un peu plus complexes. Nous présentons la situation suivante
(figure 111.4) :
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i AH <0
N2

1 ] AG, <0

\Z

Processus spontané

\Z

Mélange A+ B
miscible

B pur

Apur Composition

Figure 111.3. Variations des fonctions thermodynamiques au cours d’un mélange
exothermique.

Enérgie

= AHméI >T ASmél
AG, 4 >0
\Z

Processus impossible

\/
Mélange A+ B
completement non
miscible

B pur

Apur Composition

Figure 111.4. Variations des fonctions thermodynamiques au cours d’un mélange
endothermique.
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I11.6 Conditions d’équilibre entre phases

Pour qu’il y ait équilibre entre phases d’un méme corps pur a T et a P constantes, il faut que
I’énergie libre molaire de la substance soit la méme dans chaque phase. Qu’en est-il dans
des phases non pures?

L’¢énergie libre totale de chaque phase est :. G= anl + N, G2 +...

Supposons que dna, dng, ... moles de A, B, ... sont transférées d’une phase & une autre.
La décroissance de 1’énergie libre totale de la phase initiale est :

dG =Gadn, +Gedn, +...

(111-20)
L’accroissement de 1’énergie libre de la deuxiéme phase est :
] _ —~ 1 1 —~ ] ]
dG'=Ga dnA +Gp dnB +... an-21)
La variation nette de I’énergie libre totale du systéme est :
AG = dG'_dG == (GAI_GA)dnA + (GB I_GB)dnB + aes (I I |_22)

dn, =—dn,’' dng =—dn;'

car et

A I’équilibre, AG = 0. Puisque 1’échange de A se fait indépendamment de celui de B, dna
et dng sont des variables indépendantes, il faut donc que :

A I’équilibre, ’énergie libre partielle molaire de chaque constituant est la méme dans
chaque phase.

II1.7 Solutions idéales

Une solution de deux liquides miscibles en toutes proportions a la température T est dite

idéale :

1) Si sa vapeur peut-étre considérée comme un mélange de gaz parfaits. A I’équilibre,
I’énergie libre par mole de mélange (ou encore le potentiel chimique de chaque
constituant) doit étre la méme dans les deux phases.

2) Si la pression de vapeur totale de la solution varie linéairement avec les valeurs Py

O . . . . .
et P, , en fonction des fractions molaires dans la solution liquide.

Avec  P. :Relative au composé A pur, et Py : Relative au composé B pur.

11 est bien entendu que certaines solutions ne sont idéales que si elles sont diluées, c’est-a-
dire dans une zone limitée de concentration du soluté.

Autrement dit, par définition, une solution est dite idéale lorsque I’activité de chacun de ses
constituants est égale aux fractions molaires sous conditions de température et de pression
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ou encore lorsque les coefficients d’activité sont égaux a 1’unité quelles que soient les
conditions de pression, de température et de composition.

aAn=XaY'A avec Y 'a=1 (déalit§)
AG, = N,RTLNX , + NgRTLNX,

(111-24)
Le membre de droite de la précédente égalité étant indépendant de la pression,
OAGra ) _ Av —0
oP ).

Le mélange de deux constituants formant une solution idéale se fait sans changement de
volume. De plus, et pour la méme raison, puisque :

@ =n,RLnx, + N RLNX,

(111-25)

— 0 AGméI — AH mél _ 0
2
oT T ) T
Le mélange de constituants d’une solution idéale se fait sans variation d’enthalpie

AHmé| =0

Donc sans dégagement ou absorption de chaleur : AG, ., =—-TAS,,, .
AS, , = —|n,RLnhx, + ngRLNXx;] >

:> Smel [ A A B B] 0 (III-26)
Pour une solution idéale, la variation d’entropie au cours de la formation de la solution a

partir de ses constituants purs ne dépend que de la quantité et des concentrations des
constituants.
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Enérgie
4 J/mol 4

TAS, ,, idéale

1600' -‘,.-'-'----‘Q-.~

AG,,;; idéale

A pur Composition B pur

Figure I11.5. Variation de I’enthalpie, de 1’énergie libre de mélange et de I’entropie
au cours d’un mélange idéal de deux composés purs A et B.

II1.8 Equilibre entre une solution et sa phase vapeur

En phase vapeur, gazeuse, d'apres I'équation (111.7)

Gagy =GRy + RTLNa,, (111-27)

Ga(g) représente 1’énergie libre du composé A dans la phase vapeur. En solution, on a
I'équation (111.8)

Gasoly = Gp + RTLNa, )

A I’équilibre, I'énergie libre du constituant A est la méme dans chacune des deux p(llalllc;isi)
Gagson = Gaco) (I11-29)
Gaeoy =Gn + RTLNay ) =Gp ) + RTLNA, 4, (111-30)
Ln 2a@ _ Gy —Gio
A sol) RT (111-31)

. , ., A(g) _ e
Si la température est fixée, donc connue, Ln—===C
A(sol)
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Ax(q) Apg) K

a a
Donc, le rapport (%)) est une constante ;  A(o)

©)

Pour Apur,  A(soD) , on obtient : A(9) A(9)

o
La grandeur aA(g) est la fugacité de la vapeur au-dessus du liquide pur.

an
_ _AQ9)
Donc, K =a%,, LoideRAOULT généralisée  Jacsoh) = 0
° Aa(g)
I11.9 Loi de RAOULT et Mesure de I’activité
a _ Q)
On obtient ainsi la loi de RAOULT : ™A(sol) ao (111-32)
A(9)

constituant A en équilibre avec le constituant liquide A pur.

