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Objectifs de l'enseignement: Acqueérr les connaissances de base sur l@s notions
fondamentales des conditions d'equilibre (énergie et potentiel chimique). Dans ses
competences l'étudiant doit étre capable d'appliquer les bases fondamentalez de Ia
thermodynamique a la compréhension des équilibres polyphasés et de construire, lire et
exploiter un diagramme d équilibres entre phases dans un systéme binaire ou ternaire.

Connaissances préalables recommandées : Motions de base de la chimie, états de la
matiere, principes de la thermodynamigque chimique.

Contenu de la matiére :
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d'&état, expressions des compositions, premier et second pnncipe.

2= rappels fondamentaux sur les conditions d equilibre : potentiel chimique et refations de
Gibbs, équilibre vrai et apparent, stabilité, metastabilite.

J- systémes multi-constitués : grandeurs partielles. modéles de solutions ideales,
regulieres et interstitielles.
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2= initiation aux systémes temaires : représentations des compositions (Gibbs, repéres
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peritectique).
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Introdiction



Introduction

La "thermodynamique" est la partie de la physique qui traite des relations permettant de
déterminer formellement les échanges d'énergie sous forme de travail mécanique et de chaleur
dans le cadre de 1'é¢tude des transformations des états de la matiere sous la base d'hypotheses
simplificatrices entre un systéme et son environnement extérieur.

La thermodynamique permet, a partir d'outils de nature trés différente, d'analyser les phénomenes
a deux niveaux :

e La thermodynamique phénoménologique (ou classique) : elle est essentiellement
macroscopique et elle repose sur un petit nombre de grandeurs mesurables ou repérables
(pression, volume, température ...). C'est I'é¢tude expérimentale qui a suggéré un nombre
restreint de principes fondamentaux. Les outils mathématiques sont simples et 1'expérience
a toujours confirmé les conséquences de ces principes, dans les limites de la précision des
outils de mesure. On doit se rappeler qu'on ne cherche pas a décrire les mécanismes
¢lémentaires et qu'on ignore a ce stade la nature intime de la maticre.

C'est cette approche qui fait I'objet de ce recueil.

o La thermodynamique statistique : elle se base sur une étude microscopique de la
matiere. Les constituants interviennent et les interactions entre ces constituants sont prises
en compte par le biais, en particulier, de lois de distribution. La théorie cinétique des gaz
(Boltzman) permet d'obtenir une interprétation macroscopique des grandeurs comme la
pression. La théorie statistique des gaz, plus ¢€laborée et complexe, prend en compte la
nature intime des constituants et leurs spécificités propres.

O Objectifs de la thermodynamique
Les objectifs principaux de la thermodynamique sont:

1.Avec un minimum de variables de pouvoir déterminer I'état et les échanges énergétiques d'un
systeme sous des contraintes prédéfinies et souvent considérées comme idéales... et entre états
d'équilibre et donc sans faire intervenir le temps.

2.La thermodynamique s'intéresse a I'évolution des systemes, et notamment aux échanges
d'énergie entre un systéme et l'extérieur. Il faut donc identifier 1'énergie d'un systéme, et les formes
d'échanges possibles d'énergie avec l'extérieur.

3.De trouver les '"variables d'état" (définissant I'état du systetme étudié a I'équilibre
thermodynamique), telles que ces différentes informations puissent étre obtenues en ne
connaissant dans 1'idéal que 1'état final et initial du systéme.

4.De se débrouiller a ramener les équations toujours a une forme mettant en évidence des
variables (variations) facilement mesurables dans la pratique.



5. Répondre a des questions importantes par exemple: La chaleur et le travail sont deux formes
d’énergie qu’un systéme peut échanger avec I’extérieur. Peut-on transformer sans limite de la
chaleur en travail et inversement ? Si tel n’est pas le cas, dans quelles conditions la transformation
chaleur travail peut se réaliser 7?Comment peut-on mesurer la limite a cette transformation ? ....

