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Thermodynamigue chimique

1 Enthalpie libre et potentiel chimique

1.1 Grandeurs molaires et grandeurs molaires partielles

Définition 1. Une grandeur ¢(n1, ...,ny), qui dépend des quantités de ma-
tiere n; d’un systéme (S), est extensive si le systéme obtenu par réunion de
A systemes (S) affecte a cette grandeur la valeur A x ¥ (ny,...,ny):

’lﬁ()\nl,...,/\nN)=>\1/)(n1,...,nN) (1)

Parmi les grandeurs extensives, on peut citer : la masse, I’énergie interne, le vo-
lume,. ..

D’autres grandeurs, appelées intensives, ne vérifient pas cette propriété; citons
I’exemple de la température, de la concentration,. ..

Considérons un systéme comportant n; mol d’un corps pur X; et étudions une gran-
deur thermodynamique extensive ¢* (T, P,n;) qui ne dépend que de la température
T, de la pression P et de la quantité de matiere n;.

Définition 2.0n appelle grandeur molaire < .(T,P), associée a
Y*(T, P,n;), le rapport :

v (T, P)2 ni W*(T, P,ms) = (T, P,ng) Sn; x 4 (T, P)

Remarque : Les grandeurs thermodynamiques extensives relatives a un corps pur
seront repérées, dans ce cours, par un astérisque ; par exemple, Vii o désignera le
volume d’un systéme ne contenant que de I’eau, tandis que Vo pourra représenter
le volume d’un systéme dont I’eau est le solvant.
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Définition 3. La grandeur molaire partielle ¢,,,;(T, P,ny,...,nx) asso-
ciée a I’espece X; contenue dans un mélange de n; mol de X3,...,de ny
mol de X, est définie par :

[0
wmi(T,P,nl, ,TLN): (8w>
1) T, Pjey

Remarque : En général, on ne pourra pas confondre grandeur molaire ¢ . et gran-
deur molaire v,,; :

ne serait-ce qu’a cause de I’indépendance de ., a I’égard des quantités de matiére.

Le théoréme d’Euler! permet de montrer que si ¢ est une grandeur extensive :

1S0it o (T, P,n1, . ..,nx) une grandeur thermodynamique extensive vérifiant la relation (1) :
iﬁ(T, Puy,.. .,uN) =X lﬁ(T, P ... ,nN) olu; = An; (2)
On pourra poser, désormais :

’l/)ugw(T7P7...7UN)et’(lingw(T7P7...7nN)

de maniére a ren arquer que :
on; T, P

(awu ) _ [awm}
Ou; T,Pyu;yj 0(An;) T,Pnjs;
N N
Oy, 8wn)
d dyp, = — du; = — d(An;
p P Z <6ui )T’P’u#i u ; <6m —_— (Any)

Une variation de 1) consécutive a une variation de \ s’écrit alors :
=1

N
On
dX x
> (5
=1
Or, la relation (2) conduit aussi a :

Yy = >\¢n = dwu =dA x P

) n; car d()\m) =n;d\
T,Pnj+;

8%)
on; T,Pnjs;

N
= dAX = dAX > i X 1 AVEC Py = (
i=1

N
= ’L/)(T,P,n1,...,TLN):ZTLimei(T,P,TLL...,nN)
=1

Par exemple, considérons une fonction f(z,y) = 2z + 3y, multilinéaire d’ordre 1 :

fQAz, Ay) = 22Xz + 3dy = A x f(z,y)

on remarque immédiatement que :

En notant :

f@y)=zfe+ylfy
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N
w(TaP7n17"'anN) :Zn’i X¢mi(TaP7n17"'anN)
=1

Définition 4. Soit un mélange contenant n; mol d’une espéce X;,..., ny
mol de X, dont la quantité totale de matiere vaut n. La fraction molaire z;
associée a X; est donnée par :

n N

~ (3

xi:;/n: E n;
i=1

1.2 Fonctions d’état
1.2.1 Energie interne

Considérons un systeme (S) caractérisé par sa température T, son volume V*, sa
pression P et la quantité de matiére n de corps pur X;. Au cours d’une transforma-
tion élémentaire, les paramétres d’état varient des quantités d7', dV*, dP, si I’on
considere (S) fermé (pas d’échange de matiére avec I’extérieur).

5] W]

T P T+d4dT P+dP
1% U V4+dVr U4dU"
n ( (]
P ext Text (S Q P ext Tcxt

Au cours de cette transformation : :
— I’énergie cinétique de (S) peut varier d’une quantité d&; ;
— (8) recoit, des forces de pression, un travail : 6T = — Pe dV* 0U Pey; désigne la
pression qui régne a I’extérieur de (S) ;
— (&) peut recevoir également un travail 677" autre que celui des forces de pression
(par exemple des forces électriques dans le cas d’une pile) ;

— (8) recoit la quantité de chaleur 6Q.

La variation de I’énergie interne de (S) est alors décrite par le premier principe de
la thermodynamique :

dU* + d&F = 6Q — Pexe dV* + 5W’
qui se simplifie, si I’énergie cinétique £} est maintenue constante :

AU* = 5Q — PoedV* + SW' A3)
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Définition 5. La transformation est réversible si le systeme est en perma-
nence en équilibre avec I’extérieur. Cet équilibre impose :

— I’égalité des températures 7" et Tey; (équilibre thermique) ;
— I’égalité des pressions : P = P (équilibre mécanique) ;
— I’absence d’échange de matiere avec I’extérieur : dn = 0.

Considérons une transformation isochore (le volume V* est maintenu constant), en
I’absence de travail §W’; la relation (3) montre que la chaleur Qv recgue par (S)
s’identifie a sa variation d’énergie interne :

0Qy = dU* = Qv = AU*

Définition 6. La capacité thermique a volume constant C;, de (S) est dé-
finie par :
oUu*
o 4

Puisque U™ est une grandeur extensive : U* = n; x U},
thermique molaire a volume constant Cf;,,, par :

on peut définir la capacité

Cy =ni X Cy i/ Cyrpy = (8T )
V*

Deux cas peuvent étre distingués :

— Puisque I’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température (pre-
miére loi de Joule), la relation (4) devient :

. dur
=7

— L’énergie interne d’une phase condensée depend a priori de 7" et de V* :

= dU* = n; CYy,,,,; dT pour un gaz parfait.

or ov=
= dU* ~CydT

Ur=u*(1,v*) = dU*z(aU) dT+<aU) dv
v T

car dV* ~ 0 pour une phase condensée.
1.2.2 L’enthalpie

Définition 7. L’enthalpie H* d’un systéme (S) composé d’un corps pur est
définie a partir de son énergie interne, de sa pression P et de son volume V'* :

H*=U*+ PV*
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Remarque : D’une maniéere générale, la pression P qui régne dans (S) est différente
de celle (Pex) exercée par I’extérieur ; seule la pression P intervient dans la définition
de H*, qui acquiert de fait le statut de fonction d’état.

Considérons un systéme pur (S), qui évolue d’un état A(T'a, Pa, Vi, n;, UL, HY,...)
vers un état B(T's, Pg, V5, n:, Uy, Hf, .. .), dans un milieu extérieur de température
Text €t de pression Pey: SUpposées constantes.

Définition 8. Une transformation est monobare si Py = Peyt, P = Paxt; l€S
valeurs de P en A et en B ne préjugent rien de la valeur de la pression P dans
(S) dans les états intermédiaires entre A et B.

Etat A Etat intermédiaire Etat B

Ty Py= Py T P Ty Pp= Py
‘{4* n; —_ V* ,; _ I/lv-; nj
H U ;i o

P =cte Tt =cte

Au cours d’une transformation monobare, la variation d’énergie interne est donnée
par la relation (3) :

dU* =6Q — Pt dV* + W' = AU =USL - UL = Q — Ps AV + W'
ou AV* = Vj — V. De fait, la variation de I’enthalpie vaut :
AH* = Hp—H,)=(Ug+ PsV3)— (Ui + PaV))
AU" + PV — PtV = AU™ 4+ Pt AV
=  AH* = Qmonobare + W’
Par conséquent, en I’absence de travail W' :

la chaleur regue par un systéme au cours d’une transformation monobare
s’identifie & sa variation d’enthalpie :

Qmonobare =AH"

Définition 9. La transformation d’un systeme est isobare si la pression P du
systéme reste en permanence égale a pression Pey; = cte qui régne a I’exté-
rieur du systéme.
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Etat A Etat intermédiaire Etat B

Ty Py= Pey T P=Pg Ty PB:Pext
B 4 B U B G
P, =cte T, =cte

Au cours d’une transformation isobare, I’énergie interne de (S) varie conformément
alaloi (3):
dU* = 6Qp — Pexe dV* 4 W'

ou 6@ p représente la quantité de chaleur regue par (S) lors de la transformation iso-
bare. Par conséquent, I’enthalpie varie de la quantité :

dH* = dU*+ d(PV*) =6Qp — Pext AV* + W' + Pex dV* car P = Py = Cte
= dH*=6Qp+ W' = AH* =Qp+ W'

ce qui signifie également qu’en I’absence de travail W’ :

la chaleur 6Q p regue par un systeme (S) sert intégralement a la variation de
son enthalpie :
dH* =6Qp = Qp = AH"

Définition 10. La capacité thermique a pression constante est définie, pour

un corps pur, par la dérivée :
«~ [OH"
%2 (5r), ®

Remarque : Puisque H* est une fonction extensive :
H*(Tapvni) =n; Hy; (T7P) = niH:;Li

mi

Dans le cas d’un gaz parfait, la deuxiéme loi de Joule stipule que H* ne dépend que
de sa température ; la définition (5) devient ainsi :

dH* = n;Cp,,; dT pour un gaz parfait.
On admettra ici que :

dH* ~ n;C%,,; dT" pour une phase condensée.
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1.2.3 L’entropie

Définition 11. L’entropie S* d’un corps pur, a la température 7', qui recoit la
quantité de chaleur Qs de maniére réversible, varie de la quantité :

* 5Qrév
ds* = T

Si le systéeme regoit une quantité de chaleur §Q de maniére quelconque (réversible ou
non), I’inégalité de Clausius stipule que :

0Q
ds* > 2=
> 7

I’égalité n’étant atteinte que lorsque la transformation est réversible. On peut alors
postuler pour I’existence d’un terme 6.5; > 0 d’irréversibilité qui permet de poser? :

as* = % +5S;0068; >0 (6)

1.2.4 L’enthalpie libre
Définition 12. Un corps d’enthalpie H*, de température 7" et d’entropie S*,
possede une enthalpie libre (ou énergie de Gibbs) :
G*=H"-TS"
Au cours d’une transformation pour laquelle la pression P du systéme (S) demeure

en permanence égale & la pression extérieure (Pex:), I’enthalpie libre de (S) varie de
la quantité® :

dG* = —T'5S; + 6W' + V*dP — S*dT (si P = Pax) @

2Si Tex: désigne la température de I’extérieur, au contact duquel se trouve le systéme (S), on définit
I’entropie d’échange par le rapport :

55,2 2%
Text
Il s’ensuit que :
5Q 1 1
dsS* = —=< +6Q x (— - —) +05; =08Se +9Scr
Toxt T Text ¢ ¢
1 1 . " Lo . .
ou §Ser =6Q X (? - T—) + &5; représente I’entropie créée dans (S). Ainsi présentée, la relation :
ext

dS* = 6Se + 8Ser

constitue un bilan entropique : la variation d’entropie S* d’un systéme provient de I’entropie S qu’il
échange et de I’entropie S., créée dans (S).

On remarquera également qu’au cours d’une transformation réversible, T' = Text (équilibre thermique)
et §S; = 0 conduisenta: dS* = §S..

3Dans le cas 00l P = Pex, I’énergie interne de (S) varie de la quantité :

dU* = 6Q — P dV + 6W' = 6Q — PdV + sW’
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Au cours d’une transformation isobare (dP = 0 avec P = Pey) et isotherme
(dT = 0), — dG* représente le travail maximum que le systeme peut recevoir fournir
autrement que par les forces de pression :

/
Wfourni < —dG”

Lors d’une transformation isobare (P = Py = cte), isotherme (7" = cte) et en I’ab-
sence de travail W', I’enthalpie libre varie spontanément de maniere a diminuer car,
d’apres la relation (7) :

dG* = -T6S5; <0
ce qui signifie encore que :

I’évolution isotherme et isobare d’un systéme se fait spontanément vers le
minimum d’enthalpie libre du systeme.

Cette évolution spontanée conduit & affirmer que*
tout état d’équilibre d’un systeme (S) correspond & un minimum local de

I’enthalpie libre.

1.2.5 Transformation réversible

Soit 7y une transformation réversible susceptible d’entrainer une variation élémen-
taire d¢)* de chacune des fonctions d’état 1»* (ou des paramétres d’état) :

| Etat initial &; ’ Etat final & ‘
T+dT P+dP V4dV*
T, P, V¥, U* Toev
T —— U+dU* H+dH*
H/.S’ G}.-- S*_'_dS* G*—i—dG*’_,.

ce qui entraine une variation d’enthalpie :
dH* = dU* 4+ d(pV*) = (6Q — PAV* + §W') + (PAV* + V*dP) = 6Q + V*dP + W’
ou la loi (6) conduit a :
0Q =TdS* —T6S; = dH* =TdS* —T6S; +V*dP + W'
Par conséquent, I’enthalpie libre de (S) varie de la quantité :
dG* = dH* - d(TS*) = (TdS* —=T4S; + V*dP +6W') — (I'dS* + 5*dT)
= dG* =W’ ' +V*dP - 8*dT - TS,

4Considérons I’état (m) d’un systéme (S), qui correspond & un minimum G, de I"enthalpie libre
G*. Tout autre état (A), voisin de m, est donc associé a une enthalpie libre G supérieure a G7,,. Par
conséquent, (S) ne peut réaliser la transformation isotherme et isobare (m) — (A) qui entrainerait une
augmentation de G* :

AGY, _Aa=G4 -Gy, >0

Ce faisant I’état (m), qui correspond a un minimum local de G*, est un état d’équilibre.

Considérons maintenant un systéme (S) occupant un état (A) voisin de I’état (m). Si (m) est un état
d’équilibre, la transformation spontanée (isotherme et isobare) (A) — (m) montre que G, < G pour
tout état (A), c’est-a-dire que G, correspond a un minimum de G*.
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Si, de surcroit, cette transformation s’effectue en I’absence de force autre que celle de
pression, les variations des fonctions d’état sont données par ° :

dU* =TdS* — PdVv”*

dH* =TdS* + V*dP (8)
dG* =V*dP — §*dT
Ces relations montrent que :
oU* oU*
T= t P=—
(85* ) v - v+ ) .
oOH* OH*
T = t * =
( 95" )P tV=1or ). ©)

._ (3G ._ (%G
5= (aT>P . V—(aP>T

Remarque : Si la transformation qui permet de passer du méme état initial £; au
méme état final £, n’est pas réversible, les relations (8) et (9) restent valables car U*,
H*, 5*, G* sont des fonctions d’état dont la variation ne dépend pas de la nature de
la transformation ; seules les valeurs finales et initiales de 7', P et V* déterminent
celles des fonctions d’état.

De la derniére relation (9) se déduit aisément une méthode de calcul de G*(T, P, n;),
connaissant G*(Ty, P,n;) & une température T; différente de 7'. Pour cela, consi-
dérons, une transformation isobare (P = cte), a composition constante (n; = cte) au
cours de laquelle la température varie de d7'; I’enthalpie libre varie alors de la quan-

5Si la transformation 7y est réversible :
0Q =0Quey =TdS" et Py =P
etsi SW' = 0, larelation (3) devient :
dU* =TdS* — PdV*
Ainsi, la variation d’enthalpie devient :
dH* = dU* 4 d(PV*) = (TdS* — PdV*) + (PdV* +V*dP)
= dH*=TdS*+V*dP
tandis que la définition de I’enthalpie libre entraine que :
dG* = dH* —d(TS*) =(T'dS*+V*dP)— (TdS* 4+ S5*dT)
= dG* =V*dP - S*dT
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tité :
. oG* G* oG* .
@ = (), 0 (Gr),, = (5r),, = s nmar
G*(T,P,ni)’ T ’ ’
= / G+ = — / S*(T, P,n;)dT
G*(To,Pn;) J Ty
T
= G*(T,P,ni):G*(TO,P,ni)— S*(T,P,nl)dT
To

De méme, la relation de Gibbs-Helmholtz® :

o (¢ __ 1
or\rT ), T2

*

. G
donne la variation de T :

e\ 0 (G o (G ) a7

Notamment, en notant G§ = G* (T, P,n;), il vient:

/7 o T dT
/ d( ) = — | H'(T,Pn) =5
G5/ To T o '
* . a r
L G@Pn) G [Ty dT
T TO To T2

1.2.6 Cas du mélange

Si le systeme (S) est composé de n; mol de I’espece X, ns mol de I’espece
Xa,...,nxy mol de I’espece X, de nombreuses relations évoquées précédemment
demeurent encore valables, & condition que la composition de (S) demeure constante
(Vi € {1,...,N},n; = cte). C’est ainsi que les fonctions d’état :

U:U<T,P,n17...,7’LN) H:H<T,P,7’L1,...,7’LN)
G=G(T,Pny,...,ny) S=S(T,Pny,...nN)

6La cinquiéme relation du systéme (9) indique que, dans la définition de G*, il est possible de remplacer

S*par:—(aG :
oT ) p
G = H*—TS*:H*+T(8G) :>G*—T(BG> = H*
oT ) p oT ) p
1 1 [/0G* H*
= —— xG"+— =—
72~ +T(8T>P T2

d’ou découle la relation de Gibbs-Helmholtz :

oy
ar\rT /)p T2




LYCEE SAINT-EXUPERY DE MANTES 13

vérifient :
dU = 6Q — PexedV + 6W' AU = Qv (7 isochore)