L activité Sa(so)d’un constituant volatil A dans une solution est égale

a la fugacité ou a Dactivité Aag) de la vapeur du constituant A en

équilibre avec la solution divisée par I’activité ag , de la vapeur du

Autrement dit :

pur multiplié par sa fraction molaire X, dans la solution :
_ 0
PA = Xa PA

La pression partielle P, d’un constituant volatil idéal au-dessus d’une

- Je \ . (@] 7
solution est égale a la pression P, de vapeur saturante de ce composé

0
Le potentiel chimique du solvant vaut : Hpy=H A +RTLn (aA)
PA

a, =—-
A PA?

Ou

:XA

Dans une phase quelconque, I’activité d’une substance est égale au produit de sa

concentration par son coefficient d’activité

(@)

A nouveau si Aae) Apng)y = PA7’A(g)

__ pO,0O
= Pa VA ot
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_ PAVA(g)

A 7A(g)
o
Si la vapeur est idéale : Y ag) = 7 aw) =1
— PA
aA(50|) B E Ol Qp g0y est I’activité de A dans la solution
a PAVA(g> _P o _., 1
A(sol) — e (7/A(g) = 7A(g) —- dans une solution idéale)
PA A(9) P

Cette activité est donc obtenue par des mesures de pression. Pour une vapeur idéale, la
relation (111.19) entraine :

P P
AG,4 =N,RTLN-A7A0  n RTLn—2/B@)

o_o0O o_o0O

A YV A(9) B VB(9)
Pour une solution idéale
AG,, =N, RTLN—% Pa +Ng RTLnP—
— Py Py (111-33)

II1.10 Pressions de vapeur d’une solution idéale

Soit un mélange A et B miscibles en toutes proportions a 1’¢tat liquide et supposons que le
mélange gazeux soit idéal. Si de plus Xa et Xg sont les fractions molaires des composés
A et B en phase liquide, les activités de ces composés en phase liquide sont :

Ap = Xa et g = Xp

(0] (0]
P, =X, xP, P, = Xg x Py

et (111-34)
C’est ’expression de la loi de RAOULT.

P=P,+P, =X, xP; + X xPy =X, xP) +(1—x,) x Py

(111-35)

P:XA(PAO_P;)"'PE? (111-36)

. N . . . (0] [0} , .-,
Pour n’importe quel systéme binaire, les pressions P, et Pg sont déterminées par la

température et la pression P est donc une fonction linéaire des fractions molaires Xa et Xg
(Fig. IIL6).
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Pression
A A

Pa

P,=x,xP/

A Composition XB B

Figure 111.6. Comportement des pressions dans un systéeme binaire idéal en situation
isotherme.

La loi de Raoult pour une solution liquide de N composants permet de calculer simplement
la pression de la phase vapeur en équilibre :

N
P:ZF)I et ID-IXixF?O

i=1
Avec : P : Pression totale du mélange ;
Pi : Pression partielle du constituant i dans la phase vapeur ;
Xi : Fraction molaire du constituant i dans la phase liquide ;
Pi®:  Pression de vapeur saturante du constituant i pur a température du

mélange P, = X', <P

Xi’ Fraction molaire du constituant i dans la phase vapeur ;

Remarque : xi’ (gaz) n’est pas égal a xi (Liquide).
Exemple :

2 moles de toluéne et 1 mole de benzéne.

Dans la solution : Kioluene = 2/3=0,67 et Kbenzene = 1/3 = 0,33
A 20°C : Potoluéne =22 mmHg et Pobenzéne = 75mmHg
En phase vapeur : Ptoluene = 0,67 . 22 = 15 mmHg

et Pbenzéne = 0,33 .715=25 mmHg

Pr Abdallaoui Chapitre 111 -S4 SMC Page 67



Ptot = 40 mmHg
X,toluéne = 15/40 = 0,38
X,benzéne = 25/40 = 0,63

Pression
M ¥
Liquide

Pea

Si on fixe la pression a 1atm (condition de laboratoire) on a :

Tenpérature

A A )

Gaz ® |e trait en gras est la courbe de
Ten(A)

température qu’il faut atteindre pour

Liquide + gaz .
1 - qu’existe une phase gazeuse de

Téb{B) composition déterminée sous une

pression de latm.

Liquide

® | etrait fin est la courbe de température
qu’il faut atteindre pour que la pression

soit de latm pour une composition

donnée de la phase liquide.

II1.11 Pressions partielles réelles de vapeur d’un mélange binaire

II.11.1  Mélange a déviation positive

Pour un mélange donné, la pression totale est supérieure a la somme des produits des
pressions de vapeur saturante de chacun des constituants par leur fraction molaire. La
solution cyclo-CsH12 - CCls (Fig. 111.7) en est un exemple :
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Pression
A

Cyclo-CsH12 Composition XB CCl4

Figure 111.7. Diagramme isotherme a déviation positive.

IIL.11.2 Mélange a déviation négative

Pour un mélange donné, la pression totale est inférieure a la somme des produits des
pressions de vapeur saturante de chacun des constituants par leur fraction molaire. Exemple
(Fig. IIL8):

Pression
A

A Composition XB B

Figure 111.8. Diagramme isotherme a déviation négative.

Pr Abdallaoui Chapitre 111 -S4 SMC Page 69



Dans les deux précédents cas, il faut interpréter la faible déviance, ou mieux la quasi idéalité
de ces systemes binaires, par le fait qu’il n’y a pas ou qu’il y a trés peu d’interactions entre
les molécules en phase liquide que ce soit entre les molécules de méme identité ou entre
celles de nature différente.