U Domaines d'applications

On fait appel a la thermodynamique dans de nombreuses applications techniques, parmi
lesquelles

e Les moteurs thermiques : & combustion interne (moteur a piston, turbine a gaz...) ou

externe (cycle a vapeur, stirling), a air chaud, ...
o La climatisation, la géothermie (machines a fluide diphasique)

o Les cellules solaires et les piles a combustible, notamment pour concevoir de nouveaux
systémes, les dimensionner, optimiser leur rendement.



Chapitre 7

Géneralites sur la thermodynamigue chimigie



Chapitre I: Généralités sur la thermodynamique chimique

1. Quelques notions de thermodynamique | Systéme -+ Extérieur = Univers

1.  Systéme : e e g
Energie cedee |

Un systéme macroscopique est la portion d'espace, limitée = Exterieur par le systeme
par une surface réelle ou fictive, contenant la matiére =0
étudiée. Il est constitué d'un grand nombre de particules | _I
(atomes ou molécules), assimilées a des points matériels. Ce Systéme )

qui n’est pas le systéme constitue le milieu extérieur. | L
L’ensemble du systéme et du milieu extérieur constitue / |
Punivers. e - Energie regue |
Selon la nature des échanges possibles entre le systéme et | (écie ou ficlive) par le systeme |

(>0)

l'extérieur, on distingue trois types de systemes :

[ISystéme isolé : ne peut échanger ni énergie, ni matiere avec le milieu extérieur. Exemple: Une
bouteille isotherme (thermos), un calorimétre, une réaction chimique réalisée dans un calorimétre.

[ISystéme fermé : peut échanger de 1'énergie avec le milieu extérieure (par exemple sous forme
de travail des forces de pression ou sous forme de chaleur) mais pas de matie¢re. Exemple: Les
piles électriques, un réfrigérateur en fonctionnement, les végétaux dans un récipient fermé en
verre.

{1 Systéme ouvert : peut échanger de I'énergie et de la matiere avec l'extérieure. Exemple: Les
étres vivants, 1'eau liquide qui bout dans une casserole, une bougie allumée, un moteur a explosion
en fonctionnement.

UL Pageuel |

b
b
Gk

ouverty fermé 4 isolé

Aucun systeme réel n'est totalement isolé, en dehors de I'Univers pris dans son ensemble
puisqu'il n'a pas de milieu extérieur ! Son énergie se conserve en conformité avec le premier
principe de la thermodynamique. Parmi les systémes fermés, on distinguera par la suite des
systémes partiellement isolés :

e Systéme isolé thermiquement (Systéme adiabatique): aucun échange de chaleur avec
I'extérieur (paroi calorifugée. Exemple: une bouteille thermos (un vase Dewar clos) est
souvent considérée comme une bonne approximation).

e Systéme isolé mécaniquement : aucun échange de travail mécanique avec l'extérieur (la
frontiére du systéme est nécessairement indéformable).
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2.  Transferts possibles entre le systéme et le milieu extérieur

1. Différents types de transferts

Il peut y avoir transfert d’énergie sous forme de chaleur notée Q ou sous forme de travail
mécanique noté W ou de travail électrique, chimique,... noté W’.Q, W et W’ sont des grandeurs
d’échange. Elles s’expriment en joule (J). Il peut y avoir aussi transfert de matiére.

Di Convention de signe
Les quantités (énergie, matiere) recues par le systéme sont 0 Y i N ]
comptées positivement. .
Les quantités cédées au milieu extérieur sont comptées —| systeme —

négativement.

2. Notions d'actions extérieures et intérieures

On distingue deux types d'actions exercées sur le systéme :
e les forces extérieures : exercées sur un €lément du systeme par un €lément extérieur au
systéme ;
o les forces intérieures : exercées par un élément intérieur au systéme sur un autre ¢lément
intérieur au systeme.
Il existe aussi, bien sir, les actions exercées par le systeme sur l'extérieur. Pour englober
sous un méme qualificatif des forces (exprimées en N) et des pressions (exprimées en Pa), on
utilise le terme d'actions (intérieures ou extérieures).

3. Espéce chimique et constituant

O Une espéce chimique est toute entité dénie par l'utilisateur (méme sans masse).
Exemples : molécules (H0), ions (Fe?*, Fe*"), radicaux (-CH3), électron (e-) trou
d'¢lectron dans un solide, site non occupé dans un solide cristallin, . . .