5Qu Q. _Q
T ds = T +6.5; ds = To + 65,

ds=

G=H-TS dG = —-T6S;+ W' +VdP — SdT si P = Pex
dU =TdS — PdV dH =TdS+VdP dG =VdP - SdT

oU oU OH
T(as)v,m P(av>s,m T(as),a,m

OH 0G oG
V(ap>s,n,. S(aT)p,n,. V(ap)m (10)

1.3 Potentiel chimique
1.3.1 Corps pur

Definition 13. Le potentiel chimique ;7 d’un corps pur X; est son enthalpie
libre molaire :
p; (T, P) = Gpi(T, P)

Cette définition permet de calculer I’enthalpie libre d’un systéme composé de n; mol
de corps pur :

G*(T, P,n;) = n; x u; (T, P)

Le potentiel chimique 1} (T, P) est une fonction de 7" et P dont on peut évaluer 7 les

dérivées :
L) =-Shet | ) =V 11
(aT)P mi € <8P>T m 4y

7L’enthalpie libre de n; moles d’un corps pur varie de la quantité :
dG* = V*dP — S*dT sin; = cte

avec :

G* =n; Gy . =n;u;
V*=n V2, = n;du; =n;Vy; dP —nySy,; dT
S* =n; Sk,

= duf=V:,dP—S%,dT = (=% ) dP+ ar
oP ) 1 P

oT
our *
= V;n:<f#l) Et_S:ni:(a,#l>
op ), T ) p

!
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1.3.2 Potentiel chimique dans un mélange

Définition 14. Le potentiel chimique (T, P,n1,... ny) d’une espece X;
dans un mélange est son enthalpie libre molaire partielle :

. (0G
Mi(T7P7n1u"'7nN>:(an'>
? T,P,’I’Lj#i

Soit (S) un systéme composé de n; mol de I’espéce Xi, no mol de Xs,..., ny mol
de Xy . L’enthalpie libre de (S) peut dépendre a priori de 7', P et de la composition
du milieu :

G=G(T,P,ny,...,nyN)

et sa différentielle s’écrit® :

N
dG = —SdT+VdP+ ) pidn; (12)

i=1

L’application du théoréme de Schwartz a cette différentielle fournit directement la
dépendance de u; avec T et P :

(5),.. ()
aT Pn; ani Tvpanj#i = <8N’L> :—S et (aMZ
P,ni

(8m> 3 <av> aT oP ) i Vi
opP Tn; 87’” T,P,nj#i

(13)
1.3.3 Gaz parfait pur

Définition 15. On appelle pression standard la pression :

P =1 bar = 10° Pa

8Etant donné que G = G(T, P,n1, .. .,ny), sa différentielle vaut :

N
dG = (%> dT + (%> P+ (8(;) dn;
oT P,n; oP T,n; i1 8’)11 T»Pa”j;éi

ou les relations (10) fournissent :

tandis que :

—SAT + VAP + > pidn;

=1

VS
[o5)
g8
N——
N
~
3
3
*
Ih
IS
N[}
(ol
Q
I
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Le potentiel chimique d’un gaz parfait X; pur, soumis a une pression P, vaut® :

o P
(T, P) = i)+ BT n 55
ou:
w3 (T) = i (T, P°)
désigne le potentiel chimique standard du gaz parfait.
Définition 16. L’état standard de référence d’un gaz parfait est ce méme

gaz parfait pris pur, sous la pression standard P°; son potentiel chimique
wi (T, P°) est alors le potentiel chimique standard du gaz parfait, noté 1.9 (7).

1.3.4 Mélange de gaz parfaits

Soit un systéme (S) homogeéne, composé d’un mélange de n; mol d’un gaz parfait
X1,..., de ny mol d’un gaz parfait X .

Définition 17. La pression partielle P; d’un gaz parfait X; désigne la pression
qu’aurait ce gaz s’il était seul dans le volume de (S).

9Considérons n; moles d’un gaz parfait pur X;, sous une pression P, qui subit une transformation
isotherme (T = cte) au cours de laquelle une variation de pression d P entraine une variation concomitante
du potentiel chimique de X; :

ou* ou* ou*
duf:((”l) dP+(,#l> dT:((”Z) dap
apP ) 1 ar ) p opP )

ou la loi (11) indique que :

ou*
(55) = Vi = au = Visar
oP ),

Or, le volume du gaz parfait suit I’équation d’état :

V* RT
PV*=n,RT = V},=— ==
n; P
. dpP
= dy; :RT?
ui (T,P) P ap
= / duf = RT/ -
uy (T.P0) po P

* * P
ou le potentiel chimique standard est défini par :

-~ * * P
pg (T) = i (T, P°) = i (T, P) = pig(T) + RT In (ﬁ)
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Si V désigne le volume de (S), I’équation d’état des parfaits relie la pression de (S) a
la quantité totale n de matiere gazeuse et a la température 7" de (S) :

N
PV =nRToun= Y n;
1=1
tandis que la définition de P; s’exprime mathématiquement par :

PV =nRT= P,="“pP—yz P
n

N N e . . , N ,
oll x; = — définit la fraction molaire de I’espéce X; dans le mélange (S).
n

Définition 18. Dans un mélange comportant n; mol de Xi,..., ny mol de
X, la fraction molaire x; de chaque espece 7 est définie par :

ni al
== /n= E Nk
k=1

n

tandis que la fraction massique w; de X; est définie a partir des masses my,
de chaque espece X;, du mélange :

. N
wigﬁ/m: E mg
k=1

Soit P; la pression partielle de I’espéce gazeuse X; contenue dans un mélange de gaz
parfaits. Son potentiel chimique vaut?© :

P;
Mi(Tvplw"?PNanla"'7”]\/) :ui(Tvplw"vPi :P07n1,...7nN)+RT1H (f)())

10pyisque, dans un mélange de gaz parfaits :
g N N
PE—P=Y P=P=dP=>)» dP
n i=1 i=1
la relation (12) montre que :
N N N
dG = —SdT +VdP+ Y pidn; = —SdT+ > VAP, + Y pidn;
=1 k=1 1=1
L’application du théoréme de Schwartz conduit alors a :

(57) = o)
Py, T,Pjzi,nk On; T, Py mjzq

Or, I’équation d’état des gaz parfaits révéle que :
RT ( ov )

= -
Pi 677,1' T, ka”j#i Pz’

(8/147; ) _ RT
OPy)rpiiny, L

V =n;
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Dans un mélange idéal de gaz parfaits, le coefficient u; (T, Py, ..., P; = P°,ny,...,ny)
s’identifie!* au potentiel chimique standard 19 (T') de I’espéce gazeuse X; auquel cas
il reste :

P
0 (2
i (T, P;) = i (T) + RT In <PO (14)
En maintenant la température I constante, ainsi que la composition (ny = cteVk € {1,..., N}), le po-
tentiel chimique u; (T, P1, ..., PNn,n1,...,ny) varie de la quantité :
N
O
dp; = Z ( ) d Py
=1 NPk 1 iy
Notamment, lorsque seule la pression partielle P; varie de dP; :
O T = cte
dp; = ( Z) dP; pour { P; =ctepourj # i
oP; T,Pji g ng =cteVk € {1,...,N}

dp;
RT — = d(RT In P;)
P;
Ainsi, lorsque la pression partielle de I’espéce X; varie de P° = 1 bar a P;, son potentiel chimique prend
la valeur :
0 P
wi(T, Pr,. .., Pnyng) = pi(T, Pr,...,P;=P°,...,Py,ng) + RT In B0
11Un mélange idéal de gaz parfaits est défini comme un mélange de gaz sans interaction les uns sur les
autres. Le théoreme de Gibbs montre alors que I’entropie S(T, P,n1,...,ny) d’un tel systeme (S)
s’identifie & la somme des entropies S* (7, P;, n;) qu’aurait chaque gaz X; s’il était seul dans le volume
de (S), alapression P = P; (P; désignant la pression partielle de X; dans (S) et P;* la pression de X;

seul) :
N

S(T,P,ni,...,ny) =Y S*(T, Pi,n;)
=1
Dans un mélange idéal de gaz parfait, I’enthalpie libre (G = H — T'S) suit donc une loi similaire :

N
G(T,P,ni,...,nN) = »_ G*(T, Pi,n;)
i=1
ou :
G*(T, Pi,n;) = ny i (T, P} = P;)
Il s’ensuit que :

G(T,Pi,n1,...,nn) = > nii (T, P} = P)
=1

on;
= ui(T,P,nh...,nN):;,L;F(T,Pi*:Pi)

oG " .
( ) =pi (T, P = P;)
T,Pnjz;

Notamment, en choisissant P; = PP, cette identité devient :

wi(T, Py,...,Py=P° ... Py,ng) = u} (T, P°) = ud(T)
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1.3.5 Phases condensées

[

. . . . P,
L’expression (14), dans laquelle apparait la fraction molaire x; = 2 :
0 P

wi(T, P;) = u; (T) + RT In 50 + RT Inz; (15)
est a I’origine de la définition d’un mélange idéal'? :
Définition 19. Un mélange idéal est composé d’espéces dont les potentiels
chimiques se présentent sous la forme :

wi(T, P,z;) = pi(T,P) + RT Inx;

Par exemple :

— le potentiel chimique d’une espéce X, pure, en phase condensée (solide ou liquide)
vaut :

i) = (T

— une espéce liquide, de fraction molaire z; dans une phase liquide homogeéne, a
pour potentiel chimique :

wi(T,z;) = pd(T) + RT Inz;

1.3.6 Conclusion

On retiendra que, d’une maniére générale, le potentiel chimique d’une espéce se pré-
sente sous la forme :

i = 1 et + RT Ina;

ou Iactivité a; et le potentiel chimique standard 1 ¢ dépendent de la phase dans
laquelle se trouve X;.

12Dans le cas d’une phase condensée, la relation (15) s’écrit aussi :

i (T, P,x;) = f(T,P) + RT Inz;
Or, I’identité (13) de la page 14 :
(3M) —v,,
OP ),

ou Vp,i ~ 0 (le volume molaire partiel d’une phase condensée est faible) conduit a :

OP ) 1.y,

= i (T)=f(T)

Notamment, puisque f(7") est indépendant de la pression :
JT) = pi(T)aP®= f(T)=ud(T)
= (T 2;) = pd(T) + RT Inz;
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. P
Gaz parfait pur : (T, P) = u(T) + RT In (PO)

Mélange idéal de gaz parfaits :

P;
1i(T, P;) = 153(T) + RT In <P°)

Solvant, liquide pur ou solide pur (précipité par exemple) : 1;(T) = pu2(T)

Meélange idéal de liquides :

wi(T,x;) = pd(T) + RT Inz;

Soluté de concentration molaire volumique C; :

,ui(T, CZ) = Wi réf(T, Co) + RT'In (?) ou Cyp = 1 mol - Lt
0

Définition 20. On appelle état standard de X; I’état physique de X; pur, a la
température T et sous la pression standard P°.

En général, 1.9 désigne le potentiel chimique de I’été standard. Il convient toutefois
de préciser I’état standard d’un soluté ; il s’agit de I’état de X; a la température 7', &
la concentrations Cy = 1 mol - L~!, sous la pression standard P° et ayant le méme
comportement qu’en solution infiniment diluée (cet état n’est qu’hypothétique).

1.4 Changements d’état d’un corps pur
1.4.1 Définitions

Les changements de phase entre les états solide, liquide et gazeux portent des noms
consignés dans le schéma ci-dessous :

fusion vaporisation

SOLIDE ————— —————— GAZ
solidification LIQUIDE liquéfaction
sublimation
condensation

Remarque : De la gauche vers la droite se trouvent les états physiques de moins en
moins denses et aussi de moins en moins structurés (I’entropie molaire augmente de
la gauche vers la droite).

Définition 21. La vapeur saturante d’une espéce X; pure représente la phase
gazeuse de X; en équilibre avec sa phase liquide.
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La vapeur saturante se comporte comme un gaz parfait dont la quantité de matiere n,p
varie de maniere a ce que la pression P se maintienne & une valeur Ps constante, qui
ne dépend en fait que de la température.
Soit n la quantité de matiere d’un corps pur X enfermé dans un récipient (R) dont le
volume V' peut étre modifié.
— Lorsque X est totalement sous forme gazeuse, sa pression
suit la loi des gaz parfaits :

o RT
v

A température constante, une diminution de V" entraine une
augmentation de P (cf. branche MG sur le diagramme de
Clapeyron ci-desssous).

— Lorsque P atteint la valeur de la pression de vapeur saturante Py (T") (V prend
alors la valeur V), la premiere goutte de liquide se forme. Dés cet instant et tant
que coexistent les phases liquide et gazeuse, la pression demeure égale a Py,
méme lorsque V' varie (palier GL du diagramme de Clapeyron).

La phase gazeuse se comporte alors comme un gaz parfait :

PV =n9RT = P =

GAZ

PtV = ngRT = Py = % < RT |

dont la quantité de matiére diminue avec V, de maniére a |GAZ ny D

maintenir P constant; la quantité de liquide formée vaut [LIQUIDE — ny

alors ng = ng — ng.
— Dés que V atteint la valeur V,, la derniére bulle de gaz dis- |

parait; toute diminution supplémentaire de V' entraine une
augmentation de P (cf. branche LL’ du diagramme de Cla-
peyron), d’autant plus importante que le liquide est incom-
pressible.

GAZ g Pra
LIQUIDE ny

P,
L/

Psat( T) L G

v

Ve V,
Diagramme de Clapeyron

1.4.2 Chaleur de changement d’état

Soit X une espéce pouvant exister sous deux phases («) et (8). Le changement
d’état :

K@) = Xp)
se réalise a température 7' et a pression P fixées. Au cours de la transformation
X(ay = X(p), le systeme recoit donc une quantité de chaleur Q.. qui s’identifie
a sa variation d’enthalpie A,_.3H ; il s’agit de la chaleur de changement d’état.
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Remarque : Si le systeme n’est compose que de X, les especes X, et X3y sont pures
dans leurs phases respectives.

Considerons alors un systeme (S) contenant n, moles de X, et ng moles de Xg.
Chacune des phases a pour enthalpie respective :
H(T, P) = no x H},o(T,P) et H3(T, P) = ng x H},3(T, P)
ou Hy,. (T, P) et Hy (T, P) représentent les enthalpies molaires de X(,) et X(g).
Par suite, I’enthalpie du systéme (S) vaut :
H(T, P,na,ng) = HL(T,P)+ Hj(T,P)
= nax Hy (T, P) +ng X H;LB(Ta P)
La transformation X,y — Xg) est alors caractérisée par son avancement &, dont
une variation d¢ est associée aux variations dn, = —d¢§ et dng = d¢. Ainsi, lors du
changement d’état d’une quantité de matiére d&, I’enthalpie du systéme varie de la
quantité :
dH = d€ x [H},(T, P) — H}, (T, P)]

Définition 22. L’enthalpie molaire de changement d’état (ou chaleur mo-
laire de changement d’état) est définie par :

Aoy, (T, P)=Hy (T, P) — Hy, o (T, P)

Cette définition permet de poser :

dH = Aq_gH? (T, P) x d¢ (16)

Définition 23. On appelle chaleur latente de changement d’état ¢, la
quantité de chaleur recue pour qu’une unité de masse de X, se transforme
en X(ﬁ)

D’apres cette définition, le changement d’état d’une masse §m de X, s’accompagne
d’une variation d’enthalpie®® :

1

dH = éa_,,g(T, P) X (Sm/ea_,g = M Aa_,gH:n(T, P)

ou M désigne la masse molaire de I’espéce X.

13S0it M la masse molaire d’une espéce X. Lorsque I’avancement & du changement d’état X(a) = X(8)
varie de d¢, une masse ém = M d€ de X, se transforme en X3y. Au cours de cette transformation,

I’enthalpie du systeme {X(a>, X(B)} varie alors de la quantité :
AaﬁﬁH:n(Tv P) ™
M

dH = AaHngn(T7 P) x d¢ = om
c’est-a-dire :
A(XHBH'r*n(Tv P)

dH = Lo . 3(T, P)Sm ol Ly 3= 7
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Remarque : Par abus de langage, on appelle parfois A,_.gH;;, la chaleur latente
de changement d’état. Donc, lorsqu’un énoncé réclame le calcul de la chaleur latente
d’un changement d’état, plusieurs cas peuvent se présenter :
— Si I’énoncé précise qu’il s’agit de ¢,_.53 ou de A,_ gH;,, aucune ambiguité ne
subsiste.
— Si I’énoncé attend un résultaten J- kg~ ', il s’agit de ¢, 5, tandis que A, s H,
s’exprime en J - mol .
— SiI’énoncé omet la valeur de M, il s’agit sGrement de A,_,gH,.