III.11.3  Mélanges azéotropiques

Un mélange azéotropique est un mélange qui présente, pour une composition particuliere,
une phase vapeur ayant la méme composition que la phase liquide avec laquelle elle est en
équilibre.

Cela se traduit par des isobares d'ébullition et de rosée qui se rejoignent en ce point, nomé
azeotrope, et une température d'ébullition spécifique caractéristique de I'azéotrope (pour une
pression donnee).

La courbe d'équilibre de phases liquide-vapeur, quand a elle, crois la bissectrice pour la
composition azéotropique.

Si la température d'ébullition de I'azéotrope est inférieure aux températures d'ébullition des
deux constituants, on parle d'azéotrope a déviation positive (les deux constituants ont
tendance a se repousser en phase liquide). Fig. 111.9

La pression totale en équilibre au-dessus du mélange passe par un maximum. Exemple :
eau - CoHsOH; méthyllal-CSz (Fig. 111.9).

Température l"'l‘fﬁ.‘slon
P“a
Vapeur
Liquide
A pur Composition B pur A Composition XB B

Figure 111.9. Diagramme de phase d'un azéotropisme positif.

Si la température d'ébullition de I'azéotrope est supérieure aux températures d'ébullition des
deux constituants, on parle d'azéotrope a déviation négative (les deux constituants ont
tendance a s'attirer en phase liquide). (Fig. 111.10).

C'est I'équivalent du mélange a déviation négative avec la caractéristique supplémentaire
suivante : la pression totale en équilibre au-dessus du mélange passe par un minimum. La
diminution de la pression se traduit par une augmentation de la température de distillation.

Dans le présent cas les forces intermoléculaires entre les molécules A et B sont plus fortes
qu’entre les molécules de méme identité. Il y a donc une diminution de la volatilité des deux
constituants.

Exemple : eau - HNOs; acétone - chloroforme (Fig. I11.10); ...
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Température 4 b
Pression
Vapeur ¢

sremsmre| PB

| M
N, Y

Liquide T K
’ 4 = ‘\'.// X Y
7 / ~ .
=
; y ./J \.‘\‘_ - \
W™ -
i~ ———
A Composition B
A pur Composition B pur

Figure 111.10. Diagramme de phase d'un azéotropisme négatif

En distillation, un azéotrope se comporte un peu comme un cOrps pur, a savoir que les
phases liquide et vapeur en équilibre ayant la méme composition, on ne peut dépasser la
composition de I'azéotrope dans la colonne de rectification.

I11.12 Solubilité de liquides partiellement miscibles

On a vu que la condition de mise en solution correspond a AGng < 0. Plus précisément,

lorsque la réaction de mélange est exothermique, AHme < 0, AGpe < O et le systeme de
deux constituants purs A et B est totalement miscible. On observe la formation d’une
solution sur toute 1’échelle de concentrations. Si au contraire le mélange est un processus

endothermique, AHmer > 0, et si AHmg > T ASpg , le mélange est au contraire non
miscible.

Dans les cas ou I’inégalité précédente se transforme en une quasi égalité, AHmg = TAShgl,
la situation est plus complexe. On le voit (Fig. 111.11) la quasi égalité dépend de la valeur

de la température. Il existe une température critique, Tc, au-dessus de laquelle AHmg <
TASme, AGmg < 0. Réciproquement, en dessous de cette température critique, 1’inégalité
est inversée et I’énergie libre de mélange est positive. Le mélange A + B n’est plus
miscible. En fait le mélange A + B ne passe d’une situation de miscibilité totale a une
situation de non miscibilité compléte lorsque la température passe de T¢ + AT a T¢c — AT.

Les valeurs respectives de AHpg et de TASng étant voisines, I’effet de concentration joue.
On obtient plutdt la situation décrite a la figure suivante.
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. Enérgie '

B AHp 6l §
_,-"""-—_ —‘_-“‘-._
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N ! e I {
%' ' e AG, gl e /
\ - S\ J
s .l"‘ 1 | '/ .
/"“
" . v
\’--_ -TAS m el .'".-.
o e e J
1 1 1
A pur Composition du mélange B pur

Figure 111.11. Energie libre de mélange dans un systéme partiellement miscible.

A faible concentration de B dans A, le terme T ASg est plus important que le terme AHme :
AGrg est négatif et le mélange A + B est miscible. En ajoutant davantage de B, I’énergie
libre de mélange continue a décroitre et atteint pour une concentration X'g une valeur
minimum : un ajout supplémentaire de B ferait croitre cette énergie de mélange, ce qui est
inacceptable. Au-dessus de cette valeur X'g le mélange devient non miscible. La situation
est en général similaire du coté de B pur de telle sorte qu’il existe une plage de non
miscibilité entre X' et X"'g. Ce cas correspond au diagramme eau — aniline décrit plus bas.

On a déja indiqué plus haut qu’en général I’entropie de mélange est positive. Il existe des

situations dans lesquelles ’entropie de mélange est négative, ASmg < 0. Lorsque I’addition
de B dans A se traduit par une augmentation de 1’ordre, comme par exemple dans le cas de

formation de liaisons hydrogéne, le systéme acquiert un plus haut degré d’ordre : ASmg <

0. Dans ces cas, I’enthalpie de mélange est fortement négative de telle sorte que 1’énergie
libre de mélange est encore négative.