O Un constituant est une espéce chimique dans une phase déterminée (et sur un site
cristallographique déterminé dans le cas d'un solide).
Exemples de paires de constituants déférents : zinc liquide et zinc gaz, ion Zn>" en position
normale ou interstitielle dans l'oxyde de Zinc, brome liquide et brome en  solution
aqueuse,. . .

e Un corps pur est un systéme a un seul constituant.
e Un mélange est un systéme a plusieurs constituants.

4. Laphase

Est un milieu dont les propriétés varient de fagcon continue dans l'espace. Un état de la
matiere est caractéris€ par un ensemble de propriétés physiques auxquelles on associe des
grandeurs macroscopiques : le volume V , la masse m, I’aimantation M, efc. On peut alors
distinguer différents états de maniére évidente : gaz, liquide et solide par exemple. Les propriétés
mécaniques de la matiére permettent de distinguer ses états.

* Si le systéme est constitué d’une seule substance chimique (eau par exemple) et qu’il est
homogene (sa densité est uniforme), on dit que 1’état correspond a une phase et que le
systéme est monophasique. Cette définition est étendue a des systéemes homogenes mais
avec plusieurs constituants (un mélange alcool-eau par exemple).
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Un systéme peut étre hétérogeéne (bulles de vapeur dans un liquide par exemple). Dans ce
cas, le systéme est dit polyphasique et il ne peut pas étre décrit par un état unique mais par
une juxtaposition d’états monophasiques.

5. Larégle des phases ou la variance

En thermodynamique et en chimie, la variance J est le nombre de paramétres intensifs et

indépendants qui caractérisent un état d'équilibre. D'une autre maniére, c'est le nombre maximum
de parametres que peut fixer librement 1'expérimentateur sans rompre 1'équilibre. Il existe deux
méthodes de calcul de la variance V':

Calcul direct : on fait l'inventaire des parametres intensifs décrivant 1'équilibre et des
relations liant ces paramétres. La variance est alors la différence entre le nombre de
parametres (non indépendants) et le nombre de relations;

Calcul indirect (La régle de Gibbs ou La régle des phases):Dans le domaine de stabilité
d’une phase, on peut faire varier la température et la pression, et la phase va continuer
d’étre stable. Au moment ou deux phases sont en équilibre, on peut choisir ou la
température ou la pression et 1’autre parametre est fixé en méme temps. Enfin, le point
triple ne laisse aucun degré de liberté car il se trouve a une seule température et une seule
pression.

En généralisant cette observation on arrive a la régle des phases de Gibbs qui peut s’écrire:

V=n-r-p+tk-¢
ou:
n est le nombre de constituants,
r est le nombre d'équations chimiques indépendantes (autres que sur les phases),
p représente le nombre de conditions imposées par 1'expérimentateur,
k correspond au nombre de parametres (entre pression et température) que 1'on a le droit de
modifier. k£ peut prendre la valeur 0, 1 ou 2 : 0 si 7 et P sont fixés (notamment le cas du
point triple), 1 si seulement 1'un des deux est fixe (le cas d'un changement d'état en cours),
et 2 si P et T peuvent varier librement (le cas ou 1'on se trouve face a un corps dans un seul
¢tat de la matiere -liquide, solide ou gazeux-) a la contribution de la température et/ou de
la pression (1 si seule la température intervient, ou 2 si la pression intervient ¢galement),
@ est le nombre de phases. On pourra également définir le nombre de constituants
indépendants C tel que C=n-r-p.
Dans le cas trés courant d'un mélange sans contrainte extérieure (p = 0), dans lequel

aucune réaction chimique n'a lieu (r = 0) et pour lequel les facteurs d'équilibre sont la pression et
la température (k = 2) on obtient la relation: V=C+2 — ¢

» La variance réduite dans les équilibres liquide=solide et solide=solide: 1'influence de la
pression est négligeable. Dans ce cas l'expression de la variance change en donnant une
variance réduite V': V'=C+1—¢

ou C: est le nombre de constituants indépendants,

¢: le nombre de phases en présence du systéme,

1: Correspond a la variable intensive thermodynamique: La température (T).
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» Exemple

Calcul de la variance de I'eau au point triple, c'est-a-dire quand les trois phases solide,
liquide et vapeur coexistent. On a un seul constituant, I'eau : n = 1. Il n'y a aucune transformation
chimique donc aucune équation chimique : r = 0. Le nombre de phases est ¢ = 3 (solide, liquide et
vapeur). Si I'expérimentateur n'impose aucune condition (p = 0) on obtient :
V=(1-0-0)+2-3=0

La variance est nulle : en effet, c'est la nature qui fixe complétement les parametres
intensifs au point triple, qui ne s'observe qu'a une pression et une température données.