1.4.3 Entropie de changement d’état

Soit X une espéce pouvant se présenter sous deux phases («) et (3). Puisque chaque
phase contient un nombre de moles n,, ou ng d’un corps pur, chaque phase présente
une entropie :

S*(T,P,ng) =ny S

mao

(T, P) et S5(T, P,ng) = ny Sis(T, P)

ou Sy, (T, P) et Sy 5(T, P) sont les entropies molaires de X dans les phases res-
pectives («) et (3). En outre, si les phases sont non miscibles, I’entropie totale du
systéme {X (o) + X(g)} vaut :

S(T,Pvnomnﬁ) = N S;La(Tv P) +ng S;ﬁ(Ta P)

Au cours du changement d’état : X,y — X(g), pendant lequel I’avancement varie
de d¢, la variation de composition du systeme (dn, = —d€ et dng = d&) s’accom-
pagne d’une variation de son entropie :

dS = d¢ x [ (T P) — S;m(T,P)]

Définition 24. La variation d’entropie AS, qui accompagne le changement
d’état 1 X,y — X(g) de A¢ moles, est proportionnelle a I’entropie molaire
de changement d’état :

AS = A& X Ay pSt, 00 Ay S5, = St (T, P) = Siug(T, P)  (17)

Remarque : Lorsqu’un changement d’état fait évoluer une espéce vers une phase
moins structurée, par exemple :

fusi istati blimati
Xy =0 Xty Xdig) — gy Xsal) o Xgag)

I’entropie augmente (AS > 0), ce qui montre que (pour A¢ > 0) I’entropie molaire
de changement d’état A,_, 3.5, est positive. C’est pourquoi :
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Le changement d’état X,y = X() ayant lieu a pression P,z et a tempeérature 7,5

constantes, il peut étre effectué de maniére réversible, auquel cas la chaleur 6Qgi")ﬁ
recue par le systéme est a I’origine de sa variation d’entropie :

5Qgiv)ﬁ  dHu g

dS, .5 = =
Sa—p Top Tos
ou les relations (16) et (17) conduisent a :
AE X Ay gH? A,_gH*
AS = AE x Ag_pSs = 28X Bampflyy - ge  Baopfln (g
Taﬁ Taﬁ

1.4.4 Diagrammes de changement d’état

Soit X une espéce pure qui peut subir le changement d’état X,y = Xg), a la
température T et sous la pression P, caractérisé par une enthalpie molaire de
changement d’état : A,_.3H* et un volume molaire de changement d’état :
Ao—gVin =V, 5 — Vi, La relation de Clapeyron (dont la démonstration est hors
programme) permet de relier la pression P a la température 7" :

dP AopH?,

7:73.V6CAQH ViV, -V 20
dT T % Aa—»ﬂvyz BYm mp mao ( )

— Par exemple, la vaporisation (Xjiqy = X(gaz)) S’accompagne d’une variation du
volume molaire 4 : RT
AvapV >~ ?

14 Au cours de la vaporisation (X(iig) = X(gaz)), le volume molaire varie de la quantité :

Avap Vi, V3 gaz) — Vimgiia)

m

Or, la masse volumique d’un gaz de masse molaire M : pg,, = est en général beaucoup plus faible

V*

M m(gaz)
———) du liquide, ce qui entraine que :
v .
m(liq)

que celle (pqu =

Pgaz <K Piig = V;(gaz) > V;z(liq) = AvapVyy, ;z(gaz)

Or, un volume V*

[ de gaz contient une quantité de matiere 7 {gaz) QU1 vérifie I’équation d’état :

V*
* _ * * ~ (gaz) _ RT
PVazy = ™eaflT = Ve = =5
(ga2)
RT

= Avapv* ~
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tandis que> Ay H, > 0. La relation de Clapeyron devient ainsi :

AP AwpH, dP
— =M X P= —— =KX —
AT ~  RT? ar =~ " e
. AwpHy, \ " , .
ou kK = ——= estun parametre pOSItIf que I’on peut ConSIderer comme constant

si P et T' ne s’écartent pas trop de la pression Pz et de la température 77 du
point triple (état dans lequel coexistent simultanément les phases solide, liquide
et gazeuse). Ainsi :

Pap Tar P 11
/PTP:H/TTT2:>1n<PT> =K X (TT_T)
La courbe de vaporisation présente donc, au voisinage du point triple, une équa-
tion :
P(T) = Pr x exp [Aw;;{m <T17— - 7{)]
En outre, puisque'® AgnH, > AvapH?,, les courbes de vaporisation et de subli-
mation ont des pentes, au voisinage du point triple :

dP AspH dP AvapH:
(> _ sub 2m Pr et (> _ Svap Qm Pr
dr sub, 7 R TT dr vap,7 R TT

ce qui suffit & prouver qu’en (7°), la courbe de sublimation a une pente plus im-
portante que la courbe de vaporistion :

(dP) S (dp>
dr sub, 7 dr vap,7

BLes relations (18) : AfsSm > 0, AvapSm > 0, AgipSm > 0, associées a Iidentité (19) :
AnggH}y = Tap X Aq— Sy, fournissent :

AusHS >0 AwpHY >0 AgpHZ >0

18Considérons, au voisinage du point triple, un cycle de transformations :

sublimation SOLIDE fusion

GAZ LIQUIDE

vaporisation
qui vérifie :
7§ dH =0 = ApsH + AvapH — A H = 0
ou les variations d’enthalpie A, _. 3 H sont proportionnelles a la variation d’avancement A¢ dans le cycle
et aux enthalpies molaires de changement d’état :
Aq_pH = AE X A, _gH},

Il s’ensuit que :

AE X (AnsHE, + Avap HE, — A H:

m m

) =0= AwH}, = AvpH:

m

+ AfusH:,L
Or, puisque Aqys Hs, > 0, il s’ensuit que :
AswHyy, > AvapHyy,
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— Quant a la fusion (X = X(iig)), elle s’accompagne d’une variation de volume
molaire :
Afusv =V, m(liq) VTTL(SO')

que I’on peut supposer indépendante de P et 7', de méme que I’enthalpie molaire
de fusion AyapH,:,. Par conséquent, la relation de Clapeyron (20) devient :

dP & dT
ar 17 =R (21)
NS AvapH
ol k= est une grandeur indépendante de 7" et P. Notamment :
AVaPVm

P T
/ dP:n/ dT:>P(T)PT+/<51n(T>
Pr Tr T TT

Non seulement cette relation représente I’équation de la courbe de fusion mais, de

N . . dpP
surcroit, la relation (21) montre que le signe de la pente () de la courbe de

f
fusion dépend du signe de & : *

— De maniere générale, la masse volumique p
importante que celle, p(“q), de la phase liquide :

(so1y de la phase solide est plus

Psol) = Plliq) = v > e Ve = Vidia) > Vi)
m(sol)  Vm(lig)
= ArsVin = Vingig) = Vingsony > 0

= KkK>0= E —E>0
dT" J;s T

— L’eau présente la singularité d’avoir une phase liquide plus dense que la phase
solide (un glacon flotte sur I’eau) :

Ty > 5 = M M =V <V
P(li P(sol * * m(li m(sol
(lig) (sol) Vm(llq) V T ) (lig) (sol)
= ApsVim = m(liq) Vr:;(sol) <0
dP K
= 0= ==<0
K < (dT)fus T <

Cette singularité se traduit par la décroissance de la courbe de fusion.
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DIAGRAMMES DE CHANGEMENT D'ETAT

P P
SOLIDE ylﬂ SOLIDE LIQUIDE
Pr T P ok
GAZ GAZ
Tr T Tr
Corps pur en général Diagramme de l'eau

1.45 Equilibre entre deux phases

Soit une espece X qui peut effectuer la transition de phase : X (o) = X(3). Sin, et ng
désignent les quantités de matiére dans chaque phase, celle-ci étant composée d’un
corps pur (X, pur ou X pur), son enthalpie libre vaut :
GL(T, P,ng) = no G, (T, P) et G*(T, P,ng) = ng G, (T, P)
ou les enthalpies libres molaires G=,,, et G, S'identifient aux potentiels chimiques
pi (T, P) et i3(T, P) :
GA(T, Ping) = ng pg (T, P) et G5(T, Pyng) = ng us(T, P)
Enfin, en supposant les phases («) et () non miscibles, on suppose également que le
systéme {X,) + X(g)} a pour enthalpie libre :
G(T,P,na,ng) = GL(T,P,ns) + G5(T, P,ng)
= G(T,P,na,ng) = na pio (T, P) +ng ps(T, P)
Une variation elémentaire de la composition, due a la transformation : X,y — X

dont I’avancement varie de d¢, telle que : dng = d¢ et dn, = —d¢, entraine une
variation de I’enthalpie libre :

dG = d§ x [ME(T, P) - MZ(Tv P)]

au cours d’un changement d’état supposé isotherme et isobare. Plusieurs cas peuvent

alors se présenter :
= Sipj(T, P) > pi (T, P), 'inégalitée dG' < 0 montre que :
— soit d¢ < 0, ce qui signifie que le changement de phase se fait au profit de
K@y s

— soit d¢ = 0, auquel cas un blocage cinétique (la vitesse de la réaction valant

1 d¢ N . Vs o

v = — ——) contrarie I’évolution du changement d’état. Dans ce cas, il s’agit

d’un faux équilibre car, si I’on attend assez longtemps, le systeme finira par
evoluer vers la formation de X 4.
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= Sip} (T, P) > pj(T, P), I'inégalité dG < 0 impose que :
— soit d¢ > 0, de sorte que X3 se forme au détriment de X, ;

— soit d¢ = 0 provient d’un simple blocage cinétique (la réaction peut former
X assez lentement pour qu’elle paraisse ne pas se produire).
Cette étude montre que, lorsque la cinétique le permet :

le systeme {X(a), X(ﬁ)} produit toujours spontanément I’espéece dont le po-
tentiel chimique est le plus faible.

Par conséquent :

I’équilibre entre deux phases se produit lorsque les potentiels chimiques y
sont identiques.

2 Grandeurs standard de réaction

2.1 Définitions
Dans la suite de ce cours, une réaction chimique pourra présenter une équation-bilan :
nXi+- 1 Xe = Vg Xeg1 + - + N XN
dans laquelle les coefficients v; désignent les coefficients steechiométriques associés
a chaque espéce X;.
Définition 25. Le coefficient steechiométrique peut étre défini de maniére al-
gébrique :
v; = v; pour les produits (i € {r +1,...,N})
{ 7, = —v; pour les réactifs (i € {1,...,r})

Si ng; désigne la quantité initiale d’une espéce X;, la quantité n;(t), a toute date ¢,
s’exprime facilement en fonction de I’avancement £(t) de la réaction :

nz(t) =N +V; X S(t) = dn; =7;d€
Remarque : Désormais, la composition d’un systéme pourra étre décrite soit par
chaque paramétre n;(t), soit par I’'unique paramétre £ ; ¢’est pourquoi on écrira in-

differemment qu’une grandeur ¢ (T, P,nq,...,ny) ou (T, P, &) dépend de la com-
position du systéme.

Définition 26. Soit ¢ (T, P, &) une fonction d’état extensive, appelée gran-
deur; la grandeur de réaction associée, notée A,.1, est définie par :

L (w
Ar= (e%)T,P

L’opérateur A,. = <§€) est aussi appelé opérateur de Lewis.
T,P
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: A ~ (0H
On rencontrera, par exemple, des enthalpies de réaction A,.H = (885) , des
T,P

entropies de réaction A,.S = (85) e
85 T,P

Remarque : On veillera a ne pas confondre A+ (ou I’indice .. fait référence a une
réaction) avec A« qui représente une variation de .

Au cours d’une transformation, la grandeur ¢ (T, P, £) peut varier de la quantité :

_ (% (i o
& = <8T>P,gd“(8P>T,gdp+<6£>md€

(oY o
dyp = <8T>P,£ aT + (W)T,g dP + A, de

Notamment, si la transformation est isotherme et isobare :

dyr p = Appdé

La grandeur de réaction peut s’exprimer 7 aussi, directement, & partir des grandeurs
molaires .,,,; (T, P, ) de chacune des espéces X; :

N
Arth =Y Vi X Yi(T, P,€) (23)

i=1

Définition 27. On appelle grandeur standard de réaction A,° la gran-

deur : o
oY
AA(T) = (
o€ ) r
calculée pour un systéeme dans lequel chaque espéce X; est dans son état
standard.
7L ors d’une transformation isobare et isotherme, la grandeur (T, P, n1, . . ., ny ) varie de la quantité :
N
dp(T,P) = > (a—‘/’) dn; ol dn; = 7;d€
I \Oni)r pn,,
i=1 IR E
N 8'¢}
= | DT mi(T, P,§) | d€ avec ¢ (T, P, €) = ( ) (22)
i=1 on; T,Pmjs;

c’est-a-dire, en remarquant que (7', P, £) dépend de & :
%
0¢

L’identification avec la relation (22) fournit alors :

dbr.p = ( ) de = A, 4pde
TP

N
Artp =D Vi Ymi(T, P,€)

i=1
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Cette définition suppose que chaque espece se trouve dans son état standard :
— chacune d’elles se comporte comme un corps pur, pour lequel :

Ui (T, P,n;) = n; ), (T, P) pour chaque espéce X;

les différents corps purs ne se mélangeant pas les uns aux autres.
— la pression de travail est la pression standard :

P = PY = (T, P,n;) = n; ¢, (T, P°) = n; 2 (T)

— I’absence de mélange des espéces X; confére a la grandeur ° (T, n1,...,ny) du
systeme la valeur :

VT, ny, ... ,ny Zn, ) = 1/)0T§ Znﬂ/)

- 4 dn;  _ o . .
Etant donné que rr = 7, la grandeur standard de réaction se présente aussi sous la
forme :

N
Ay (T Z (24)

Remarque : Les expressions (23) et (24) montrent qu’on ne pourra pas simplement
identifier A,4°(T) a A,.+(T, P°, ) car, en général :

0 i(T) # hmi(T, P°, &) = A(T) # Ap(T, PO, €)

2.2 Enthalpie standard de réaction

2.2.1 Définitions

Soit un systéme (S) composé d’especes susceptibles de réagir selon I’équation-bilan :
Xy + o+ Xe = v Xepr + - F UN XN (R)

On notera :

- H,,;(T, P, &) I’enthalpie molaire partielle de I’espéce X;, qui dépend, entre autres,
de I’avancement £ de la réaction (R) ;

- H(T, P, ¢) I’enthalpie de (S) qui s’écrit, conformément au théoréme d’Euler :

al OH
H(T, P,§) =Y niHpi(T, P,€) ol Hyi(T, P,€) = ( )
T, Pnj¢7

.
i=1 On;

- HO(T,¢) I'enthalpie qu’aurait (S) si tous ses constituants étaient dans leur état
standard, sous la pression standard, avec :

n;H ,(T) ot HY =H* (T, P°
Z mi me
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Définition 28. L’enthalpie de réaction est définie par :

L’enthalpie standard de réaction est, quant a elle, définie par :

N
sz (B8) =Y wam
T =1

N
ATH(T?Pvf)é <8H> :Zﬁszz(TaPag)
=1

2.2.2 Cas des mélanges idéaux
Puisque I’entropie S d’un systéme est liée a son enthalpie libre par la relation :

S=- oG , la définition de I’enthalpie libre :
o) p,,

G(T,Pny,...,nNn)=H(T,P,ny,...,ny) =T xS(T,P,ny, ...,nn)
s’écrit :

G

oG oG
H+T | — H=G-T | — 2
* (aT)P,ﬁ “ (aT)p,nj =

L (oH _(9G 010G
8711‘ T7P7nj;£i_ Bni T,Pynjs; oT an, oy

= Hmi(T,P,nh 77’L]\]) = ,Ui(T,P,nh‘..,nN) _T (3/11)
P,n;

oT

car le potentiel chimique p;(T, P,n1,...,ny) d’une espéce X, s’identifie & I’enthal-
pie libre molaire partielle G,,,;,(T, P,n1, ...,nx) de cette espéce.

En outre, la relation (25) prévaut également lorsque le systeme est pur (il contient n;
mole de X; pur), avec :

H(T, P,n;) = n; H: (T, P) . o, o
{ G(T, P,n;) = ni Gog(T, P) = (1, P) ~ Hmil T P) =i P) =T 5 )
(26)
Il s’ensuit que :
JANTH
Hpi(T, Pyna, ... onn) — H: (T, P) = Apg — T H
8T P,TL]‘
ou A:uiglui(T7P7nl7"- 7nN) _/’[’;F(T’P)
Or, dans un mélange idéal, le potentiel chimique d’une espece X; vaut :
wi(T,Pny,...,nn)=p(T,P)+ RT Inz; = Au; = RT Inx;
d’ou il découle que :
Hpi(T,Pny,...,ny)—Hp i (T,P) = RT Inx;,—T X 9 (RT Inz;) =0

oT
= Hm’L(T7P7n177nN):H;;L’L(T7P)
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Comme, de surcroft, la fonction H*,. est (presque) indépendante de la pression 18 :
H: (T,Pny,...,ny)~ H:.(T,P°')Y= HY (T) (27)

il s’ensuit que :
N N
AH(T,P,E) = Z mi(T, P,€) ng Hp, (T
= AH(T,P¢) ~A.HT)

2.2.3 Transformations isobares

Le théoreme d’Euler fournit I’expression de I’enthalpie d’un systeme (S) de compo-
sition connue :

N
H(T,P,&) =Y ni Hy(T, P,¢)
i=1
c’est-a-dire, compte tenu de la relation (27) :

Hns(T, P,€) =~ HY,,(T) = H(T, P,¢) = an

Au cours d’une transformation isobare, I’enthalpie de (S) varie alors de la quantité :

N N
= i=1

Non seulement dn; = 7; d¢, mais de surcroft’® : dH),, = CJ,, dT permettent d’ob-

tenir :
N N
dH =Y " 7H),(T)ds+ Y n; Cp,,, dT
i=1 i=1

18_a deuxiéme loi de Joule permet d’affirmer directement I’indépendance de I’enthalpie molaire d’un
gaz parfait a I’égard de la pression :

H;\, (T, P) = H},, (T, P°) pour un gaz parfait.
En revanche, I’enthalpie molaire d’une espece composant une phase condensée vérifie la relation (26) :

our OH* . ous our
T P) =i (1.P) - “z) - (B - (%) 7Ti(( )
T ) p oP ) r oOP ) r oT OP )
ou I’influence de P sur . est caractérisée par le volume molaire V,* .