L’ordre créé par 1’apparition de liaisons hydrogene est de plus en plus perturbé par
I’augmentation de température. L’entropie de mélange diminue avec 1’augmentation de la
température T.

Cette situation correspond & une température critique minimum telle qu’apparaissant dans
le cas du mélange eau — triéthylamine décrit plus bas. Il existe des cas ou I’augmentation de
température se traduit par une inversion du signe de 1’énergie libre de mélange. Le cas du
mélange eau — nicotine cumule les deux températures critiques : celle a maximum et celle a
minimum. D’autres enfin ot expérimentalement on ne peut observer ces extremums (Fig.
111.12).

a) 1¢ type : courbe de solubilité a T maximum. Exemple eau - aniline

b) 2%me type : courbe de solubilité & T minimum. Exemple eau - triéthylamine
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C) 3*me type : courbe de solubilité & T maximum et minimum. Exemple eau-nicotine

d) 4*metype : courbe de solubilité a T sans extremum. Exemple eau - éther diéthylique.

16" type 2iéme type 3iéme type * 4iéme type
AT A AT A AT A AT y
2 phases
2 phases
2 phases 2 phases
A B A B A B A B
Tmax =205 °C )
Tmax = 168 °C Tmin = 18,5 °C . pas d’extremum
Tmin =60,8 °C observable

Figure 111.12. Exemples de binodales de non miscibilité en phase liquide.

*(Ces résultats ont été obtenus alors que les échantillons sont en équilibre avec leur vapeur
dans des tubes scellés).

I11.13 Détermination des extremums des binodales

A une température donnée T, dans un systéme donné, on observe la séparation d’un mélange
de deux constituants liquides en deux phases appelées phases conjuguées. Les compositions
de ces deux phases conjuguées est donnée par la projection des points A et B sur ’axe
horizontal (Fig. 111.13). Au fur et a mesure que la température augmente (ou diminue), le
segment AB devient A'B', puis A"B", ...

La détermination des extremums de binodale n’est pas toujours évidente. Une méthode
consiste a tracer le lieu géométrique des milieux des segments conjugues AB, A'B', A"B"...
Ce lieu géométrique est appelé le diameétre rectilinéaire (Fig. 111.13). L’intersection de ce
lieu géométrique avec la binodale précise le sommet S.
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A Composition XB B
Figure 111.13. Détermination du diamétre rectilinéaire.

I11.14 Régles d’utilisation des diagrammes

Deux régles importantes permettent d’utiliser simplement les diagrammes d’équilibre des
phases d’un systéme binaire : la régle de [’horizontale et la regle des moments chimiques
(encore appelée « régle des segments inverses »).

Ces regles sont des conséquences des propriétés de la fonction enthalpie libre, ¢’est
a dire des potentiels chimiques des constituants.

111.16.3.1 Régle de I’horizontale :

A température constante T, les compositions des phases gazeuse et liquide d’une solution
en équilibre avec sa vapeur sont données par les abscisses des points d’intersection de
I’isotherme T avec les courbes de rosée et d’ébullition respectivement.

111.16.3.2 Regle des moments chimiques :

A température constante T, les proportions des phases gazeuse et liquide d’une solution en
équilibre avec sa vapeur sont dans le rapport inverse des segments découpés, d’une part par
I’abscisse de I’intersection de I’isotherme T avec la courbe de rosée et I’abscisse du point
représentatif de la solution, d’autre part par cette méme abscisse et ’intersection de
I’isotherme T avec la courbe d’¢ébullition.

»  -lacomposition de la phase gazeuse a la température T est : g’% B (donnée par
la régle de I’horizontale).
» - lacomposition de la phase liquide a la température T est : 1'% B (donnée par

la régle de 1’horizontale).
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»  -dans la solution de composition m% B, a la température T, les proportions de
vapeur (composition g’% B) et de liquide (composition 1'% B) sont

respectivement : (mg’ / g’1’) pour le liquide I’ et (ml’ / g’1’) pour la vapeur g’.

T
A A
Liquide(
B
¢ |
_____ et
[
|
| I
| | |
' | |
I I I
| | |
A Xa X Xg B
Composition

Figure 111.14. Théoreme des moments chimiques.

Soit x la composition globale de B d’un mélange de deux corps purs A et B (Fig. 111.14).
Soient xa et xg les concentrations de B respectivement dans chacune des phases a et (o
est riche en A et B est riche en B). Soient w la masse totale du mélange et wa et wg les
masses respectives des phases o et 3.

En divisant ces deux équations membre a membre, on obtient :

XWX Wp + XgWg
wW W, + Wy

= XW, A+ Xg W = X(W, + W)
W, (Xa = X) = Wg (X = Xg)

\V,VN X — Xg

W X, — X

(111-37)
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Le rapport des masses des phases riches en A et B, a et b, est égal au
rapport des segments opposés.

II1.15 Pression de vapeur et diagramme de distillation d’un mélange de
deux liquides partiellement miscibles

Soient deux liquides partiellement miscibles A et B. Les courbes d’ébullition et de rosée

sont en quelque sorte télescopées par la binodale délimitant la zone de non miscibilité en

phase liquide. On obtient le diagramme montré en figure 111.15. Le segment de contact

mettant en équilibre les deux liquides Li et Lo et la phase vapeur correspond a une

température invariante. En effet, ’application de la régle des phases indique que le systéme
est invariant en présence de trois phases (la pression est fixée) :

vV = C+2-¢ = 2+1-3 =0

+ TCCO) !
Vapeur

YL N N

110

100

f M | \
| I I
I I I
I | |
: -
A T% 66 % T4% B
Composition

Figure 111.15. Diagramme isobare eau - isobutanol.