Une autre maniere de calculer (pour arriver bien sir au méme résultat) est la suivante: On
a trois constituants, I'eau solide, liquide et vapeur: n = 3. Il y a trois équilibres entre phases dont
seulement deux sont indépendants (équilibre solide-liquide et équilibre liquide-vapeur, 1'équilibre
solide-vapeur étant une combinaison linéaire des deux autres) : r = 2. Le nombre de phases est ¢ =
3 (solide, liquide et vapeur). Si l'expérimentateur n'impose aucune condition (p = 0), on obtient a
nouveau V =0.

6. Variables d'état

Pour décrire un systéme, on réalise un certain nombre de mesures, qui se traduisent par des
valeurs numériques caractéristiques : on parle de variables d'état. Une variable d’état est une
grandeur macroscopique observable qui caractérise un systeéme.

» Exemple: le volume, la pression, la température ou encore la masse.

La notion de variable d'état doit étre précisément délimitée :
e Une variable d'état caractérise un état, non une évolution entre deux états : toute grandeur
assimilable a une vitesse (une dérivée par rapport au temps) n'est pas une variable d'état :
en fait elle décrit non pas un état, mais le passage d'un état a un autre (transformation) ;

e Les variables d'état caractérisent le systéme lui-méme : les mesures des interactions d'un
systeme avec l'extérieur ne sont pas des variables d'état.

Une variable d'état peut étre locale (définie en chaque point du systeme) ou globale
(définie pour l'ensemble du systéme).
Pour décrire convenablement les systémes et leur transformations, il appartient a I'étudiant de
définir un ensemble de variables d'état le plus réduit possible, mais pertinent :

o Il faut en particulier que les variables d'état soient indépendantes. Les propriétés dont les
valeurs découlent des variables d'état choisies sont des fonctions d'état .

» Exemple: on choisit I3, masse m et le volume V d'un systéme comme variables
d'état, sa densité P =% devient une fonction d'état.
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7. Equation d'état - Fonction d'état

La description des systemes thermodynamiques et I’étude de leurs variations se fait a
I’aide d’équations a plusieurs variables : les équations d’état. On est conduit a introduire des
fonctions de ces variables d’état qui permettent en particulier de décrire les propriétés
énergétiques du systéme, comme par exemple 1’énergie interne, 1’enthalpie ou I’enthalpie libre.
Ces fonctions sont des fonctions d’état.
On appelle alors eéquations d'état les équations reliant entre elles les fonctions d'état (comme: PV
=nRT).

O Soit y une fonction d’état des variables d’état X et Y . Sa différentielle s’écrit alors :

dily = WY dX + Uy dY

O y étant une fonction d’état, on doit avoir:

(‘.}j-'.\' ) i) Wy A
_dy 7 - ( ax )\

Cette condition traduit simplement le fait que la variation de y d’un état a un autre ne dépend pas
du processus mis en ceuvre lors de la transformation.

O La relation correspond a ce que 1’on appelle les relations de Maxwell qui traduisent
simplement le fait que pour une fonction d’état dépendant de n variables d’état Xj, on a:

( 820 j—( 82
8X;0X;) ~ \8X; ;\)

\ / \

Il existe deux grandes catégories de variables et de fonctions d’état :
Parmi les parametres décrivant 1’état d’un systéme en thermodynamique macroscopique,

1. - Certains ont une définition locale, Celles qui sont invariantes lorsque 1’on change les
dimensions du systéme, que l'on qualifie d’intensives (définie en chaque point d’un
systétme et est indépendante de la quantité de matiére), telles que la température, la
pression, masse volumique, tension d’un fil, potentiel électrique ...