(au:> v (M) v, (i)
8P IVLL 8P T "LL 6T P

Or, le volume molaire d’une phase condensée peut étre négligé par rapport a celui des phases gazeuses, en
conséquence de quoi :

OH* .
( ”“) ~ 0 pour les phases condensées.
oP ) r

191 a définition : KO ,(T") = Hy,,(T, P°) conduita:
dHY),; = dH}; = Cp,,, (P)dT =C))

Pmb
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N
C’est pourquoi, en notant Cg = Z n; Cgmi la capacité thermique standard du sys-
i=1
teme :
N
dH = AH(T) x d¢ + CQdT/C) = "n; Cp,, (28)

i=1

Cette relation est souvent utilisée en thermochimie pour évaluer la température de fin
de réaction; supposons ainsi un systéme (S), de composition : {n; = n;o + 7; £},
a la température T'. A I’issue d’une réaction isobare, la température prend la valeur
T’ =T + AT tandis que la composition ({n}}) est caractérisée par la nouvelle valeur
de I’avancement : £’ = £ + A& = n} = n; + 7,;£’. Au cours de cette transformation
isobare, (S) regoit une quantité de chaleur Q@ p qui s’identifie a la variation AH de
son enthalpie.

| Etat initial &; ‘ | Etat final & ‘

T P ¢ | Al T P ¢ |

| Etat virtuel &,
AHy AH;,
T P ¢

On peut alors imaginer un état virtuel (de température 7', de pression P et caractérisé
par I’avancement £’) permettant d’écrire ;

AH = AHy + AH; (29)

puisque I’enthalpie est une fonction d’état. Or :
— latransformation £&; — &, représente une réaction chimique effectuée a tempéra-
ture T" constante, pour laquelle la loi (28) indique alors que :
AHp = A H(T) / dé = A HY(T) x A¢
€

— latransformation £, — & est caractérisée par une composition constante, auguel
cas la loi (28) s’écrit :

N
AHe = CAT/CL° 2 Y (ny + 7€) CO

pm;
=1

Par conséquent, la chaleur @ p recue par (S) vérifie la relation (29) :

Qp = AHT)x A§+CI’,O x AT

Qr  AHOT)
co T g A8
P

p

= AT =
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— Si la température (S) est maintenue constante, la chaleur recue par (S) vaut :
Qrp =AHT) x A¢ (30)

Définition 29. Une réaction est endothermique si A, H° > 0, ather-
mique si A, H° = 0 et exothermique si A, H° < 0.

En supposant A¢ positif dans la relation (30), c’est-a-dire lors de son déroulement
dans le sens réactifs — produits, les définitions précédentes suggérent que :

— lors d’une réaction endothermique, le systéme recoit de la chaleur
(Qr,p > 0);

— pendant une réaction athermique, le systeme n’échange pas de cha-
leur;

— au cours d’une réaction exothermique, le systeme dégage de la chaleur
(Qr,p <0).

— Si le systéme évolue de maniére adiabatique :
ACHO(T)

10
p

Qp=0=>AT=— A&ouAE >0

ce qui permet de conclure que :

au cours d’une réaction adiabatique la température du milieu réactionnel :
— augmente si la réaction est exothermique (A, H° < 0 = AT > 0);
— diminue si la réaction est endothermique (A, H° > 0 = AT < 0);
— reste constante si la réaction est athermique (A, H° = 0 = AT = 0).

2.3 Loide Hess
Soit (R) une réaction d’équation-bilan :

V1X1+...+VTXT:l/r+1xy-+1+"'+VNXN (R)

Définition 30. Soient R, des réactions d’équations-bilan :
k1 Xy +- o+ ke Xe = krp1 X1 + - + kv Xy (Ri.)

Laréaction R est combinaison linéaire des équations R, si chaque coefficient
steechiométrique algébrique 77; est combinaison linéaire de ceux, k;, des Ry, :

K

K
R=> arxRpe Vie{l,...,N},7; =Y axk;
k=1 k=1
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La loi de Hess? précise que :
lorsqu’une réaction (R) est combinaison d’autres réactions (R ), I’enthalpie
standard de réaction de R I’est aussi, avec les mémes coefficients :

K K

R=> arRi=AHY =) apAHp,
k=1 k=1

Par exemple, considérons les réactions d’oxydation du fer, d’équations-bilan :
(Rl) :4Fe+ 309 = 2Fey03 et (RQ) :3Fe 4+ 209 = Fe30y

d’enthalpies standard respectives A, HY et A, HY. Calculons, & partir de ces gran-
deurs, I’enthalpie standard de réaction A, HY de I’oxydation de Fe;0,, d’équation-
bilan :

4Fe304 + Oy = 6 Fes03 (Rg)

Pour cela, remarguons que la combinaion linéaire :

(Rs) 4Fe30,+0; = 6Fey03
4(R2) 12Fe+805 = 4Fe304
(Rg —|—4R2) 12Fe+905 = 6Fey0;5

permet de retrouver I’équation R :

R3+4Ro=3R1 = R3=3R1—4R-
= AHY=3A.H)—4A,H) (31)

2050t R la réaction dont I’enthalpie standard s’écrit :

N

AHY = 7 HY,
i=1

Par définition, R est une combinaison linéaire des réactions R, si chacun de ses coefficients stechiomé-
triques I’est :

K K
Vie{l,...,N},7i=)Y opkieR=> apRy
k=1 k=1

Il s’ensuit que :

N K
0 7. 10
ApH =" apkiHD,;
i=1k=1
ou I’on reconnait I’expression des enthalpies standard de réaction :

N K
ArHY, = kiHp,; = AcHY = > ap ArHp,
=1 k=1
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Corollaire 1. Soit la réaction d’équation-bilan :
Xyt X =v 1 Xegg + - vy Xy
d’enthalpie standard ATHﬁ et soit la réaction R _ d’équation-bilan :
Vrgi Xeg1 + - Fun Xy =11 Xi + -+, X,
son enthalpie standard vérifie la relation :

AH® = -AHY

Corollaire 2. Soit la réaction d’équation-bilan :
X+ Xy =v 1 Xegp + - Fun Xy (R)

et d’enthalpie standard A, HY,.
La réaction dont I’équation-bilan est multipliée par un réel « :

avy Xy + -+ avp Xy = avpgq Xpg1 + - + avy Xy (R)
a une enthalpie standard A, HS, qui vérifie :
AHY =ax AHy car R =aR
Corollaire 3. S’il est possible d’obtenir les produits d’une réaction R (d’en-
thalpie standard A, H%) & partir de plusieurs autres réactions R; (d’enthal-

pies standard A, H3), ) représentées par un cycle, alors A, H7, vaut la somme
des enthalpies standard de réaction rencontrées dans le cycle.

Par exemple, la réaction R3 d’oxydation de FesO4 peut étre envisagée comme étant
la réduction (R-) de Fe3O,4 en Fe, suivie de I’oxydation (R) de Fe en Fe;O3 :

Rs

4 Fe304 + 02 6 FQQOS

-4 RQ 3R1
12 Fe —+ 802 + OQ
Ce cycle permet alors de poser diectement :
Rs=—4Ro+3R1 = AHY =3AH) — 4A, HY

résultat compatible avec I’identité (31)
2.4 Grandeurs standard de formation
Définition 31. L’état standard de référence d’une espece X; est I’état du

corps simple X;, pris pur, le plus stable thermodynamiquement a la tempéra-
ture d’étude 7 et sous la pression standard P° = 1 bar.
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Par exemple, a la température T = 298 K (25°C), H2Oyjiq) n’est pas dans un état stan-
dard de référence (H2O n’est pas un corps simple), tandis que Os (ga,) Iest.
Par convention :

L’enthalpie molaire standard et I’enthalpie libre molaire standard d’un corps
pur, dans son état standard de référence (noté dorénavant R,) sont nulles :

HO,(Ry) Z0etGY, (R,) 20 (32)

Par convention, on attribue également a I’ion H?;q) les propriétés thermodynamiques
suivantes :

HC (H?;q)) -0 G° (Hy;q)) -0 S (Hy; )) -0 o, (Hj;q)) —0

Définition 32. On appelle réaction standard de formation de I’espéce X; la
réaction (éventuellement fictive) dont :

— X; est le seul produit de I’équation-bilan, de surcroit accompagné d’un
coefficient steechiométrique égal a 1 ;

— les réactifs sont tous dans leur état standard de référence.
Par exemple, la réaction standard de formation de SO g, S’€crit, & 25°C :

3
S(sol) + 5 oZ(gaz) = SOQ(gaz)

Définition 33. L’enthalpie standard de formation A y H°(X;) d’une espece
X; est I’enthalpie standard associée a sa réaction standard de formation.

Notamment, si la réaction standard de formation de X; s’écrit a partir des états stan-
dard de référence :
k1R1+"'+k‘QRQ:Xi (Rf)

on pourra poser :

AfH® (X;) = A Hy,

Définition 34. L’enthalpie libre standard de formation de X; est I’enthalpie
libre standard de sa réaction standard de formation :

AfGO(X:) = A,GY,
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L’enthalpie standard et I’enthalpie libre standard de toute réaction :
V1x1+"'+l/rx'r:Vr+1xr+1+"'+VNxN

peuvent généralement se calculer?® a partir des enthalpies standard de formation et des
enthalpies libres standard de formation de chacune des espéce X;, consignées dans les
tables de données numériques (en général pour 7' = 298 K) :

N N
AHO = Zvi ArHO(X;) et AG° = ZE ArGO(X;)
i=1 =1

Remarque : En revanche, pour calculer les valeurs A,.S° et A,.C° d’une réaction,
P

on se servira des grandeurs molaires standard .S}, (X;) et C9, . (X;) fournies par les
tables numériques (généralement pour 7' = 298 K) :

N N
AS° =37 80(X) et ACO="7,CY, (%)
i=1 —

2.5 Influence de la température
2.5.1 Loide Kirchoff pour A, H®

L’enthalpie standard de réaction est définie par :

dAHO
ar _ ZViTar

N
AHYT) = 7 H),(T) =
i=1

2113 réaction standard de formation d’une espéce X; :
EiR1+---4+kgRg =X; (Ry)
définit I’enthalpie standard de formation de X; et son enthalpie libre standard de formation :
AsHO(X;) = A,.H%f etA;GO(X;) = ATG%f

ou, par définition :
Q Q
ATH%f = Hp (%) — Z kq Hyp,(Rq) et ATG%f = Gh.(X) — Z kg G (Rq)
q=1 q=1

Les conventions (32) permettent alors de simplifier ces identités :
Hp, (X)) = ArHy = ApHO(X) et G, (Xi) = A,G = ApGO(X)) (33)
de sorte que la réaction d’équation-bilan :
X1+ e Xp = vpgp1 Xeg1 + -+ U XN

a pour enthalpie standard de réaction et pour enthalpie libre standard de réaction :

N N
ApHO =i HY, (X:) AHO = "7 ApHO(X;)
z;l = z;l
AGO =T G, (X0) AGO =T ApGO(X;)
=1

=1
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ou HC .(T) = H;,,(T, P°), tandis que la définition de la capacité thermique molaire

mi

a pression constante fournit :

ngn 0 dA HO o
= (D) = Zu co

d’ol découle la loi de Kirchoff relative a A, H° :

= A, C)(T) (34)

dT

Cette relation permet de calculer A, H°(T)) connaissant A, H%(Tp) a une tempéra-
ture Ty donnée (par exemple : Tp = 298 K, température pour laquelle sont souvent
fournies les valeurs numériques des enthalpies standard de formation) :

AHO(T) T To
/ dAH? = [ ACY(T)dT = AHY(T) = A HY(To)+ | ACH(T)dT
AHO(Ty) To T
(35)

Remarque : Le programme de MP limite I’étude aux cas ou ATC’S est indépendant
de la température??, ce qui rend A, H°(T') dépendant linéairement de la température :

AHYT) = AH(To) + A, Cp x (T — To) (36)

2.5.2 Loi de Kirchoff pour A, G°

La définition du potentiel chimique comme enthalpie libre molaire :

N
AGY(T Zuz 0« Zuz (T, PY) = "7 i (T, P°)
i=1
conduit a :

N
d(AG°) = wdu (T, P°) (37)

i=1

22En dépit de cette limitation du programme, de nombreux exercices fournissent les enthalpies molaires
standard CO en fonction de la température. Dans ce cas, il conviendra de présenter ATCO( ) comme
une fonctlon de T, généralement sous la forme :

Cc
ACH(T)=a+bT + Tt
La dépendance de A, HO(T') sera alors donnée en intégrant la loi (35) ; par exemple :

b 101
ATHO(T):ATHO(TO)-&-aX(T—T0)+§ x (T? = 1T§) + ¢ x (?—?)Jr-..
0
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Or, les relations : Oui — Sy, et Oui Vv, fournissent :
ar ), aP ) ..

A (T, P) = (%“T) ar + (g’“]‘;) dP = —8* (T, P)dT + V* (T, P)dP
P T

Notamment, si la pression demeure égale a la pression standard PO :

La relation (37) fournit alors la loi de Kirchoff relative a A,.GY :

al dA, GO
d(AG% =~ 7;8°.(T)dT = -ASYT 38
(A.G7) ;usmm =~z SUT) @39
2.5.3 Loi de Kirchoff pour A,.S°
La définition de I’enthalpie libre entraine?® que :
AGUT) = AHYT) - T x A,.S°(T) (39)
ce qui conduita:
dA, G0 dA,HO o A,.S°
a - ar A D -Tg

Les lois de Kirchoff (34) et (38) fournissent alors :

ASY ASY ACOHT)
= =
dT dT T

—ASYUT) = A, CY(T) — AS)T) — T x

A nouveau, cette relation permet d’obtenir A,.S°(T') & partir de la valeur A,.S%(T)
obtenue pour une température particuliére (en général T, = 298 K) :

ASUT) = A,S°(Tp) + /T w

dT
To T

Notamment, si ATCS est indépendant de la température :

i
0 _ 0 0
A.S°(T) = A,S%(Tp) + A,CO x In <To)

Zpyisque I"enthalpie libre molaire vérifie :
Gjnz(Tvp) = Hjni(Tvp)_TXSjni(Tvp)
= GY.(T)=H2,(T)—T x 82,(T) avec P = P = 1 bar

il s’ensuit que :

AGYUT) =

-

N N
v G, (T) = ZHSu(T) -Tx Zﬁi S (T)
=1 i=1 =1
= AGYUT)=AHT)-T x A.5°(T)
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2.5.4 Relation de Gibbs-Helmholtz
Compte tenue de I’identité (38), la relation (39) devient :

0 0
AGY = AHCH+T x dAd;,G car A,.S(T) = — dAd}G
0
= AG—Tx dAdf =A,H°
1 o 1 dAGY  AH®
= fﬁxArG +f>< T -T2

d’ou découle la relation de Gibbs-Helmholtz :

d (ATG0> _AHC

dar\ T T2

2.5.5 Approximation d’Ellingham

La relation (36) : A, H°(T') = A.H°(Ty) + A.Cp x (T — T,) montre que si, pour
une variation de température AT = T — Ty, le produit ATCS x AT est négligeable
devant A, H°(Ty), I’enthalpie standard de réaction demeure constante :

A i
ar

L’identification avec la loi de Kirchoff montre que cette approximation revient a po-
ser: ATC’,‘,’ = 0; il s’agit de I’approximation d’Ellingham :

L’approximation d’Ellingham consiste a négliger I’influence de ATCI? dans
les lois de Kirchoff, qui se simplifient alors :

dA, H° dA,.S°
—ar =% ar =0
Dans le cadre de cette approximation, les grandeurs A,H° = A,H°(Tp) et

A,.S° = A,S°(T,) apparaissent comme indépendantes de la température 7'; la
relation (39) :

AGUT) = AHY(Tp) — T x A,.S°(Tp)

indique que la représentation graphique de A,.G° en fonction de T doit s’apparenter
a une droite de pente —A,.S°(Tp), tant qu’aucun changement d’état n’intervient.

2.6 Changement d’état

Considérons une espéce X, pouvant se présenter sous les phases («) et (), la transi-
tion Xy (o) = Xy () Se produisant a la température 7.



LYCEE SAINT-EXUPERY DE MANTES 41

Définition 35.0n appelle enthalpie standard de changement d’état
A, HP et entropie standard de changement d’état A, 55", les grandeurs
standard relatives a la réaction :

AnpHC = HY, (Xi(p)) — Hp) (X))
Ki(e) = K(p) = .
OéﬁS = Sm(xk(ﬁ)) - Sm(xk(a))

Considérons une réaction d’équation-bilan :
nXit v X+t e Xe = v Xy + - o Xy

dans laquelle I’espéce X, est la seule a changer d’état au voisinage de la température
T.3. Nous pouvons alors distinguer :

— la réaction qui se produit pour T’ < Ty :
nXit+ o+ e Xy o e X = Ve X + -+ v Xy

Dans le cadre de I’approximation d’Ellingham, I’enthalpie standard et I’entropie
standard de cette réaction sont indépendantes de la température :

AHY = ZylAfHO ZVZAfH i)+ Uk ApH (Xp(a)
i#k
AT’S(l) = Zyl m Zyl +VkS (Xk(a))
i#k

Ce faisant, pour T' < T,g, I’enthalpie libre standard de cette réaction dépend
linéairement de la température :

AGYUT < Top) = AHY — T x A,SY
— Lorsque T' > T, la réaction qui se produit a pour équation-bilan :
Xyt X+ e Xe = v X1+ v Xy

A nouveau, I’approximation d’Ellingham consite a considérer que I’enthalpie stan-
dard et I’entropie standard de cette réaction sont indépendantes de la température :

AHY = ZylAfHO Zl/lAfH 2+ Tk ApHO (Xp ()
i#k
ATSS = ZVZ m Zl/, m +VkS (Xk(ﬁ))
i#£k

Quant a I’enthalpie libre standard, elle vérifie :
AGYT > Toap) = AHY — T x A,SY
En remarquant que :
AfH? (X)) = Hp,(Xia)) €6 ApHO (Xi3)) = Hp, (Xis))
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on obtient :

AHY — AHY = 7y [ApH(Xi(s) — ApH® (Xp)]
= U x [H),(Xies) — Hp,Xi(a))]
= AH)—AHY =7 x AggH®

De méme, on montre?* que :

AopH®

Tup

Cette relation révele que les pentes A,SY et A,SY des segments de droite
AGYT < T,p) et A.G°(T > T,p) sont discontinues en T' = T, 3. En revanche :

lim A,G%(T) lim A,G%T)

ASY — ASY =T x ApS® /A pS° =

T}, T—T.,,
- ; 0 0 : 0 0
= TE%B [AH — T AS9] — TErjriB (A HY =T A5
= AH) — A HY — Top x (AS3 — ASY)
Ao HO
= ﬁkAaﬁHO— aﬁXkaiaﬁ =0
Top

ce qui prouve la continuité de la fonction A, GO(T) en T = T,3.