La distillation d’un tel mélange est similaire a celle d’un azéotrope présentant un tel
minimum. Dépendant de la composition du melange, on obtiendra en haut de la colonne de
rectification le mélange a 66 % d’isobutanol et en bas, dans la cuve, I’eau ou 1’isobutanol
pur.

Il existe des cas limites ou les deux liquides purs sont complétement immiscibles : figure
[11.16. On a déja indiqué que 1’énergie libre de mélange est positive sur toute 1’échelle de
concentration entre A pur et B pur.
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T (°C)

h L b
Vaperr 184 TCO) 100
80
100 \
"'H.l"
T=982°C T=70°C
eall atiline benzéne eald

Figures 111.16. Diagrammes de systémes binaires totalement non miscibles (Note :
les échelles de température sont quelconques).

IT1.16 Equilibres chimiques en solution

Soit laréaction: @& +EEB+ . ﬁ FL+ mM+

af £ m £ m
a. .. or Cng. I
En général : K, = LM LM LM
a.:: b a b a h
. Ap £u g Yo ip -
Ka=KcKy et Ka=Kcen solution idéale. (I11-38)

II1.17 Cas des solides peu solubles : le produit de solubilité Ksoou Kps

Un cas intéressant et important d’une solution hétérogene est celui de la solubilité de solides
ioniques peu solubles dans 1’eau. Aprées avoir immergé un sel peu soluble, par exemple le
perchlorate de potassium KCIO4 et avoir agité suffisamment la solution, une faible partie
seulement de ce perchlorate est passé en solution. La solution est alors saturée en
perchlorate de potassium. L’équilibre atteint implique les ions potassium K* et perchlorate
ClO4 et le perchlorate solide.

KCIO4 (solide) = K'(aqueux) + ClOs (aqueux)
Pour cette réaction, la constante d’équilibre K, est telle que :
Ksol = [K+] [CIO4_] = akt Aco,~

K,,; est encore appelé le produit de solubilité. Dans n’importe quelle solution saturée en
perchlorate de potassium, le produit des activités des ions potassium [K* et perchlorate
[CIOs] estégal a K, .
comme par exemple le CuCl ... Si le sel se dissocie en plusieurs ions, le produit de solubilité
doit étre corrigé en conséquence. Ainsi pour un sel de type AmBn en équilibre avec les ions

A" et Cl~ on obtient :

Cette relation est aussi valable pour n’importe quel sel peu soluble
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K, = [AT™ [BT]" 111.40
Par exemple, le fluorure de baryum BaF a un produit de solubilité tel que :
Ksol - [Ba++]1 [Cl_]2

Dans cette expression, les concentrations sont exprimées en nombre de moles d’ions/litre
de solution. Le tableau I11.2 donne quelques valeurs du produit de solubilité.

Tableau I11.2. Produit de solubilité de quelques solides ionisés dans 1’eau a 25 °C

Compose Ksol Composé Keor
AlPO4 9,83 102! Ca(OH), 5,27 10°15
BaCOs 2,58 10 Fe(OH): 4,87 107
CuCl 1,72 1077 Fe(OH)s3 2,64 10-3°
ZnS 2,9310% Sn(OH). 5,45 1027

Ce tableau indique si besoin était que cette notion de produit de solubilité n’est pas restreinte
aux sels. La notion de produits de solubilité est aussi applicable aux hydroxydes. On peut
aussi I’étendre a d’autres sels peu solubles dans d’autres solvants ...

Un effet intéressant est celui appelé effet de sels. En effet que se passe-t-il lorsqu’on ajoute
deux sels peu solubles dans ’eau, deux sels qui par ailleurs ont un ion commun ? Par
exemple, si I’on ajoute du sulfure de manganése MnS a une solution déja saturée en sulfure
de zinc, les produits de solubilité¢ de chacun des deux sels continuent de s’appliquer. La
concentration d’ions sulfures [S?7] est maintenant plus élevée que celle d’ions manganése
[Zn**] puisque la relation entre les concentrations des ions est donnée par :

[S?7] =[Mn™] + [Zn™]

La concentration des ions Zn™ diminue donc au fur et & mesure qu’on ajoute du sulfure de
manganése. Le méme phénomene a lieu si au lieu du sulfure de manganése on ajoute du
sulfure de sodium, un sel tres soluble.

En fait, la relation 111.40 n’est pas tout a fait exacte. En lieu et place des concentrations il
serait plus approprié d’introduire les activités des ions de telle sorte que cette relation
[111.40] s’écrit plutot :

v —[2Y
on.

' /T,P,n;
(111-39)
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111.18 Solubilité et miscibilité réciproque

Dans certaines conditions des corps différents peuvent se mélanger pour donner des
mélanges homogenes, des phases uniques. On dit que ces corps sont miscibles, comme I’eau
et ’éthanol par exemple. Dans ce cas, la miscibilité est totale puisqu’on peut mélanger de
I’eau et de 1’alcool en toutes proportions.

Il peut arriver que la miscibilité des deux corps soit limitée et que I’un des corps accepte de
se mélanger a I’autre en plus grande proportion, la réciproque n’étant pas vraie; on dira dans
ce cas que les miscibilités réciproques sont limitées ou partielles.