- Non additives.

2. - D’autres parametres n’ont de sens que par extension a une partie du systéme, ils ont une
valeur pour I’ensemble du systeme égale a la somme des valeurs pour les différentes
parties. Celles qui dépendent des dimensions du systéme, que I’on qualifie d’extensives
(proportionnelle a la quantit¢ de matiere, définie pour I’ensemble du systeme), telles que
le volume, la masse, quantité de matiére, charge électrique ou 1’énergie interne...

- Additives (U,S,H,G, F)

» Exemple 1
Considérons deux systémes rigoureusement identiques, et réunissons-les pour en faire un seul.
o Certaines variables vont doubler par rapport & chacun des deux systémes initiaux (masse,
volume, nombre de moles) : on dit qu'il s'agit de variables extensives ;
e Dlautres variables vont garder la méme valeur (pression, température, densite,
concentrations) : on dit an'il 'agit de variables intensives

-7 T~
4 N
! \
I \
> |
' !
\ /
~ e~

Réunion de deux systémes identiques.



bt iaa) BBt la t] [ : i

» Exemple 2: 1”équation d’état des gaz parfaits : PV = nRT

Avec:

R =Cste des gaz parfaits = 8,314 J.mol .K

P =Pression a l'intérieur du systéme en Pascal (Pa)

V= Volume du systéme en m3

T= Température du systeme en Kelvin (K)

n : nombre de moles de gaz du systéme en moles (mol)

Cette équation permet d'exprimer } en fonction des autres variables d'état n, Tet P :
V=n.R.T/P

NB : Conditions normales de température et pression (CNTP) : P =1 atmosphére a 0°C. Le
volume molaire V =224 L.

» Exemple 3:

Le volume étant une fonction d'état, sa variation entre les états 1 et 2 ne dépend pas de la
maniére dont la transformation a été réalisée, mais uniquement des parametres de 1'état initial et de
I'état final a savoir P;, P, Ty, Tb.

La variation de volume sera donc la méme dans les deux 7,gas : .
!

V, V,=AV = nR. ()

P Py

Cette propriété, d'apparence anodine, va se révéler capitale pour ['étude des
transformations thermodynamiques.

1. Choix des variables d'état

L'expérience montre que I'é¢tat d'un systéme ne dépend que d'un nombre limité de
variables, appelées alors variables indépendantes, si bien qu'il est possible de faire un choix parmi
toutes les variables disponibles. Ce choix effectué, toutes les propriétés deviennent des fonctions
des variables indépendantes, si bien qu'il est possible de faire un choix parmi toutes les variables
disponibles. Ce choix effectué, toutes les propriétés deviennent des fonctions des variables
indépendantes qui ont ét¢ choisie, ce sont des fonctions d'état.

2.  Variations infinitésimale des grandeurs

L'exemple du travail d'une force de pression donne I'occasion d'introduire une subtilité de
notation :

o le volume du systeéme est une variable d'¢ta, qui varie lors d'une transformation. Nous
notons une variation élémentaire de volume (c est une dlft;erentlelt 1 ltgt la variation de
volume lors d'une transformation non élémentaire est

e le travail d'une force n'est pas li¢ au systeme (ce ﬂ@st pas une variable d'état), mais est
caractéristique d'une transformation. On note le travail d'une force lors d'une
transformation élémentaire, mais qui n'est la dlffer?ptlelle d'aucun&vgrandeur A une
transformation non élémentaire, on associe un travail : la notation n'a pas de sens, puisqu'il
n'y a ni "travail initial" ni "travail final" !

e dpour les fonctions d’états (U, S, T, ... — dU, dS, dT, ...)
e Jpour les échanges d’énergie (Q,W — 9Q, dW)
e Une transformation complete = somme de transformations infinitésimales,
exemple :U=]dU.
Q=[5Q.
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I.8. Travail des forces

On rappelle que le travail d'une force est le produit scalaire de la force par le vecteur déplacement
du point d'application de la force.
On montre aisément (voir le schéma) que le travail de la pression extérieure

systéme dont le volume varie de dVen cours de transformation s'exprime par :
oW =P dV

] . r by
P appliquée a un

Si la pression reste constante tout au long de la transformation, le travail de la force de pression sur
I'ensemble de la transformation sera :

W= [ = PedV = —PeyAV

~ Ymmual

P ext
Travail de la pression extérieure appliquée a \ /
un systeme. Pe _,,

' oy : > .
D une fagon générale, le travail des forces \ . - Sy
extérieures est de la forme : r 4

W — 3. Auda; -

les “®ant des variables d'état du systéme / :
considéré  (dont la  variation  est

représentative des déplacements des points
matériels du systéme) et lefMdes actions
extérieures.