2.7 Energie interne standard de réaction
2.7.1 Enthalpie et énergie interne standard

Soient V, et V. les volumes de la phase gazeuse et des phases condensées (liquides et
solides) d’un systeme (S), de volume total V' = V,; + V,, soumis a la pression P. La
définition de I’enthalpie de (S) :
H=U+PV=>U=H-Px((V,+V.)
N
associée a I'expression de H = » " n; HY,,(T), conduita

n=1

N
U=> n;H),(T) - PV, - PV,
1=1

Aaptly, (T, P)

, on peut en déduire que :
Tap

2puisque AS 5(T, P) =

o AugHO NapS® = NapSh (T, PO)
A,pS" = —— car
Taﬁ AQBHOEAQBS%(T,PO)
C’est pourquoi :
ARSY —ASY = T[S (Xk(s)) — So Xi(a))]

Ay HO

= ASY—ASY =7, A,5S% avec A, S0 = T
«
8
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L’énergie interne de réaction est alors définie par :

ou - 9V, v,
ATUQ _— = 71» ng T _P -9 c
(ag)T’P ;U o ) (85 )T,P+(85)T,p]

c’est-a-dire, en négligeant les variations du volume des phases condensées par rapport

avg) A BT <apvg>
T,P ' ( ) af T,P

aceluidesgaz :
_ 0y _
AU = AHYT) - P ( 5

Notamment, si (S) contient n;, mole de gaz Xy, ..., n;, mole de gaz X, ..., I"équa-

tion d’état des gaz parfaits fournit :
0PV,
PV, = Y n; RT = ( 9) => 7, RT
: K Jrp -

g

= AU=AHT)-RT Zv%

Enfin, puisque % U,,,;(T, P, &) = U},.(T, P), il s’ensuit que :

N N
ATU = Zvl Umi(Ta P, 5) = Zﬁi U:;n(T’ P)
i=1

i=1

2530it un mélange idéal (M) d’espéces X; dont I’enthalpie est définie & I’aide de la pression de (M) :
H=U+ PV = U = H — PV. On définit I"énergie interne molaire U .(T, P) a partir des valeurs
U (T, P) =n; Uk, (T, P) qu’aurait I’énergie interne si X; était pur dans le milieu ; dans ces conditions,

I’enthalpie H (T, P) et le volume V; = n; V,* .(T, P) permettraient de définir :
uv(T,P) = H;(T,P)—-PVy(T,P)=n;U};(T,P)=n;H,(T,P)—n; PV}, (T,P)
= Upi(T,P) = Hyy (T, P) = PV (T, P) (40)

Quant aux grandeurs molaires partielles :
. (O0H
Hpi = Hpi(T,Pny, -+ ,nN) = ( )
On; T,Pnjz;
%
Vmi = sz‘(T,P,TLl,"',TLN):< )
an’i T,P,nj;gi
_ [oU
Umi = Umi(T,Pynlv""nN): ( )
On; T,Pynj;
la relation qui les lie découle de la définition de H :
U=H—PV = Upi = Hps — PV (41)
Les identités (40) et (41) conduisent alors & :
Hpi — Hq:u - P(Vmi - V;n) (42)

Ui — U:m' =
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En considérant I’énergie interne du systéme (S) comme indépendante de la pression,
on trouve finalement :

Uni(T,P) = Upi(T, P°)=UR(T)
N
= AU=) 7,Up(T)
i=1
= AU =AU%T) (43)

= AUYT)=AHT)-RTY 7, (44)

2.7.2 Transformations isochores

A I’issue de variations d7", dV et d¢ de latempérature, du volume et de I’avancement,
I’énergie interne d’un systéme varie de la quantité :

ou ou ou
w=(Y) ar+ () av + () a
(aT)v,g ov T¢ 23 TV ¢

Or, I’énergie interne Ugp d’un gaz parfait ne dépendant ni de P ni de V, il s’ensuit

que :
3UGP> (3UGP)
= =AU
( 9 Jryv 9 )rp e

Cette identification peut étre étendue, avec une bonne approximation, aux phases
condensées ; on retiendra que, compte tenu du résultat (43) :

oU
— ~ AU =AUYT
(3£>Tv @)

la définition de V},,; :

1

oV oG
e (), )
on; T, Py opr T,n;

o7 ()., = (57)
oP Bm T,nj oP T,nj

s . opy s
associée a larelation : V* . = (%) conduit a:
T

0
Vm,i — Vi = ==
mi £y

Notamment, si le mélange est idéal : H,,; = H' ., tandis que :

[.u'i (T7 P7 177) - :LL;( (T7 P)}T,;pj

7]
wi(T, Pyaxy) — pi (T, P) = RT Inz; = Vipy — V5 = 3P (RT hla“i)T,zj =0
il s’ensuit que, dans un mélange idéal :

Umi(T,P,n1,--- ,nn) = Uy, (T, P)
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Enfin, puisque®® <gg> = (Y., au cours d’une transformation isochore, I’énergie
interne varie de la quanti%g :

dU = C%dT + A, U(T) d¢ (45)
Cette relation sera souvent utilisée au cours de transformations isochores, telles que

les explosions. Il conviendra alors de suivre le protocole ci-dessous :

— Ecrire I’équation-bilan de la réaction a partir de laquelle seront évaluées la varia-
tion d’avancement A¢ = &5 — &; ainsi que I’énergie interne standard de la réac-
tion, a I’aide de la loi (44) :

AU (Ty) = AHO(Ty) — RTy Y Wi,
iQ

ou Tp est la température initiale du milieu réactionnel ; en général, I’énoncé per-
mettra de calculer A, H°(T,), notamment si 7, = 298 K.

— Considérer que la transformation se produit en deux étapes : réaction chimique
isotherme (au cours de laquelle I’avancement passe de &; a £¢), puis variation de
la température du milieu réactionnel (la température T" passe de Ty a T) :

26 e volume V" d’un systéme polyphasé peut s’identifier au volume 1} de sa phase gazeuse, en consé-
quence de quoi :

N
U = H-PV~>» nHp(T)- PV,
i=1
N 0
> (o). =2 ()., - ()
oT Ving i=1 or Vin; ar Ving

Pour un gaz parfait, I’enthalpie H ne dépendant ni de la pression P ni du volume V/, on trouve :

(aH&Q :(aHSM) 0
T Jvn, '/ pm, e

Cette identité est approximativement réalisée dans le cas des phases condensées, tandis que :
OPVy

PV, = n;, RT = : = ni, R

9 Z g ( oT ) Ving ZZ g

v g

tg

Il s’ensuit que, si n;, désigne la quantité de matiere de X; dans une phase condensée :

oU o
CTNEED SLASHED SEESD S CHIETOED Sroc
et ig ig ic

i=1

N . . .0 0 . ” - 5
ou la relation de Mayer impose : Cpmig —-R= Cvmg, tandis que les capacités thermiques & volume

constant ou a pression constante, pour une phase condensée, s’identifient mutuellement :

ouU
COi=CY . = (—) =
pMmic Mic 8T V,ni -

U N

i 0 -0
Nig CVoni, + E 1. Cymi,
g ic
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Etat initial ‘Etat intermédiaire‘ Etat final

=¢ §=¢ §=¢
§=¢& AT i NG !
=T, —_— T= Ty — T:Tf
P=P, V P=P VvV P=P; V

— La loi (45) montre qu’au cours de la premiére étape, I’énergie interne du systéeme
varie de la quantité :

AU = A U(Tp) dé = AU, = A, U(Ty) x (65 — &)

— La méme loi révele qu’au cours de la deuxieme étape, I’énergie interne du milieu
réactionnel varie de la quantité :

N
dU = CY AT = AUy = CY, x (Ty — Tp) ou CY, = > ni(&y) x Cr,p,
=1

— En connaissant la chaleur Qv regue par le milieu (& volume constant), au cours de
la réaction état initial — état final, poser :

Qv = AU = AU, + AU, = AU (Ty) x (&5 — &) + O) x (T — To)

En général, la résolution de cette équation fournit 7'.

Remarque : Dans le cas d’une explosion, on admet généralement que la trans-
formation est trop rapide pour qu’un échange de chaleur puisse s’effectuer avec
I’extérieur : Qv = 0.

— L’équation d’état du gaz parfait, appliquée a I’état final, fournit alors la pression
Py, souvent appelée pression d’explosion.

3 Evolution et équilibre d’un systéme

3.1 Evolution d’un systéme chimique
3.1.1 Affinité chimique
Définition 36. L’affinité chimique A(7, P, &) d’une réaction chimique
s’identifie a I’opposé de I’enthalpie libre de réaction :
A(T7 P7 E) = ATG(T7 P7 g)

de méme que son affinité chimique standard .A°(7) s’identifie a I’opposé
de son enthalpie libre standard de réaction :

A(T)= - AGY(T)
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Définition 37. Une équation-bilan :
V1X1+"'+V'rxr:Vr+1xr+1+"'+VNXN

est associée a un quotient de réaction ) défini par :

N
Q(T,P,¢)= [Jar
(=l
ou a; désigne I’activité de chaque espece X;.

Considérons un systtme qui évolue chimiquement, en équilibre thermique
(T = Texy = cte) et mécanique P = Py = cte avec I’extérieur. Son enthalpie
libre varie alors de la quantité :

oG oG
dG = — dT — dP + A,Gd¢é = A,Gd
(w) pe T <8P> g DTG ¢

ce qui montre que :
AGdE = —Tx6Ser = A(T, P, &) x d§ = Text 0Ser (46)

Cette relation prouve que, dans un cas général, toute réaction chimique s’accompagne
d’une création d’entropie (0.5, > 0). Notons (1) et (2) les deux sens d’évolution d’un
systeme :

e (2 .
réactifs ﬁ produits
1

et distinguons plusieurs cas :
- Si A(T, P,&) > 0, larelation (46) conduit a :

A(T,P,&)de > 0= dE >0
- Si A(T, P,¢) < 0, larelation (46) montre, au contraire, que :
A(T,P,§)dE < 0= d{ <0
On pourra alors retenir que :

le signe de A(T, P, &) détermine le sens d’une réaction chimique :
e (2 .
réactifs 3 produits 47

- Si A(T, P,&) > 0, la réaction évolue dans le sens (1) ;
- Si A(T, P, &) < 0, laréaction évolue dans le sens (2).

Le potentiel chimique d’une espece X; pouvant s’exprimer en fonction de son activité :

M = U?réf + RT ln a;



LYCEE SAINT-EXUPERY DE MANTES 48

il s’ensuit que :

N N N
AG(T, P g = Z?i Wi = ZZ‘ 145 vt + RTZE- Ina;
i=1 i=1 i=1

N
= AGYT)+RTIn <H a;i>

i=1

= A(T,P,§) = —A,G*(T) — RT mQ(T, P,¢)

On peut dés lors définir une constante K°(7"), ne dépendant que de T, telle que :
RT

A.GY(T)= — RT mK°(T) & K°(T) = exp [‘ATGO(T)}

a partir de laquelle I’affinité chimique s’écrit :

(48)

A(T,P,¢) = RT m{ K(T) }

Q(T, P¢)

La grandeur K°(T') est appelée constante de réaction.

Remarque : Cette derniéere expression de A(T, P, £) montre que :
- si Q(T, P, &) < K°(T), laréaction (47) évolue dans le sens (1) ;
- si Q(T, P, &) > K°(T), laréaction (47) évolue dans le sens (2).

3.1.2 Equilibres chimiques

. ) . ) . (2 .
Le signe de .4 détermine le sens d’évolution de la transformation réactifs ﬁ produits.
1

Or, I’équilibre caractérisant 1’absence d’évolution, il correspond nécessairement a
I’annulation de A :

A(T, P,&.) = 0 = équilibre.

Remarque : La réciproque n’est pas nécessairement vraie : un systéme peut ne pas
évoluer sans présenter une configuration d’équilibre :

— I’évolution est parfois tellement lente qu’elle semble ne pas se produire (c’est le
cas de la transformation du diamant en graphite) ; il s’agit d’un blocage cinétique.

- la quantité de réactifs (ou de produits) n’est pas suffisante pour que la réaction se
produise ; il s’agit d’une rupture d’équilibre.

Lorsque I’équilibre chimique est atteint, la relation (48) montre que le quotient de ré-
action Q(T, P, £,.) s’identifie a K°(T') ; il s’agit de la relation de Guldberg et Waage :

Q(T, P,¢.) = K°(T) al’équilibre.
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Définition 38. On appelle température d’inversion la température 7; pour
laquelle I’enthalpie standard d’une réaction est nulle :

AGT;) =0

Remarque : Lorsque T'=1T; :
AG(T;)

K°(T;) = exp {— T

] = K%T;)=0

3.1.3 Relation de Van’t Hoff

A, G peut étre

: : _ A,G° A H°
Dans la relation de Gibbs-Helmholtz : a7 T > = e

substitué par —RT In K, auquel cas apparait la relation de Van’t Hoff qui indique
comment la constante d’équilibre K°(T) dépend de la température :

dln K° . A, H°
dT =~ RT?

Dans le cadre de I’approximation d’Ellingham, I’enthalpie standard de réaction est
indépendante de la température ; la relation de Van’t Hoff fournit alors :

/mKO(T) A, H° /T aT A, H° X( 11
1

(49)

dlnK° = — = I K%T) =In KT+
n KO(To) R g, T? @) T+ =%
(50)

Remarque : Une réaction exothermique est caractérisée par A, H° < 0; la relation
(49) montre que K°(T') est alors une fonction décroissante de la température si bien
qu’une augmentation de la température ne favorise pas le déroulement d’une réaction
exothermique.

3.1.4 Cas de plusieurs réactions

Considérons trois réactions, dont les équations-bilan :

a1X1+"'+arXr:aT+1XT’+1+'”aNXN (Ra
b1X1+"'+brx'r:b7‘+1x’f‘+1+”.bNxN (Rb
aXit -t Xe =1 Xepr 0o Xy (Re)

sont combinaisons linéaires les unes des autres ; par exemple :
Ra=BRy+vRe
La loi de Hess précise alors que les enthalpies standard de ces réactions vérifient :
AGY =BAG)+vA,GY
Les constantes des réactions vérifient donc :
—RT InK)=—-RT (BInK}) +~v InK?)
d’ou il découle que :

o T

)
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Ra=BRy+7Re = Ko = (K3)7 x (KQ)
Par exemple I’équation d’oxydation du monoxyde de carbone :
2CO0+ 02 =2C0O,y (Ra)
peut &tre considérée comme une combinaison linéaire des équations :

(Rp):C+0;=COy et (R.):2C+0y,=2CO

(Ra) 2CO0+0, = 2CO0O,
(Re) 2C+0, = 2CO
(Ra+R.) 2C+20, = 2CO,
Cette combinaison linéaire s’exprime alors par :
(K3)?
Ra+Re=2Rpy = Ra=2Rp —R.= K) = 2 (51)

K
Or, en notant aco, ao,, aco,, ac les activités de CO, O, CO5, et C, lorsque les équi-
libres R, R, et R sont atteints, la relation de Guldberg et Waage impose :

2 2
a aco a
K0= %% k)= 2 KO- €O
aco A0, ac ao, ac ao,
Il s’ensuit que :
0\2 2 2 2
(Kp)® _ 9o, | agao, _ 9Co, _ jeo
0~ 52,2 2 - 2 — Tra
K¢ ac ag, aco ao, Aco

ce qui confirme la relation (51).
Si, dans un systéme, peuvent se produire )M réactions caractérisées par leurs affinités
chimiques .4,, et par leurs avancements &,,, I’équilibre chimique est réalisé®” lorsque :

M
D AL =0= Au(T, P,éuq) =0

p=1

27Considérons un systéme constitué des espéces Xi, ..., X pouvant réagir selon M réactions
d’équations-bilan :
1 Xy e X = plrg1 Xogr + -+ py Xy
chacune des réactions (R, € {1,---,M}) étant caractérisée par son avancement &, son enthalpie
libre A,-G,, et son affinité chimique A4, :

N
e
ArGu =D T (an-

i=1

) B _AH
T,P,nj#i

A température et & pression constantes, une évolution de ce systéme produit une variation de son enthalpie

libre :
N
dG =Y (8G> dn;
S\ rpn;,
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3.2 Déplacement des équilibres

Définition 39. On appelle déplacement d’un équilibre la modification d’un
paramétre d’état (température, pression ou composition) a partir d’un état
d’équilibre ; la relaxation du systeme fera alors apparaitre un nouvel état
d’équilibre.

Remarque : Il ne faut pas confondre déplacement d’équilibre et rupture d’équilibre ;
dans ce dernier cas, I’absence d’évolution du systéme ne traduit pas I’apparition d’un
équilibre.