Dans tous les cas, on appelle solution (solide ou liquide) toute phase homogene contenant
au moins deux constituants.

Lorsque les proportions des constituants sont trés différentes, celui qui est « majoritaire »
s’appelle le solvant, le « minoritaire » s’appelle le soluté.

La composition d’une solution, qu’elle soit liquide ou solide, peut s’exprimer de différentes
manieres :

»  par son titre pondéral, c’est a dire la masse de soluté par litre, ou par
kilogramme, de solution ;

»  par sa concentration molaire, ou molarité, nombre de moles de soluté par litre
de solution ou pour 100 moles de solution (pourcentage molaire ou atomique

dans le cas des mélanges binaires).

Par exemple, parmi les trés importants alliages de fer et de carbone, les fontes et les aciers,
1’un a pour formule chimique FesC; son titre molaire en carbone vaut 0,25 (25% atomique :
1 C pour 4 atomes au total), tandis que son titre pondéral vaut 0,0667 a cause de la grande
différence de masse atomique entre le fer et le carbone.

A T’état solide, les solutions s’appellent « solutions solides ».

Pour que des corps purs, simples ou composes, soient miscibles, il faut qu’ils aient des
propriétés physico-chimiques identiques ou voisines, au minimum compatibles; ainsi, les
solvants polaires comme 1’eau dissolvent les composés polaires ou ioniques, pas les
composés non polaires comme les hydrocarbures.

De la méme maniere, les métaux ne sont capables de dissoudre que des éléments voisins par
leur taille, leur structure électronique ou leur structure cristalline.

Par exemple le cuivre et le nickel sont entierement miscibles a 1’état solide aussi bien qu’a
I’état solide et donnent des solutions solides totales : les cupronickels utilisés dans la
fabrication des piéces de monnaie.

En revanche, le gallium et I’arsenic, miscibles a 1’état liquide en toutes proportions, sont
rigoureusement insolubles 1’un dans 1’autre a 1’état solide : ils ne donnent qu’un seul alliage
de composition parfaitement définie et de formule chimique GaAs.
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La quantité maximum de soluté que peut dissoudre un solvant, a une température donnée,
s’appelle limite de solubilité. Elle est en général fonction de la température et diminue avec
la température le plus souvent.

Dans certains cas, deux corps purs peuvent donner une solution solide intermédiaire, autour
d’une composition donnée correspondant a une formule chimique simple de type AxBy ou
X et y sont entiers. Cette solution solide intermediaire peut avoir une largeur trés variable :

»  -lorsqu’elle est infiniment étroite, on dit qu’il s’agit d’un composé intermédiaire
(exemple : GaAs) ;

»  -lorsqu’elle est large, cela signifie que le composé intermédiaire est capable de
dissoudre chacun des deux corps purs ; on pourra parler de solution solide
intermédiaire «riche en A », ou «riche en B» de part et d’autre de la

composition de référence.

111.19 Equilibres liquide-vapeur — Loi de Henry

Examinons le cas de deux corps purs A et B donnant une solution liquide totale idéale, A
étant le solvant, B le soluté; on peut écrire, pour le soluté dans la phase liquide et dans la
phase vapeur :

Men = UBay + R.T.Ln xs dans la solution
MB@) = U°B@g + R.T.Ln ps dans la phase vapeur
et comme le corps B est en équilibre entre la phase liquide et la phase vapeur :
s + R.T.Ln Xs = YU°g) + R.T.LN ps
Lorsque le mélange est idéal, cette expression se simplifie en :
Pi=Xi.Pi" (loi de Raoult)
Avec: Pi: lapression partielle du constituant i dans la phase vapeur
xi : la fraction molaire du constituant i dans la phase liquide
Pi" : la pression de vapeur saturante du constituant i pur
Rappelons la loi de Dalton : Pi= Xi’ . PT
Avec: Pi: lapression partielle du constituant i dans la phase vapeur
xi : la fraction molaire du constituant i dans la phase vapeur

Pt : la pression totale du mélange gazeux
Cette loi reste valable pour le mélange gazeux en équilibre avec le mélange liquide.

Les solutions qui ne sont pas idéales sont appelées solutions réelles. Pour les solutions
réelles diluées (xi petit), on peut appliquer la loi de Henry :

Pi=Xi . Ki

Avec: Pi : la pression partielle du constituant i dans la phase vapeur

Pr Abdallaoui Chapitre 111 -S4 SMC Page 80



xi : la fraction molaire du constituant i dans la phase liquide

ki : la constante de Henry (caractéristique du corps)

Cette loi nous indique que la solubilité d’un gaz dans un liquide est proportionnelle a la

pression partielle du gaz.

Les diagrammes d’équilibre liquide-vapeur :

111.16.2.1 Température constante, pour un mélange idéal

Py T constante

Pg

111.16.2.2 Pression constante

Pp

Le diagramme représentant les variations des températures d’¢bullition en fonction de la
composition Xg (courbe d’ébullition) des solutions et les variations des températures de
condensation (courbe de rosée), se présente sous la forme d’un fuseau dont les deux

extrémités sont les points d’ébullition des deux corps purs :
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Vapeur 7

CU
"ﬂ&
] c‘(@ o
g
(2]

Lig=vap

. Liquide

Diagramme d’équilibre des phases d’un systéme binaire et Signification des courbes
frontieres

Courbe d'ébullition : Cette courbe est la séparation entre le liquide et le
mélange liquide -vapeur.