Lorsque le travail des forces extérieures appliquées au systéme est positif, on dit que le systéme
recoit de I'énergie mécanique.

9. KEchanges de chaleur

On constate expérimentalement que le fait de fournir du travail mécanique a un systéme
peut se traduire par une €lévation de sa température (frottements).
On peut obtenir la méme variation de température du systéme, sans avoir recours a un travail
mécanique, simplement en mettant ce systéme en contact avec un corps de température plus
¢levée. Nous disons alors qu'il y a eu transfert d'énergie par échange de chaleur.

La chaleur est un échange d'énergie entre deux systémes, dont les mécanismes sont :
e la conduction : les deux systémes qui échangent de la chaleur sont en contact ;
o la convection a lieu entre un solide et un fluide. A la surface du solide, le transfert de
chaleur se fait par conduction;
e le rayonnement permet des échanges de chaleur sans contact : les photons infrarouges
émis par une source chaude sont absorbés par un corps plus froid et provoquent une
augmentation de 1'énergie cinétique d'agitation thermique

Un tel systéme, plongé dans un milieu dont la température était initialement constante et
homogene, ne provoque aucune modification de la température de ce milieu. Nous admettons les
propriétés suivantes :
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la quantité de chaleur regue par un systeéme thermiquement isolé est nulle

la quantité de chaleur regue par un systéme formé d'un ensemble de corps dont aucun ne
peut glisser sur les autres, est la somme des quantités de chaleur regues par chacun de ces
corps

la quantité de chaleur recue par un systeme de volume constant, ne subissant du fait du
transfert de chaleur, aucune autre modification qu'une augmentation de température (en
particulier, pas de changement de phase, ni de réaction chimique) s'écrit :

0Q =m.c.dT

m étant la masse du systéme et ¢ sa capacité calorifique (en J/kg.K).

\3Q= 0

Q / 8QC
c \

c T T+dTV

g i

10. Equilibre thermodynamique d'un systéme

Un systéme est dit en équilibre thermodynamique lorsque ses parametres d'état ont une

valeur identique en tout point du systéme. Dans le cas des systémes thermoélastiques, et dans la mesure
ou on peut négliger l'influence du champ de pesanteur, l'état d'équilibre implique de respecter
simultanément trois conditions :

L'équilibre thermique : la température T est la méme en tout point du systéme, et ne
varie pas au cours du temps.

L'équilibre mécanique : la pression P est la méme en tout point, et ne varie pas au cours
du temps.

L'équilibre chimique : la composition chimique du systéme ne varie pas.

Remarques

Les équilibres thermique et mécanique impliquent Tsysieme = Textcrieur €t Psysteme = Pextérieur. Le
systéme n'échange ni chaleur ni travail avec 1'extérieur.

La thermodynamique classique ne traite que des systemes en état d'équilibre et des
possibilités de passage d'un état d'équilibre a un autre. Dans le cas des systemes hors-
équilibres la thermodynamique classique n'est d'aucun secours.

Rappel : la « pression du systeme » ou la « température du systéme » ne peuvent avoir un
sens que si le systeme est a I'équilibre !

L'équilibre est défini a 1'échelle macroscopique : au niveau microscopique, les particules
sont toujours animées d'un mouvement désordonné (agitation thermique, chaos
moléculaire).

10 -
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11. Nature des échanges

e Echanges mécaniques: dus a des forces de pression (W..) ou a d’autres forces comme les

forces électromagnétiques.

e Echanges thermiques: dus a des transféres de chaleur (variation de la température).
e Echanges chimiques: dus a des transféres de matiere (variation de la masse m, du nombre

de moles n, ou de potentiel chimique L.