3.2.1 Influence de la température

Considérons un systeme a la température 7., sous la pression P et d’avancement &,
a I’équilibre ; cet équilibre chimique impose I’identité entre la constante K°(T.) et le
quotient de la réaction :

Q(TE7 P, ge) = KO(Te)
Si I’on modifie la température (qui prend alors la valeur T') sans modifier la pression
P et I’avancement &, de la réaction :

e (2 .
réactifs (?) produits

le systéme sort de son état d’équilibre ; son évolution est prévisible a partir de I’ex-
pression de son affinité chimique :
K(T)
A(T,P, &) =RT In {}
(> P &) QT P.&)
Or, en I’absence de changement d’état entre 1" et T+, le quotient de réaction ne dépend
pas de la température, ce qui a pour conséquence :

Q(Ta P, ge) = Q(T€7P7 ge) = KO(TS)

0
—  A(T,P,&,) = RTn [ ;{(0 ((TTC))]

ou I’espéce X; est impliquée a priori dans les M réactions :

M
dn; = Zﬁidfu
p=1
M N
oG
= dG = o | — d
ZZM (8ni>TPn~ ; S
p=11i=1 s M A4

oG

M N
= dG:; dsu;ui (Bni

Par suite, I’équilibre d’un tel systéme est caractérisé par :

M
dG=0= " A,dg =0

p=1

M M
= Z ArGpdg, = — Z Ap dEy
p=1

)T,P’n,‘;éi p=1
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Il découle alors de la relation (50) de la page 49 que :

InK%T) -InK%T,) = A (1 —1) zln[

KO(T) ]
R . T

KO(Te)

= A(T,P¢)=AH" x (TT — 1)

e
Plusieurs cas peuvent dés lors se présenter :

— Si la réaction est exothermique (A, H° < 0), une augmentation de la tempéra-
ture (T > T.) rend A(T, P,&.) négatif; la réaction évolue dans le sens (2). En
revanche, une diminution de la température (T’ < T.) rend A(T, P, &.) positif, ce
qui signifie que la réaction évolue dans le sens (1).

— Si la réaction est endothermique (A, H® > 0) les conclusions s’inversent : une
augmentation de la température (7" > T.) produit le déplacement de I’équilibre
dans le sens (1) (car A(T, P, &.) > 0) tandis qu’un abaissement de température
(T < Te) provoque son déplacement dans le sens (2) (car A(T, P, &) < 0).

Réaction exothermique | Réaction endothermique
T>T, réactif produits réactifs produits
T <T, | réactifs W produits réactifs @ produits

L’influence de la température sur le déplacement d’un équilibre peut se traduire en
termes d’effet modérateur, énoncé par la loi de Van’t Hoff :

une variation isobare de température provoque le déplacement d’un équilibre
dans le sens qui s’oppose a cette variation. Par exemple, une augmentation
de la température produit un déplacement de I’équilibre dans le sens de I’ab-
sorption de chaleur.

3.2.2 Influence de la pression

Considérons un équilibre, d’équation chimique :
2
Xy 4+ X, a Vg1 Xpg1 + - + U XN

atteint a la pression P., & la température T et caractérisé par I’avancement &.. Cet état
d’équilibre est décrit par I’identité :
Q(T, P, 56) = KO(T)

ou le quotient de réaction s’exprime en fonction des activités des phases condensées
(d”indice ;,) et des especes gazeuses (d’indice ;) :

N

T Vi v;

QT Pey&e) = [T a7 = [T x [T ai?
i=1 ic ig
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ces dernieres activités pouvant s’exprimer en fonction des fractions molaires x;, des
especes X;, dans la phase gazeuse et de la pression P :

a;

=, PO:QTPe,fe Hafxn(?g)pigxpfig (52)

Depuis cet état d’équilibre, envisageons une modification de la pression (qui prend la
valeur P) a température constante et a composition constante (¢ = &.).
Par analogie avec le résultat (52), le quotient de réaction vaut désormais :

Q(T, P,¢.) Ha”“ 11 (f)o)7 x PVis

ig

tandis que I’affinité chimique vaut :

ou:

A(T, P,&.) = RT In |:Q(T7 P,&,) Q(T, P,§)

D] = rrn [UT L8

Q(Tv Pevge) . Pe Vig . Pe Vig
m = 1:[ (P) = A(T,P,¢)=RT In H (P)

g

= AT, P¢) = RTln( ) Zqu

A nouveau, plusieurs cas peuvent se présenter :

- Si Zvig > 0, une diminution de pression (P < P,.) provoquera un déplacement

ig
de I’équilibre dans le sens (1), c’est-a-dire dans le sens de la production de gaz (car
Zﬁia > 0). Par exemple, le gaz carbonique contenu dans une boisson gazeuse

g

peut participer a la réaction d’équation-bilan :

H

@
@) T HCOs g 7 H2Oia) + CO2(gar)

En débouchant la bouteille, on abaisse la pression du milieu réactionnel qui évolue
alors dans le sens (1) (car Zv,»g =1 > 0), ce qui produit I’effervescence.

ig
En revanche, une augmentation de la pression (P > P.) déplacera I’équilibre dans
le sens (2); il est ainsi possible de gazéifier une boisson en la maintenant & une
pression supérieure a la pression atmosphérique.

- Si ng < 0, une diminution de pression (P < P.) déplacera I’équilibre dans

le sens (2) (car Zﬁig < 0= A(T, P,¢) < 0), c’est-a-dire a nouveau dans le

g
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sens de la production de gaz. Par exemple, un abaissement de la pression entraine
la libération d’azote gazeux par la réaction d’équation :

) . _
N2 (gaz) + H200i9) 5 Naag) O > i, =1
C’est cette libération d’azote gazeux dans le sang des plongeurs qui peut leur étre
fatale lors de leur montée vers la surface de I’eau. En revanche, une augmentation
de pression provoque le déplacement de I’équilibre dans le sens (1) de la dispari-
tion des espéces gazeuses.

En conclusion, I’effet modérateur d’un équilibre se manifeste également a I’égard de
la pression, ce que traduit la loi de Le Chételier :

Une variation isotherme de pression provoque le déplacement d’un équilibre
dans le sens qui produit ou qui consomme des espéces gazeuses, de maniére
a s’opposer a la variation de pression.

Remarque : L’effet modérateur évoqué par la loi de Le Chételier n’est prévisible
que lorsque la température du milieu demeure constante ; par exemple, lors d’une
transformation adiabatique, seul le détail des calculs permettra de conclure.
3.2.3 Modification de la composition
Considérons un systeme (S) homogéne, siége d’une réaction en phase gazeuse,
d’équation :

(2

v Xy + -+ X E?) Vg1 Xpg1 + - + U XN

Lorsque I’équilibre est atteint, le quotient de réaction Q. s’identifie a la constante
K°(T) de la réaction :

0 _ _ INl v
K (T) - Qe - ai
i=1

ou les activités a; des espéces gazeuses X; s’expriment en fonction des quantités de
matiere n;. de X;, de la quantité totale n. de gaz et de la pression P du milieu réac-

tionnel : v B B
Nie P 0 Nie P Vi 1 vi
a; = T X ﬁ = K (T) = H < PO > X <ne>

1=1
En maintenant la température T', la pression P et les quantités de matiére n;. a I’équi-

libre, étudions I’influence de I’introduction de € mol d’un gaz inerte ; la quantité totale
de gaz devient alors : n’ = n. + ¢ tandis que le quotient de réaction vaut :

N Pz Ui N v; v
, H Nie P\ " 1\ H Nge P\ ° 1 ‘
( PO > x <n’> ( PO > x <ne—|—5
i=1

i=1
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Ce faisant, I’affinité chimique du systéme vaut :

K°(T)

!

A = RTln{ :|=RT11’1

(ne—&-a)"’]
X Tle
=1

(3

N
= A—RTln(1+€) 7
Ne :
=1
N
Si Zﬁi > 0, A > 0 indique que la réaction est déplacée dans le sens (1) ou elle
=1
' N
produit du gaz tandis que si Zvi < 0, A < 0 signifie que la réaction évolue dans
=1
le sens (2), & nouveau dans le sens de la production de gaz; I’effet modérateur de
I’équilibre est encore mis en évidence par son opposition a la dilution induite par un
ajout de £ mol de gaz inerte.

4 Equilibres binaires liquide-vapeur

4.1 Parametres du systéeme

Le systeme binaire est composé de deux especes A et B qui peuvent se présenter en
phase gazeuse ou liquide. Un tel systéme peut étre décrit par :

— LES FRACTIONS MOLAIRES
Soient n 4., na¢ et ny les quantités de matiere de I’espece VAPEUR
A respectivement dans la phase vapeur, dans la phase liquide
et dans le systéme ; on adoptera des notations analogues pour
I’espéce B. Soient enfin n,, n, et n les quantités de matiére LIQUIDE
dans la phase vapeur, dans la phase liquide et dans le sys-
téeme :

N Ay Ny

Tge  Npe

Ny = NAy + NBy
ng =nae+npe €t {

N = Ny + Ny

NA =MNAy +NAe

nB = NBy +NpBe

Ces quantités de matiére sont a I’origine des fractions molaires de A et B dans
chacune des phases et dans le systéme :

~na ~ B
Bp == rgp=— Ta+axp=1
n n
~ NAag ~ NB¢
Tag=—— Tpr=— Tart+xpr=1
T T
~ Nay ~ By
TAv = TBy = TAy +TBy = 1
Ty Uz
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— LES FRACTIONS MASSIQUES

Notons m ., mae €t my les masses de A respectivement
dans la phase vapeur, dans la phase liquide et dans le sys- VAPEUR
teme, de méme que mpg,, mpy €t mp désignent les masses Myy  Mpy
respectives dans la phase vapeur, dans la phase liquide et dans

le systéme. LI J1ID1
Le systeme posséde alors une masse m, dont m, de phase Mae Mpy
vapeur et m, de phase liquide :

My = MAy + MBy

ma = May +Mag
My =map+mpy €t

MmpB = MpBy + Mpy
M = My + My

Les fractions massiques de A et B sont alors définies, dans le systeme ou dans les
phases liquide et vapeur, par les rapports :

. ma . mp
Wy = —— wp=—— wa +wp =1
m m
~ MAe . MpBy
War=—— wpr=— wWart+wpr=1
my my
~ MAy ~ MBy
WAy = Wy = WAy + TRy = 1
my my

Il est possible d’exprimer?®les fractions massiques en fonction des fractions molaires :

2830ient M 4 et Mg les masses molaires des espéces A et B, & partir desquelles peuvent s’exprimer les
masses de A et de B dans la phase liquide :
[ mac=nagMa=za0m¢Mas
mg =mag + mpge OU
mpr =npeMp =zpen¢Mp

La fraction massique w 4, de A dans la phase liquide vaut alors :

wap = mae mayg _ xae Ma
, = At =
my ma¢+mpe  TaeMa+zxpe Mp
z A0 My
= Wpp = carrpge+zar =1 (53)

Tae Mo+ (1 —za0) Mp
La fraction massique de B dans la phase liquide s’en déduit alors :

wpe = 1—wa=1— Tae Ma . xpe Mp
TpaeMa+zeMp  xpeMp +Ta0 Ma
zpe Mp
= wpy =

zpe Mp + (1 —zpe) Ma
La relation (53) conduit a :

TaeMa = xarwaeMa+waeMp —za0war MB
= wa¢ [Ma (1 —wae) +Mpwaeg] =wae Mp
wap M
S g acMp

Ma(1—wae) +Mpwage
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g = Tae My ot wpy = zpe Mp
TarMa+ (1 —xza0) Mp rpe Mp + (1 — xpe) Ma
et réciproquement :
wae Mp wpe My
TAr = et TBe =

Ma (1 —wae) + Mpwag Mp (1 —wpe) + Mawpe

4.2 Diagrammes binaires isothermes
4.2.1 Présentation

Un diagramme binaire isotherme représente, pour une température fixée, la pression
d’équilibre en fonction de la composition du systeme (la fraction molaire z 4 de A,
par exemple). Un mélange idéal présente un diagramme binaire dont I’allure est la
suivante :

P T=cte

LIQUIDE ,eb“\\‘ﬁ'xoﬂ Py

P L M G
GAZ
0 Tar TA  Tay 1 A
Dans un tel diagramme, on rencontre :
— une courbe d’ébullition, d’équation®®
P(a?Ag)ZP]g-i-(P‘Z—Pg)X.’L'Ag (54)

2 ntéressons-nous a I’espéce A qui peut exister dans la phase liquide ou dans la phase gazeuse ; lorsque
Iéquilibre : Ajigy = A(gaz) est réalisé pour A, le quotient de réaction s’identifie a la constante KO(T)
de cet équilibre :

_ A

A ig)

K'(T)=Q

o les activités de A gaz) et de Ajiq) sont données par :
a = & P, 1

Aen) = PO = 2 — = KOT)= Py = KOT) P x 2a,

- PO g
@Adiq) T TAL

Or, lorsque = 40 = 1, la pression partielle de A est aussi la pression de vapeur saturante P :
Py =KYT)P° x 1 = Pa =z, P}

Cette loi, qui constitue la loi de Raoult, précise que la pression partielle de A est proportionnelle a la
fraction molaire de A dans la phase liquide.
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ou P} et P représentent les pressions de vapeur saturante de B (pur) et de A (pur)
respectivement. Cette courbe décrit la pression d’équilibre entre la phase liquide
et la phase gazeuse du mélange binaire, en fonction de la fraction molaire z 4,
de A dans la phase liquide, ce qui signifie également que, pour une pression P
donnée, son point caractéristique (L) permet de connaitre x 4,. Si la pression du
milieu dépasse la valeur P(x 4¢), pour x 4, fixé, le systéme devient complétement

liquide.

— une courbe de rosée, dont I’équation découle de la relation (54) dans laquelle
la pression partielle P4 dépend simultanément de x4, (Pa = za¢ P}) et de x 4,

(PA:xAUP):
y P
IAZPA:qu)P = TAL = TAv X 55
PA
* * * P
= P:PB'F(PA_PB)Xi*xAv
PA
= PP,=P,P;+Px(P;—Pj)ra,
P Pf
= P(acAv) A_B

C Pi+(Ph—Pi)wa

Cette courbe représente la pression P(x 4,,) d’équilibre entre la phase liquide et la
phase gazeuse, en fonction de x 4,, : pour x 4, fiXé, si la pression P est supérieure

a celle du point L de la courbe d’ébullition, la phase liquide apparait.
Ces deux courbes délimitent trois domaines :

— En dessous de la courbe de rosée, le systéme est exclusivement gazeux quel que

soit le point représentatif du systéme.

— Entre la courbe de rosée et la courbe d’ébullition, le systéme binaire est composé
d’une phase liquide et d’une phase gazeuse. Pour une pression P donnée, la com-

position du systéme peut étre décrite par :
— laproportiontotaleen A: x4 = = A ;
n

— la composition en A de sa phase gazeuse : x 4, =
v

point G de la courbe de rosée;;
T A

na . , .
—=Y, qui est I’abscisse du
n

— la composition en A de sa phase liquide : x40, = ——, qui est I’abscisse du
ny

point L de la courbe d’ébullition.
Dans un mélange réel, la courbe d’ébullition n’est plus linéaire :

Un raisonnement analogue permet d’exprimer la pression partielle Pg = x g, P}, et donc la pression

totale du systeme :

P = Ps+ Pp :xAgPZ+ngP§ :wAgPZ%*(lfog)Pg
= P(IA[)=P§+QSA£><(P27P§)
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P T=cte

LIQUIDE Q. ition | |

Py
P M &Oéee
Pg
o [V
GAZ
0 Ty Ty Tay 1 4

mais I’interprétation du diagramme reste la méme :

— Si le point représentatif N (x4, P) se trouve sous la courbe de rosée, le systéme
est complétement gazeux (x4 vaut x 4,).

— Si le point représentatif M (x 4, P) se trouve entre les courbes de rosée et d’ébul-
lition, le systeme est diphasé liquide+vapeur ; la composition des phases liquide
(z 4¢) et vapeur (x 4,,) est fournie par les courbes de changement d’état.

— Si le point représentatif Q(x 4, P) se trouve au dessus de la courbe d’ébullition, le
systeme est complétement liquide (z4 = x a).

4.2.2 Théoréme des moments

Considérons un systéme binaire diphasé, décrit a la pression P par sa fraction molaire

~n A . . n L
TpA= ZA dans le systeme, sa fraction molaire x 40 = AL dans la phase liquide et sa
n Ty

. . ~NA
fraction molaire x 4, = —~ dans la phase gazeuse.
n

P T=cte
LIQUIDE | P;
P Liq.+ Gaz
L M 4
Py —
GAZ
0 Ty Ty Ty 1 T4

Soient M (x 4, P) le point représentatif du systeme, V' (z 4., P) le point figuratif de
la phase gazeuse et L(x 40, P) celui de la phase liquide. La quantité de matiére en A
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vaut :
NA=NAr+NAy = NTA=NTAr+ Ny T Ay
= nza=ngTar+ (n—ng) Tay
= n(Tay —7a) =10 (Tay — Tar)
LAy —TA
= npp=nx 22 "4
T Ay — T A¢
tandis que :

LAy — T A TA—TAr
Ny=n—my=nx|({l———— | =nXxX ——
LAy — T A TAv — T A

En remarquant que x4, — x4 = MV, x4 — x40 = ML et xa, — x40 =LV, CeS
relations constituent le théoréme du moment qui permet de connaitre les quantités
de matiére dans les phases liquide et gazeuse, par simple lecture du diagramme :
X M et ML
Ng=mn e Ny = ——
¢ Lv 'LV

4.3 Diagrammes binaires isobares

4.3.1 Présentation du diagramme

Dans un diagramme isobare sont représentées, pour une pression P fixées, les tem-
pératures d’équilibre d’un systeme binaire en fonction des fractions molaires d’un
constituant (par exemple A) dans chacune des phases :

T P=cte T
GAZ g R
* TocA TR Q/\)
TB OSee Qv
Liq.+ Gaz @ 7,
1L‘101] N SN - 7 Vo
TA @@
LIQUIDE M AP
7T Y
0 Tag Ty @4, 1 ™ ANALYSE THERMIQUE

Les états situés au dessus de la courbe de rosée T'(x 4,,) correspondent aux états stric-
tement gazeux du systeme tandis qu’en dessous de la courbe d’ébullition T'(z 4¢) se
trouvent les points caractéristiques des états strictement liquides du systeme.