Courbe de rosée : Cette courbe est la séparation entre la vapeur et le
mélange liquide-vapeur

Il arrive parfois que les deux corps purs donnent un mélange particulier, appelé « mélange
azéotrope », pour une composition donnée, qui a la particularité de se comporter comme un

corps pur : il posséde un point d’ébullition fixe; c’est le cas des mélanges eau-alcool
éthylique avec un mélange azéotrope a 96% d’alcool.
T T
Taz

Ty (A)

Diagramme d'¢équilibre des phases d'un systéme binaire avec
alliage azéotrope

) Xaz XB

Pr Abdallaoui Chapitre 111 -S4 SMC Page 82



Cette particularité interdit la possibilité se séparer les deux constituants du mélange
azéotrope par I’opération de distillation classique.
111.16.1 Courbes de refroidissement

Les diagrammes d’équilibres peuvent étre tracés expérimentalement a 1’aide de courbes de
refroidissement. Ex :

T

A pur
(AR |
(AB),
Ty (5
Iy
e
T3
U
T 2

\ T¢(B)

111.20 Application : distillation

Sur cette figure, si 1’on part du point A correspondant au mélange de composition xo dans
la phase liquide et qu’on chauffe jusqu’en E, point d’ébullition, le liquide a toujours la
composition Xo mais il se forme de la vapeur de composition x1; lorsqu’on atteint le point
de rosée R, la vapeur a la composition xo mais le liquide se trouve a la composition x.. En
jouant sur la température du mélange, on peut obtenir des mélanges de composition voulue.

.lv‘
’rch( A)

R

Clonrbe \d'¢bullition

0 X0 X B
Le principe de la distillation fractionnée repose sur méme fait :

»  au début de I’ébullition, la phase vapeur s’enrichit en constituant le plus volatil
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»  tandis que la phase liquide s’enrichit en constituant le moins volatil ;

si I’on sépare la phase vapeur de la phase liquide en la condensant, la phase liquide restante
s’enrichit en constituant le moins volatil; en répétant 1’opération un nombre suffisant de
fois, il est possible de séparer les deux constituants.

Une composition X; et on Tenpérature
chauffe. On atteint alors 4 A
I’équilibre (P = latm) et on a

une composition différente pour Tevay
la phase gazeuse et pour la T
phase liquide.

X1’ peut étre condensée et T2
devenir ainsi Xo.

Ten(B)

On chauffe X et on atteint
I’équilibre (P = latm) et on a
une composition différente pour
la phase gazeuse et pour la
phase liquide.

X2> peut étre condensée et -
devenir ainsi Xs. A X X2 X3

Et ainsi de suite.

Distillation fractionnée :

(a). On chauffe le liquide initial. Le systeme étant
ouvert, la pression vaut 1 atm. Les composés

(b). 1l regne une température inférieure a celle du

volatiles s’évaporent et pousse la cloche. *
niveau précédent. Mais les composes dont la w

température d’¢€bullition est inférieure a la

température du plateau vont s’évaporer et *

passer au niveau suivant. w

Ce processus se répete.
On récolte le produit le plus volatile en haut de la
colonne.

~—~~
QD
—
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Température

Te(B)

A B
T1> T2 > Tz donc on peut isoler un composé volatile par rapport a un autre, moins volatile.

Remarque :
Raoult est une loi trop simple pour la réalité.

I11.21 Propriétés colligatives

Les propriétés colligatives (dépendant de I’ensemble) sont des propriétés physiques des
solutions dépendant du nombre des particules de solutés qui sont des molécules
covalentes dans la solution.

Les propriétés colligatives comprennent :
» I’abaissement de la pression de vapeur.
» I’abaissement du point de congélation ;
» I’élévation du point d’ébullition ;

111.21.1  La pression de vapeur des solutions

L’ajout d’un soluté non volatil (ex : NaCl, CaCl,) a un solvant quelconque produit une
solution dont la pression de vapeur a 1’équilibre est inférieure a celle du solvant pur.

Il en résulte une concentration (pression partielle) plus faible du solvant dans la phase
gazeuse.

Quantitativement, cet effet est décrit par la loi de Raoult :

Psolvant = Xsolvantposolvant
ou

- Psowvant est la pression de vapeur du solvant au-dessus d’une solution diluée,

- Xsolvant €St la fraction molaire du solvant
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- PConvant est la pression de vapeur du solvant pur.

- Dans cette équation, on peut remplacer ysolvant pPar (1-ysoiute), €n en réarrangeant les
termes, on obtient cette equation :

— po — . PO
APsolvant = PPsolvant = Psolvant = A soluté Psolvant
- L’abaissement de la pression de vapeur est une propriété colligative car elle est
proportionnelle a la concentration de soluté (ysoluts).

- Laloi de Raoult n’est valable que pour les solutions diluées.

Pour solutions de liquides volatils
Si on considére un mélange équimolaire de benzene et de toluéne :
- Poenzéne = (benzene P°benzene
- Ptoluene = toluene PCtoluene
Mélange équimolaire => ypenzene = toluene = 0,500
P°enzene = 12,7 kPa
Powiuene = 3,79 kPa
Question 1 : Quelle est la pression de vapeur totale au-dessus du mélange?
Poenzene = Ybenzene P%penzéne = 0,500 x 12,7 kPa = 6,35 kPa
Ptoluene = %toluene P°toluene = 0,500 x 3,79 kPa = 1,90 kPa
Ptotale = Phenzene + Proluene = 6,35 kPa + 1,90 kPa = 8,25 kPa
Question 2 : Quelle est la composition (fraction molaire) de la vapeur?