12. Changement d’état: (Transformation)

Un systeme subit une transformation lorsqu'il passe d'un état a un autre. Lors d'une
transformation, le systéme suit une trajectoire dans l'espace des variables d'état : la connaissance
de la trajectoire et de la vitesse a laquelle elle est décrite définissent la transformation.

Une transformation ¢lémentaire est une
transformation infinitésimale (I'état final est infiniment
proche de I'état initial).

Remarque :

Les paramétres d'état du systeme vérifient son
équation d'état, si et seulement si le systéme est a
I'équilibre : si I'évolution du systéme se fait selon une
suite d'états d'équilibre, il sera commode de représenter
ces états sur un diagramme PV.

'I'l

4

Vi A v

Etats d'équilibre dans le diagramme PV

I.12.a. Transformation irréversible

C'est une transformation brusque du milieu extérieur : le systéme évolue vers un état
d'équilibre final en passant par des états intermédiaires mal définis car hors équilibre, et pour
lesquels il est difficile sinon impossible de préciser les valeurs des V;}\riables indépendantes.

P

En particulier, les variables intensives du systéme ne
sont plus définies : pression et température prennent
momentanément des valeurs différentes a divers points a
l'intérieur du systéme. Si, partant de 1'état d'équilibre final, le
milieu extérieur est ramené a son état initial, le systéme
retrouve lui aussi son état initial, mais sans passer par les

mémes états intermédiaires. Les transformations réelles sont
presque toujours irréversibles.

o<

Transformation irréversible

11-
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b.

transformations
d'équilibre intermédiaires tres proches les uns des autres . RPN

¢tats d'équilibre intermédiaires,

Transformation quasi-statique

Elle correspond a une modification progressive du milieu extérieur, laissant le temps au
systeme de retrouver 1'équilibre entre chaque étape.

On peut la voir comme une succession de « petites »
irréversibles,

Lors du retour, le systéme repasse par les mémes
a condition bien slr de 0 e

passant

;.<-\

par des états Noe,

modifier le milieu extérieur en conséquence. AP A

C.

d'états d'équilibre infiniment voisins.

Tran

d.

Transformation quasi-statique

Limite idéale : transformation réversible

C'est le cas limite de la transformation quasi-statique : elle est constituée d'une succession

Ainsi a chaque instant au cours de la transformation, le systéme se trouve dans un état
d'équilibre différent, et ses variables d'état intensives sont définies et uniformes dans le systéme :
tout au long de la transformation on vérifie les équilibres mécanique et thermique du systéme et
de I'extérieur.

Ce modele implique :
Que la pression P et la température T du systéme soient uniformes,
D'avoir a chaque instant Pgys= Pext €t Tsyst= Text,

Que la transformation soit extrémement progressive,

Qu'il soit possible de revenir en arriére a chaque instant.

“_:\O

sformation réversible

Dans un diagramme de Clapeyron, a la
différence des deux cas précédents, c'est le chemin
entier qu'il est possible de représenter, par une ligne
continue joignant les états initial et final.

Les trajets « aller » et « retour » coincident : le
systtme repasse par les mémes états d'équilibre
intermédiaires au retour qu'a l'aller.

Transformations a parameétre fixé

v" Transformation a pression extérieure constante

I1 faut distinguer deux cas, selon que la transformation soit réversible ou non :

Q Transformation a P, constante,
transformation monobare,

irréversible : «monobarey: Au cours d'une
la pression extérieure est constante pendant toute la

transformation. Il est donc important de distinguer Pex qui est constante, et Pgysieme qui n'est

pas définie.

12 -
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U Transformation a P.. constante, réversible : «isobare»: Au cours d'une transformation
isobare, la pression extérieure est constante. De plus, la pression du systéme est uniforme
et égale a la pression extérieure pendant toute la transformation.

Exemple : le chauffage isobare d'un gaz
P A

piston libre

1 2
et —
Fo

X év&b }/J'J P Vy Vo }'I=,.-"
Clapeyron : chauffage isobare

Chauffage isobare
v" Transformation a volume constant, ou isochore

U Transformation isochore: Au cours d'une transformation isochore, le volume du
systéme reste constant.