Depuis un point M (x4, Tar) figuratif d’un état liquide du systéme binaire, apportons
réguliérement de la chaleur en maintenant la composition (z 4 ) constante ; une analyse
thermique (suivi de la température T" avec le temps t) permet d’étudier la composition
du systéme :

— Du point M au point N, le systéme demeure liquide (avec x 4 = x 4¢) €t sa tem-
pérature varie régulierement de T, a Ty .
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— A partir du point N apparait la premiére bulle de vapeur (ce qui justifie le nom
de courbe de rosée donné a I’ensemble des points V). La température du systéme
binaire (A + B) diphasé (liquide+gaz) augmente régulierement de T a Ty. Si la
composition relative z 4 = "4 demeure constante, en revanche les compositions

n
de chaque phase évoluent en méme temps que les points caractéristiques G et L
des phases gazeuse et liquide se rapprochent de @ (x4, — x.4) ou S’éloignent de
N.

— Lorsque le systéeme atteint I’état représenté par le point Q, x4 ~ x 4, et le sys-
téme devient intégralement gazeux ; jusqu’au point R, la température de ce gaz
augmente réguliérement de T a Tg.

En comparaison, on peut également étudier la courbe d’analyse thermique du corps
pur A

T P=cte T
GAZ
T§ Tosée R T R

> : &

&by - .qu.+ Gaz | C}V
lop T, Ty Liq.+ Gaz

G NyE
LIQUIDE M Wy
0 I % " ANALYSE THERMIQUE

Ce diagramme révele que :
— du point M au point G, le systéme ne contient que A dont la température
augmente réguliérement jusqu’a T’} ;

— au point G se produit la transformation A(iqy — A a la température 773
constante ; tant que les phases liquide et gazeuse coexistent, la température de-
meure constante contrairement a ce qui est observé pour un mélange binaire.

— lorsque la totalité de A a été vaporisée, le point représentatif du systéme (A gaz))
se déplace de G & R, tandis que la température augmente réguliérement.

4.3.2 Equation des courbes

Les courbes de rosée (T'(x 4,)) ou d’ébullition (T'(x 4¢)) correspondent & I’équilibre
Ajigp = Aga) €tabli, auquel cas le quotient de réaction s’identifie a la constante
K)(T):

P
KY\(T) = Q= M/ a(Ag) = a0 X 5
a(Alig)) a(Agg)) = 7.1
= K§(r) = Tl
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dont la dépendance en température est donnée par la loi (49) de la page 49 :
dnKY A HS AHY dT
dT RT? R T2
ol A, HY désigne I’enthalpie standard du changement d’état (Ajiq) = A(gaz))-

= dln K =

P
En notant K3°(T') = 0 la valeur de K9 (T') lorsque Aestpur (x4, = 1 etz s, = 1)
et donc lorsque T' = T'}, cette équation conduit & :

In K9 AHC (T qT
/ dinKY = r A/ —
In K30 R T T

K AHS /1 1
= In 4) = 4 - =
K R T: T

0
= In(%v) = Ay (L1
T Ay R TZ T

En réitérant les calculs pour I’équilibre B(jijy = B gaz), On Obtient finalement quatre
équations dont x 4, x A¢, TBy, e €t T sont solutions :

In T Av _Ang l_l
ra) R T, T

In T By _ATH]OB 1 _l
xge) R \Tp T

TAy +Xpy = 1

Tar+xpe=1

de sorte que les courbes T'(x 4,,) et T'(x 4¢) peuvent étre tracées.
4.3.3 Liquide et vapeur saturés

Définition 40. Le liquide est saturé en espece A si de la vapeur apparait a la
suite de tout ajout d’une quantité élémentaire de A dans le milieu liquide ho-
mogene. De méme, la vapeur est saturée en espece A si tout ajout élémentaire
de A dans le milieu y provoque I’apparition de liquide.

Considérons un systéme binaire exclusivement li-
quide, dans lequel I’espéce A est plus volatile que T P=cte
I’espéce B. Par définition :

na Tp

Ty = —
na+npg

si bien qu’un ajout isotherme de A dans le milieu
se traduit par une variation de la fraction molaire
enA:

LIQUIDE

(na+np)—na = ngdng >0
(nA+nB)2 (TLA+TLB)2 0 1 2y

d(ﬂA:
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et donc par un déplacement du point figuratif vers la droite du diagramme isobare ; si
le point M est assez éloigné de la courbe d’ébullition, le systeme demeure liquide. En
revanche, pour que la vapeur apparaisse quelle que soit la valeur de dn 4 > 0, il faut
que le point M’ soit infiniment proche de la courbe d’ébullition.

Considérons maintenant un systeme exclusive-
ment gazeux, dans lequel I’espéce A est moins vo-
latile que I’espéce B. A nouveau, un ajout de A se
traduit par un déplacement (M" — N'') du point
figuratif dans le diagramme, qui montre que le li-
quide peut apparaitre, quel que soit dn4 > 0, si
M est infiniment proche de la courbe de rosée.

4.3.4 Azéotropisme

T

P=cte

SOt LIQUIDE

GAZ

Définition 41. Un mélange est un azéotrope si les courbes de rosée et d’ébul-
lition admettent le méme extremum H ; s’il s’agit d’un minimum, I’azéotrope
est positif (ou @ minimum) et s’il s’agit d’un maximum, 1’azéotrope est né-

gatif (ou a maximum).

T P=cte T

Azéotrope & minimum
(ou positif) (ou négatif)

1

Azéotrope & maximum

Ty

L’interprétation du diagramme est la méme qu’en I’absence d’azéotrope, méme si I’on

doit distinguer trois cas :
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— Lorsque x4 < xp :

T P=cte T
LU b
T GAZ S _é&
T, 7
M
QXOTR ﬁ N G
]\I X)
M I-{uu UIDE &
Taiy Ty, g 1 T M t

Un apport régulier de chaleur a pression (P) et composition (x 4) constantes per-
met I’analyse thermique du mélange azéotrope :

— Lorsque le point représentatif du systéme se déplace de M a N, le mélange est
intégralement liquide .

— A partir du point IV, qui appartient & la courbe d’ébullition, apparait la premiére
bulle de gaz; la température du systéme diphasé (liquide+gaz) peut encore
augmenter. Par exemple, le point O donne la composition des phases liquide
(z a¢) et gazeuse (z 4,). On remarque que :

dans le cas d’un azéotrope & minimum, lorsque x4 < zg, la vapeur
est plus riche en A que le liquide.

La température peut encore augmenter jusqu’a ce que le systéme soit carac-
térisé par le point S de la courbe de rosée, ou disparait la derniére goutte de
liquide.

— Le point caractéristique du systéme se déplace de S et U, tandis que la tempé-
rature de I’unique phase gazeuse augmente.

— Lorsquezs = zp :

T P=cte T
GAZ
Té‘ L0g,«
Sa N ! N
% T

L 4 &~

2 &
LI(;UID £l v

M © LIQ. + GAZ ™~

Le point H étant le point d’intersection de la courbe de rosée T'(x 4,) €t de la
courbe d’ébullition T'(x 4¢), on constate que :

TA=TH = TAL = TAv

Il s’ensuit que :
N Ay N Ay
TH=FA0 = — = ————
Ny NAv +NBy
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Or, les pressions partielles de A et B vérifient :

N Ay

PA:nvP :>tz PA
P P
PB:nBUP A+ B
n?)

Quant a I’analyse thermique obtenue par un chauffage régulier du systéme, elle
révéle que :

— tant que le mélange est intégralement liquide (points M — H), sa température
peut augmenter ;

— lorsque la température atteint la valeur Ty de I’azéotrope, les phases liquide
et gazeuse coexistent et un chauffage ne peut pas modifier Ty ;

— quand la phase liquide a totalement disparu, le point figuratif du systéme peut
a nouveau se déplacer de H a N, tandis que la température augmente de nou-
veau.

Remarque : L’analyse thermique d’un azéotrope ressemble a celle d’un corps
pur. Cependant, une modification de la pression se traduit par un déplacement,
voire une disparition, de H ; c’est ce qui distingue 1’azéotrope du corps pur.

— Lorsque x4 > zp :
T P=cte T
GAZ

* o Z
T B O&é@

q

U
) o AT o
2 g v TN
6¢ H N N LX .
2
LIQUIDE—Y" . M

0 T T
Av Al

— Tant que le systeme demeure liquide (son point figuratif se déplace de M a
N), sa température peut augmenter consécutivement a un apport de chaleur.

— Lorsque le point représentatif du systéme atteint la courbe d’ébullition (),
la premiére bulle de gaz apparait. A partir de cet état, les deux phases liquide
et gazeuse coexistent tandis que le point figuratif du systeme (Q) se déplace
verticalement ; la température du mélange augmente et le diagramme révele
que :

dans le cas d’un mélange azéotrope a minimum, lorsque z4 > z g, la
phase liquide est plus riche en A que la phase gazeuse, tandis que sa
température continue a augmenter.
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4.4 Ladistillation
4.4.1 Distillation simple

Une distillation simple consiste a porter un mélange a ébullition, puis a refroidir les
vapeurs ainsi isolées du mélange initial.

Définition 42. A I’issue d’une distillation, la partie restant dans le récipient,
qui contenait le mélange initial, s’appelle le résidu, tandis que le filtrat
constitue la phase liquide qui a été separée du mélange initial puis liquéfiée
par refroidissement).

thermomeétre

/ téte de colonne
/ réfrigérant

%

chauffe-ballon
~——allonge de recette

flacon de récupération
(filtrat)
résidu

La composition du résidu et du filtrat dépend étroitement de I’existence ou non d’un
azéotrope.

— En I’absence d’azéotrope, le chauffage du r P=cte
mélange, initialement liquide, a pression et .12
composition constantes, se traduit par un =
déplacement vertical M — N de son point O™ Liq.+ Gaz
représentatif dans le diagramme.

Dés que ce point atteint la courbe d’ébulli- & u
tion, la vapeur se forme, plus riche en es- LIQUIDE T
péce plus volatile (par exemple A) que la M 4
phase gazeuse, car z 4, > T ap.

GAZ

0 TAp=Ty Tavl x4
Aussi, le départ de la vapeur est-il suivi d’un appauvrissement de la phase liquide

en espece la plus volatile : le point V se déplace vers le point R pendant que
T4 = x40 diminue. A la fin de la distillation :
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— le résidu contient le composé le moins volatile (ici B), presque pur;
— le filtrat est un mélange des deux espéces (A et B) de composition :

O<xp< xAv(U)
Remarque : Cette étude montre qu’une distillation simple ne permet pas d’isoler
le composé le plus volatile d’un mélange.

— La présence d’un azéotrope contraint a distinguer deux cas :

— Siza < xy, latempérature du mé- T P=cte
lange liquide monte jusqu’a la va-
leur Ty ou commence [|’ébullition.
Les premiéres bulles de gaz sont alors T[;-R
plus riches en A que la phase li- GAZ .
quide (x4, > T4 = x4¢) QUi S’ap- Ty
pauvritainsi progressivementen A.Le N
point figuratif du systéme se déplace I
alors vers le point R, ce qui montre M ' LIQUIDE
qu’en fin de distillation : oy AT 1
— le résidu contient le composé B (x4 = x4, ~ 0) presque pur;
— le filtrat est un mélange des deux espéces A et B.
— Sixzy > xy, les premiéres bulles de r P=cte
vapeur produites lors de I’ébullition T LIQUIDE
sont moins riches en A que le liquide ~%
(xa¢ = x4 > x4,). Des lors, la phase R, T
liquide s’enrichit progressivement en N
A, tandis que le point représentatif du Ty :
systéme se déplace vers R. C’est pour- GAZ H M
quoi, en fin de distillation : ;H %AU %
LA = Tpe

— le résidu contient le composé A (x4 = x40 =~ 1) presque pur;
— le filtrat est un mélange des deux espéces A et B.
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4.4.2 Distillation fractionnée

Une distillation fractionnée peut étre réalisée a I’aide
d’une colonne a plateaux : a chaque étage de la
colonne se trouvent des plateaux dont la tempé-
rature décroit du bas vers le haut de la colonne
(Ty > Ty > ...). Les vapeurs formées & un étage
s’élevent jusqu’a I’étage suivant ou la température est
plus basse (75 < T1); une partie de cette vapeur se
liquéfie et retombe, éventuellement, sur I’étage infé-
rieur, tandis que I’autre partie s’éléve jusqu’a I’étage
supérieur.

Les vapeurs récupérées dans la partie supérieure de la
colonne constituent alors le distillat, aprées refroidis-
sement et liquéfaction.

AR

-

— | Tl

To< T

f—J;—» distillat

Le principe de fonctionnement de la distillation fractionnée dépend du mélange binaire

utilisé :

MELANGE BINAIRE SANS AZEOTROPE

A

To<T,

; ;
i T P=cte T (
T} & 2
GAZ ) A
T M N Py —%(42: i :(—
T M, Ny > N >
Pl — :lxﬁll |: —
LIQUIDE ~—\ 7+
A
[ ) ) 4 LA l
.Z'Al .TAl I/Az B
xg? .'17;43

Considérons le plateau P a la température 77, ou la phase vapeur est représentée par
le point Ny lorsqu’elle quitte 7;. Cependant, arrivées sur Py, ces vapeurs sont portées
a la température 75 ; le liquide ainsi obtenue sur P, est plus riche en A que celui sur
P1 (xf42 > xﬁh), tandis que la vapeur portée a la température T, (représentée par le
point N») s’éleve vers le plateau Ps suivant. Ce faisant, plus la gaz monte dans la

colonne, plus il s’enrichit en espece volatile A (% < %, <z ..

.), ce qui signifie

aussi que le liquide restant s’appauvrit en A. Ce liquide est renvoyé sur les plateaux
inférieurs de maniere a y subir de nouvelles distillations ; plus le liquide est bas dans
la colonne, plus il est riche en B (z 4 — 0). On retiendra ainsi que :

le distillat contient I’espéce la plus volatile (ici A pure) et le résidu contient

I’autre espéce.
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Remarque : Le nombre de plateaux que doit comporter la colonne correspond au
nombre de paliers horizontaux (M Ny, M3 Ns,...) que I’on peut dénombrer dans le
diagramme binaire entre M et A.

MELANGE BINAIRE AVEC AZEOTROPE
La composition du résidu dépend de la composition initiale du mélange binaire :

- Siza<zg

KJ—_QH
T P=cte T

TE d (’U é
IA:)
D ——
T Pofeay | v i [ = |To<Ty
1 f 1 GAZ ( \ A4
T, > Y\ >
Pl _— : |‘/L{11 |: — Tl
! LIQUIDE - l
Olafy, xgh I[ZZ Ty 1 B
T4y TA3

La vapeur qui quitte le plateau P, est plus riche que le liquide qui s’y trouve
(z%, > xﬁh) et cette vapeur, ramenée a la température T, constitue le liquide du
plateau P5. Donc, plus le plateau est élevé dans la colonne, plus son état est proche
de I’azéotrope. C’est pourquoi :

le distillat a la composition de I’azéotrope H, tandis que le résidu contient
une partie de B.

- Siza>aH
=
. T P=cte T (
T} 4 é
) —
Pofeay | v i [ = |To<Ty
Yy
GAZ ¢ ¢
T e i
N, M, T > Y\ >
1 Pl —:l.’lfﬁh |:_ Tl
T.
LIQUIDE 2 l
0 Tn 2|1 L4 A

V)
fIfAz



LYCEE SAINT-EXUPERY DE MANTES 70

La vapeur qui s’éleve de P; est moins riche en A que le liquide qui y demeure
(x4, < ;z:fi,l) et constitue le liquide en P5 (de composition xfi‘z) apres abaissement
de sa tempeérature a la valeur T5. Par suite, plus les plateaux sont élevés dans la
colonne, plus leur composition est proche de celle de I’azéotrope tandis que le
liquide situé sur les plateaux inférieurs s’enrichit en espece A. Par conséquent :

le distillat a la composition de I’azéotrope H, tandis que le résidu contient
une partie de A.

Lorsque le mélange binaire présente un azéotrope a maximum, le résidu posséde la
méme composition que I’azéotrope H.

T P=cte T T P=cte T
H GAZ GAZ g
Ty
M M Ty
T, -
T B
T,
* LIQUIDE |}
LIQUIDE Ta Q Ta
' T P T
O 2y, afy, @ 774 0 T of, ay,  agl
s 4
:CAQ xAZ

Si, sur un plateau, la phase liquide est moins riche en A que I’azéotrope (a:f’;11 < TH)
la vapeur s’enrichit en B au fur et a mesure qu’elle monte dans la colonne
(x4, < x%,). Cest pourquoi :

le distillat contient une partie de B presque pur tandis que le résidu a la com-
position de I’azéotrope.

Au contraire si, sur un plateau, le liquide est plus riche en A que I’azéo-
trope (9c£‘1 > xy), la vapeur s’enrichit en A lorsqu’elle monte dans la colonne
(x4, > %, -+ ). Par conséquent :

le distillat contient une partie de A presque pur tandis que le résidu présente
la composition de I’azéotrope.

Au laboratoire, la colonne de distillation est remplacée par une colonne de Vigreux,
tube de verre rempli d’aspérités ou de billes en verre, sur lesquelles se produit la
liquéfaction des vapeurs aux différentes températures :
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thermomeétre

téte de colonne

réfrigérant

allonge de recette

flacon de récupération

colonne de Vigreux

chauffe-ballon

4.5 Liquides a miscibilite nulle

Lorsque les phases liquides d’un systeme binaire (A iq) + Byiiq)) ne peuvent se mélan-
ger, la courbe de rosée admet a nouveau un minimum en un point H qui constitue un
hétéroazéotrope (ou simplement azéotrope par abus de langage). Le comportement
du systeme dépend de sa compaosition relative par rapport a I’azéotrope.