P 6,35 kPa
Onsaitque y, = nnA = —2— Donc, Npengnevap = 375 KPa = 0,770
total totale !
190 kPa

et Xtoluenevap = m = 0,230

On remarque ici que la fraction molaire du liquide le plus volatil est plus grande
dans la phase vapeur (0,770) que dans la phase liquide (0,500).

Le mélange s’enrichit donc en composant le plus volatil lors d’une évaporation.

Permet la distillation fractionnée.

Déviations par rapport a la loi de Raoult

- Solution idéale => AHgissol = 0 car interactions soluté-solvant sont du méme ordre de
grandeur que interactions soluté-soluté et solvant-solvant.

=>Pas de deviation par rapport a la loi de Raoult
- interactions soluté-solvant > attraction dans les composés purs

=> AHdisso < 0 => pression de vapeur observée est plus faible que celle
prévue par la loi de Raoult => déviation négative par rapport a la loi de Raoult.

- interactions soluté-solvant < attraction dans les composes purs
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=> AHudisso > 0 => pression de vapeur observée est plus élevée que
celle prévue par la loi de Raoult => déviation positive par rapport a la loi de
Raoult.

111.21.2  L’abaissement du point de congélation

Quand un soluté est dissous dans un solvant, le point de congélation (de fusion) de la
solution est infeérieur a celui du solvant pur.

Par exemple, la solution sucrée ou la solution d’urée de concentration 1 mol/kg a un
point de congélation égal a -1,86°C. Cela veut dire que le point de congélation de la
solution sucrée ou de la solution d’urée posséde les mémes concentrations en comparant
du point de congélation du solvant. Donc :

le point de congélation de I’eau est 0°C, donc la différence entre le point de
congélation du solvant pur et celui de la solution est 0°C — (-1,86°C) = +1,86°C, cette
valeur est appelée constante cryoscopique molale de I’eau, Kt = 1,86 °C.kg.mol ™.

Donc on peut dire que :

- La dissolution d’un soluté a pour effet de diminuer le point de congélation de la
solution.

- Expérimentalement, I’abaissement du point de fusion (ATs) est proportionnel a la
concentration du soluté :

AT, = m x K ATy = Km0

2

ATs= Tssolvant — T solution

ATs:  abaissement du point de fusion

Tt température de fusion (point de congélation) ;

Ks: constante cryoscopique molale (°C.kg.mol™) ; Elle dépend de la nature du

solvant ;

m: molalité du soluté dans la solution (mol/kg) ;

ma : masse de soluté en grammes (Q) ;

m2 : masse du solvant en grammes (Q) ;

M: masse molaire de soluté en grammes par mole (g/mol) ;

Exemples d’utilisation de 1’abaissement du point de congélation dans la vie courante :
v" Sel dans les rues (salage : I’ajout de sel sur la chaussée glacée durant I’hiver).

v" Antigel dans les voitures : ajout d’un antigel liquide au radiateur d’une auto
durant I’hiver ;

v’ L’eau de mer se congéle a une température plus basse que ’eau de source.
111.21.3 L’élévation du point d’ébullition
L’¢élévation du point d’ébullition signifie que le point d’ébullition de la solution est

supérieur a celui du solvant pur, par exemple, la solution sucrée ou la solution d’urée de
concentration 1 mol/kg a un point d’ébullition égal a 100,52°C.
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Cela veut dire que la différence entre le point d’ébullition de la solution et celui du
solvant pur est 100,52°C - 100°C = 0,52°C, cette valeur est appelée constante
ébullioscopique molale de I’eau, Keb = 0,52 °C.kg.mol,

Donc on peut dire que :

» L’ajout d’un soluté dans un solvant a aussi pour effet d’augmenter le point
d’¢ébullition de la solution par rapport au solvant pur.

» L’élévation du point d’ébullition (ATe,) est également proportionnelle a la
concentration de soluté.

ATéb = m X Kéb ATf = Kébw

myxM
ATeéb = Tep Solution — Tep Solvant

ATep . élévation du point d’ébullition ;

Teb . température d’ébullition ;

Keb:  constante ébullioscopique molale (°C.kg.mol?). Elle dépend de la
nature du solvant ;

m: molalité du soluté dans la solution (mol/Kkg) ;

ma : masse de soluté en grammes (Q) ;

ma : masse du solvant en grammes (Q) ;

M: masse molaire de soluté en grammes par mole (g/mol).

Exemple : L’ajout du sel dans I'eau pour faire bouillir des ceufs. On met du sel pour
que la température d'ébullition soit plus haute que 100 °C, et donc que les aliments cuisent
plus vite.

111.22 Conclusions

L’application des lois de la thermodynamique montre qu’une solution idéale se fait sans
variation de volume et sans dégagement de chaleur. La variation d’entropie entraine une
variation de 1’énergie libre. Ce n’est évidemment pas le cas d’une solution réelle dans
laquelle les interactions entre les molécules de solvant et les molécules de soluté sont
importantes.

Dans le cas de solution tres diluées, I’application des mémes lois permettent de retrouver la
loi de RAOULT.

Finalement, dépendant de I’importance relative des interactions entre les molécules de A
d’une part, de B d’autre part et entre les molécules A et B, on obtient des mélanges a
déviation positive ou négative, avec dans les cas les plus loin de 1’idéalité¢ des mélanges
azeotropiques.

La distillation d’un mélange de deux liquides peu ou pas miscibles est similaire a celle d’un
azeotrope présentant un minimum.
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