- Sizga>xH

T P=cte T
*q GAZ
Ty 5 g
<0, 12 ﬁ)
&)
e R TA* R C}”
..... ) <
7 A £GAZ Ty A4BHGAZ
Hehullition N ', 0 >
AAB, | iu <s
(T Dy 4 Wik
0 Tl T4 ] A t
Av

La température du systéme binaire (A, + B,) peut monter jusqu’a une valeur T’y
(M — N) a laquelle commence I’ébullition ; le systeme devient triphasé (deux
phases liquides A,, B, et un mélange gazeux A gaz) + Bgaz))- Sa température de-
meure constante tant que coexistent les trois phases. Dés la disparition de la phase
liquide By, la température du systeme diphasé (A, + Gaz) peut a nouveau aug-
menter (N — R). La composition d’un état intermédiaire Q (x4, et x40 = 1)
peut étre lue directement sur le diagramme. Enfin, lorsque la courbe de rosée est
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atteinte (R — 5), la température de la phase gazeuse (qui contient les deux es-
peces) peut encore crofitre.

Remarque : La courbe d’ébullition est composée de deux branches rectilignes :

— le segment H H, qui révéle la coexistence de trois phases (A, + B, + Gaz),
dont la composition peut étre modifiée assez librement (zg < x4 < 1), mais
dont la température est fixée a la valeur Ty ;

- le segment H; Ey qui indique que la phase liquide ne contient que A g

(xAg = 1).
- Siza<zy
T T P=cte
s
)
R T
B
C% & . GAZ
T o )
& Q ST,
X
T A+BA+GAZ /S T, BetGAZ
g ‘X?” H, 2V H: ébullition
Mo N Wi AI+B[
t 0 Tpy Th 1 ZA

Une nouvelle analyse thermique renseigne sur le comportement du systeme : sa
température peut augmenter réguliérement (M — N) lorsque seules les phases li-
quides non miscibles coexistent (A, + B,). Cependant, & la température T’ (point
N de la courbe d’ébullition), les trois phases (A, + B, + Gaz) coexistent. La tem-
pérature ne peut excéder T’y qu’apres disparition totale de la phase A, ; la courbe
de rosée fournit alors la composition (z 4,,) de la phase gazeuse (la phase liquide
contenant B pur). Le point R de la courbe de rosée correspond a la disparition de
la derniére goutte de liquide, au dela de quoi (R — S) le systéme, exclusivement
gazeux, peut étre réchauffeé.

Remarque : La courbe d’ébullition est composée de deux segments :

— le segment HH, dont chaque point caractérise le systeme triphasé
(A, + B, + Gaz) a la température Ty ;

— le segment Hs F> qui rend compte de I’absence de I’espece A dans la phase
liquide (z .40 = 0).
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- Sizy =z
T P=cte T
T3 GAZ N N
[’O%‘@ Y
T R
B,+GAZ
T ' At+GAZ Ty A +B,+GAZ
Hgbullition H Iy D1
A4B, il < .
0 TH T

Avec la composition de I’azéotrope (x4 = x ), la phase liquide (A, + By) peut
étre chauffée (M — H) jusqu’a atteindre la température Ty de I’azéotrope.
L’ébullition s’y produit alors et la température y demeure constante tant que
coexistent les trois phases (A, + B, + Gaz). Lorsque la phase liquide a disparu,
la température de la phase gazeuse peut a nouveau augmenter (H — N).

Remarque : Le mélange azéotrope se comporte comme un corps pur dont il peut
toutefois se distinguer par une modification de la pression qui entraine le dépla-
cement du point H.

45.1 Théoréme des moments

La quantité de matiére que comporte la phase vapeur d’un systéme s’obtient facile-
ment a I’aide de son diagramme binaire isobare.

T P=cte T P=cte
T3 GAZ T GAZ
L A \%4 » . IA*
T4 Ve iYL
B +GAZ A +GAZ B+GAZ A4GAZ
Ty Ty -
AZ+BE A[i‘Bg
0 Ty Tpy TH 1 La 0 T TaplA 1 La
Ty <ZTg Ty > Ty

— Sizy < xy, I’espéce A disparait totalement de la phase liquide lorsque T' > Ty,
ce qui se traduit par :
TA
NA=MNAy = NTA =NyTAy > Ny = —MN
T Av
MV

= nv:nxﬁetng:n—nv:nxﬁ
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— Sixa > xpg, lorsque T" > Ty, la phase liquide est totalement débarassée de
I’espece B qui se trouve alors intégralement dans la phase gazeuse :

np=npy, = Tpn==Ip,Ny=(1—za)n=_1—24a,)n

N 1—x4 N XLM
Ny = n Ny =N —
1—CCAU LV

MV

= ng:nfnvznxﬁ

45.2 Equation des courbes

— Pour x4 < zg, la phase liquide ne contient que I’espece B, dont I’équilibre :
Biq) = Bgaz) €St caractérisé par la courbe de rosée. Soit AvapHY I’enthalpie
standard de vaporisation de B ; la relation de Van’t Hoff indique que :

dIn K% AvapH% 0 aB( jaz)
= /Kp = — (55)
dT RT2 aB("q)
les activités de B gqz) €t Bjig) a I’équilibre valant :
P
a =Ty X — Vig
B (gm) Bv?p0 = K% =uxp,x B0

B = 1
P
= K% = 50 lorsque 23, = 1 (T = T})

La relation (55) devient ainsi :

K% A HO T 0 Avar HO
/ dnKp = —2-F (fﬁln(K(i) = Bx(1*1>
KO R T;}T Ky R T T
1 1 R
— == ——=1 v ’U:]-_ v
= T AvapH]Og nxrp,/rp T A
1 1 R

= In(1 — x4y)

= -
T T AwpHY
Cette loi donne I’équation de la courbe de rosée, pour x 4, < x g, avec :
T

) 1 1 . x
l‘flllegO (T) T - :r}xlngT =15 Ty
et: \

lim (;)Jroo:S lim T=0

Tay—1 TAy—1

0 1 Tpy

— Pour x4 > g, la courbe de rosée correspond a I’équilibre :

L 0 TAgx
Alig) = Aga)/ Ky = T\w
(lia)
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En notant A, HY Ienthalpie standard de cette vaporisation, la relation de Van't

Hoff indique que :

dInKY  AgpHS )
dT RT?
avec :
P
a =T py X —= Tay P
Ao WTP = K= po
A g = 1
= K% = 56 lorsque x4, = 1 (T = T7%)
La relation de Van’t Hoff (56) conduit alors a :
K AwpHY [T dT K9 AwpHY (1 1
din K9 = 2weZa [ A ) _ Dvalla _
LyllA R Jp, 72 7 U\EY R \T; T
= o1 R Inx
T T AgpHq
i_t B .
T T; AgpHq

La courbe de rosée T'(z 4, > x ) Se déduit alors T
de cette relation :

I 1 1
im (=)=
zav—1 \ T T/*l

= lim T=T;

T Ay—1

et:

lim =0

*

.,—"/—“TA

li 1y =
oo\ 7)) =

T Ay,—0

0

1 Tpy

L’intersection de ces deux courbes donne finalement les coordonnées de I’azéo-

trope H :
T

*

TB'

*

T

45.3 Entrainement a la vapeur

Considérons un composé A qui donne, avec I’eau, un mélange azéotrope et dont les

phases liquides ne sont pas miscibles.

— Sixzy < xg,désque I’ébullition se produit (A T = Ty ), la phase liquide s’appau-

vrit en A jusqu’a ne contenir que de I’eau.
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T P=cte
Tf;;u‘ GAZ Agaz+H20gaz
T, ‘ l
H,0,4{GAZ
Ty H,0,
A, +H,0, résidu distillat
0 Ty Ty 1™

Dans le méme temps la vapeur, composée de A qs,) et H2O(gqy), est refroidie afin
de constituer le distillat. Par ce moyen, le composé A est extrait du milieu initial.
Une telle distillation peut étre effectuée dans un montage équipé d’une ampoule
de Dean-Stark, ou I’eau est en permanence renvoyée vers le milieu initial, tandis
que le composé A est récupéré par décantation.

réfrigérant
ampoule de Dean-Stark

eau

A pur
eau + A

—— chauffe-ballon

4

Un tel procédé présente plusieurs intéréts :
— lorsque A est contenu dans un mélange d’autres composés mains volatiles (en
général organiques), il peut ainsi étre isolé de ce mélange;

— la température d’ébullition (T'x) a laguelle commence la distillation est infé-
rieure & la température d’ébullition (77;) de A pur, a laquelle le composé A
peut parfois se dégrader.

— Si x4 > xg, I’ébullition du mélange traduit la vaporisation totale de I’eau :
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T P=cte
T* L GAZ AgaZ+H20gaz
eau
T, l
A, +GAZ
TH H ¢ Hl Aliq
A+H,0, résidu distillat
0 Ty Ea ] A

Ce faisant, le résidu ne contient que A jig), tandis que le distillat est un mélange
d’eau et de A, que I’on peut ensuite séparer par décantation. Il s’agit, a nouveau
d’un entrainement de A par de la vapeur d’eau, que I’on peut aussi produire a
I’extérieur de A :

eau

réfrigérant

HQOgaZ

T
Q J\  iio

—  _\—distillat
chauffe-ballon

Par ce moyen :
— il est possible de débarrasser un mélange de son eau, a une température (1)
inférieure & celle d’ébullition de I’eau (75,) ;
— une partie de I’espéce A peut étre entrainée par I’eau, puis isolée par décanta-
tion, a I’aide d’un courant de vapeur d’eau ; c’est la température de la vapeur
d’eau arrivant dans le mélange qui produit I’ébullition.
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Formulaire

GRANDEURS MOLAIRES ET MOLAIRES PARTIELLES
— Grandeur molaire :

(T, P) 2 = (T, Pyng) = 47 (T, Png) = ny X 7 (T, P)

?

. . (0
— Grandeur molaire partielle : ¢,,,;(T, P,n1,...,ny) = <6d) )
i/ TPz

N
— Théoreme d’Euler : (T, P,ny, ... ,nn) = Y i X i (T, Py, ... ny)
=1

ENERGIE INTERNE

- AU* = 0Q — P dV* + W'

- (SQ\/ = dU* iQV = AU*

- CV_ ( oT )V* = CV =n; X CVmi,/CVmi - ( oT >V
{ dU* = n;CY,,,; AT pour un gaz parfait

dU* ~ n,;CY,,.., T pour une phase condensée

X2

ENTHALPIE

— Définition: H*=U* + PV*
— Qmonobare = AH* et Qp = AH*
.~ (OH* " . N oH..
- CP: (mﬂ)P = CVP =n; X CPmi/CPmi = ( oT )P

{ dH* = n;C}, ,dT pour un gaz parfait

2

dH* ~n;C},,; dT pour une phase condensée
ENTROPIE
— Définition : dS* = %
T

— Inégalité de Clausius : dS* > ?

d )
- ds* = Q +95; 0u dS* = §Sechange + 0.Screce /0 Sachange = = 7Q

T Text

— Transformation réversible = §.5; = 0 ou §.S¢ege = 0
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ENTHALPIE LIBRE

— Définition : G* = H* — T'S*

- dG* = -T¥6S; + SW' + V*dP — 8*dT si P = Py
- Wr/egue < —dG”

- dG* = -T6S; <0si P=cte, T =cteet W' = 0.

CORPS PUR

- dU* =TdS* — PdV*; dH* =TdS* + V*dP; dG* = V*dP — S*dT
— Variation des fonctions d’état :

ou* ou* oOH*
T = P=— T =
5s),. 7=-(r). ™),

. (o . (oG . [0G7
V‘(WL*S‘<ML‘“(WL

MELANGE

— AU = 6Q — Pextar + W' ; AU = Qv (7 isobare)
0Qre ) )
G a5 = 0 15507 48 = 22 4 58

ext

- G=H-TS8;dG=-T6S; + W' +VdP — SdT si P = Puy
- dU=TdS—-PdV;dH =TdS +VdP; dG=VdP - SdT
— Variation des fonctions d’état :

oU ou o
r= <85>V,n,; r=- (a‘/)s,m te (85>Pv”7‘

OH oG ' oG '
V= (ap)sm 5= (aT)P,m V= (ap)T,m

POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CORPS PUR

- ds=

- 1 (T, P)=G, (T, P)
G*(T, P,n;) = n; x ui (T, P)

2.
<6T>p Sm'(@P)T“m
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POTENTIEL CHIMIQUE DANS UN MELANGE

. [ 0G
_,U/i(Tapanla"'anN):(an_)
v/ T, Pmjz;

N
dG = —SdT+Vdp+ Y pidn;

i=1
Opi _ ([ On _
(1), =0 (35, =

EXPRESSION DES POTENTIELS CHIMIQUES

. P
Gaz parfait pur : p; (T, P) = p9(T) + RT In (PO>

. . P;
Mélange de gaz parfaits : 11;(T, P;) = p2(T) + RT In (PO>

Phase condensée pure : p1;(T) = pd(T)
Mélange de phases condensées : ji;(T, ;) = pd(T) + RT Inx;

) C;
Soluté : /J,Z(T, Cz) = [ réf(T, C()) + RT In (O)
0

Mélange idéal : p; (T, P,x;) = pf(T,P) + RT Inx;
Activité : p; = 10 + RT Ina;

CHALEUR DE CHANGEMENT D’ETAT

= Baply (T, P)=H; (T, P) — Hyy o (T P)
- AH(a — ) = Aq—gH} (T, P) x A¢
- AH(a — ) = Lo—p(T, P) x Am avec :

1
ga—>/3(T7 P) = M AQ%BH:;L(I: P)

ENTROPIE DE CHANGEMENT D’ETAT.

- S(Ta Pvnounﬁ) = Na S’;kna(T7 P) +ng S:;L[B(T7 P)

— AS = AL X NS/ DapSyy, = Sia(T, P) — 85 5(T, P)
- AnsSy, > 05 AvgpSy, > 05 AspSE, >0
An_pH!
— Ay St = —2=Fm
B Taﬁ

CHANGEMENT D’ETAT

— Relation de Clapeyron :

AP Au_sH: _
_ m Aaﬁ Ll Vo B o
AT ~ Tx gV, 2oV = Vs = Ve

pe

— Equilibre si : 7, (T, P) = (T, P)
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LA REACTION CHIMIQUE

DEFINITIONS

Réaction: v1 Xy 4+ -+ v Xp = vpp1 X1 + -+ v Xy

grandeur de réaction : A, (7T, P) = (‘?;g)

Variation :

Ay = (g;ﬁ) dT+<gﬁ> AP + A de = dippp = AppdE

N oy
= A(T, P,&) = Ui thmi(T, P,€) /i (T, P, §) = (8n->
P ? TP’n,]‘#

— Grandeurs standard de réaction :

0
ApO(T) 2 (5@) YT, €)= Zm 0.

A ¢0 Zyzwmz /¢9m( )_w:‘m(T7PO)

ENTHALPIE STANDARD DE REACTION

N
Enthalpie de réaction : A.H(T, P,&) = (%I;) = ZE H,..(T,P¢)
i=1

Enthalpie standard de réaction :

A HO(T) = (3H0) Z”z HO (T

AH(T,P§) ~ A HY(T)

N
dH = AHO(T) x A€ +CdT,/C0= S n; €Y,

i=1

K K
LoideHess: R = > apRi = AHp =Y ap AHR,
k=1 k=1
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GRANDEURS STANDARD DE FORMATION

— HO(R,)Z0et G2 (R,) =0

— Hp,(H () =0; Gp.(Hi) =05 S0, (H )) 0; Com(Higg)) =0

(aq

- AH° :Z?,;AfHO )etA,GO = Z” ArGO(X

- Z 7; SO, (X;) et A, CY = Zm o (X
=1

- Hp, (X;) = AfHO( i) et G (Xi) = ApGO(X;)

m

INFLUENCE DE LA TEMPERATURE

— Lois de Kirchoff :

dA, GO 0 dA,S°  ACY
= —ASHT) ar ~ T

- AGYUT) = AHO(T) — T x ASYT)

AGO A, H°
T ) T

- AGYUT) = AHT) — T x A.SYT)

— Approximation d’Ellingham : ATCS ~0

— Dans I’approximation d’Ellingham : A,.G(T) = A, H°(Ty) — T x A,.S°(Tp)

— Changement d’état X,y = Xj(3)

d
— Relati ibbs-Helmholtz : —
elation de Gibbs-Helmholtz dT(

AopHY = HY), (Xis) — Hp (X)) DapS® = S0 (Xiis) — S (Xi(a))

ENERGIE INTERNE STANDARD DE REACTION

- AU = A,.U%T) dans un mélange idéal.
- AUNT) = AHY(T RTZ%

N
= AU = CYdT + AUY(T)dE/CY = > nil€y) O,
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EVOLUTION D’UN SYSTEME CHIMIQUE

N
— Quotient de réaction : Q(7', P,¢) = ] ol
i=1

— AT, P.&)= — AG(T, P,€) et AT) = —A,GO(T)

e (2) .
— Pour la réaction réactifs ﬁ produits :
1

A(T,P,§) > 0= sens (1) et A(T, P,£) < 0= sens (2)

- K%T)= exp [—ATIG%;(T)} & AGT) = —RT n K°(T)
0
_ A(T,P.¢)= RT In {C;;(]?g)]

EQUILIBRE D’UN SYSTEME CHIMIQUE
A(T, P,&.) =0 = équilibre
Relation de Guldberg et Waage : Q(T', P, &.) = K°(T) a I’équilibre
Température d’inversion : K°(T;) = 1
dlnK° A,H°

dT ~ RI?
Combinaison linéaire de réactions :

Ra=BRy+7R. = K = (K{)’ x (K?)

Relation de Van’t Hoff :