» Exemple : le chauffage isochore d'un gaz

pJ
= I i 2
- ;\Q_ . I 1
(ér LAS 'll.r) V=V, Vo
Chauffage isochore

Chauffage isochore sur un diagramme de Clapeyron

v' Transformation a température extérieure constante

I1 faut 1a aussi distinguer les cas réversible et irréversible :

U Transformation a T, constante, irréversible : monotherme: Au cours d'une
transformation monotherme, la température extérieure est constante pendant toute la
transformation. La encore, la température du systeéme n'est a priori pas définie, la
transformation étant irréversible.

WU Transformation a T, constante, réversible : isotherme: Au cours d'une transformation
isotherme, la température extérieure est constante. De plus, la température du systéme
reste uniforme et égale a la température extérieure pendant toute la transformation.

13-
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» Exemple : Compression ou détente isotherme d'un gaz
P.Il

piston mobile

Py

Y R ———

.
s

: : Wy v, v
Compression isotherme Composition isotherme

I.13. Energie totale d'un systéme fermé

D'une manicre générale, un systeme thermodynamique peut €tre au repos ou bien se
déplacer a une vitesse non nulle, et changer d'altitude. Le terme d'énergie interne est la somme de
toutes les énergies contenues dans le systéme.

= + K + U
i e o S
Energic  Enemgic Energie  Encrgic
totale cinétique  potentielle interne
> Energie interne: Elle apparait comme la somme de quatre termes :
L; = U.m,—.:.uc + L"lh'ufsm + L'rfiih'nh'lrm] + U. agitaltion ther migue

> U(masse) : Energie de masse: Elle est donnée par la relation d'Einstein donnant

P2
I'équivalence masse — énergie (pour N particules) :  Upasse = Nomc™

> U(liaison) : Energie de liaison: C'est 1'énergiec de liaison des atomes constituant les
molécules. La formation d'une liaison a l'intérieur d'un systétme diminue les énergies
d'interaction et augmente I'énergie cinétique microscopique (donc T augmente !), I'énergie
totale du systéme ne changeant évidemment pas.

> U(interaction) : Energie d'interaction entre les molécules: Il existe entre les molécules
du gaz, des forces d'attraction découvertes par Van der Waals. Ces forces sont a 1'origine de
1'énergie d'interaction intermoléculaire.

> U(agitation thermique) : Energie cinétique microscopique des molécules: Dans un gaz,
les molécules possedent deux formes d'énergie cinétique :

e Une énergie cinétique due a leur mouvement de translation ;

o Une énergie cinétique due a leur mouvement de rotation sur elles-mémes.

L'expression de I'énergie interne des gaz réels est souvent complexe. Elle se simplifie
grandement si l'on utilise le modele idéal du gaz parfait : on néglige alors :
o Les interactions entre molécules,
e Le volume propre des molécules.

Remarque: L'énergie interne ne dépend que de I'état du systeéme a 1'instant considéré : U est donc
une fonction d'état.

14 -
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Chapitre I1: Premier et deuxiéme principe de la thermodynamique

1. Premier principe de la thermodynamique

1. Enoncé du premier principe

Le premier principe de la thermodynamique postule, qu'il ne se crée pas d'énergie, qu'il
n'en disparait pas.

Un systéme isolé ne peut pas échanger d'énergie avec l'extérieur : d'aprés le premier
principe, son énergie totale ne varie pas =L'énergie totale d'un systéme isolé se conserve au cours
de ses transformation: AE= 0

Si ce systeme est au repos macroscopique (E.=E,=0), il vient : Systéme isolé

2. Expression de la variation d’énergie interne

La variation d’énergie interne peut résulter de transferts de travail, de chaleur et de matiére
entre le systeme et le milieu extérieur. Lorsqu’un systéme échange les transferts thermique Q et de
travail W avec le milieu extérieur, son €nergie interne varie de AU telle que : AU=W + Q.+ W'
Ou la notation différentielle pour une transformation infinitésimale: dU = §W-+3Q+ oW'.

e OW est le travail des forces s'exercant sur le systéme au cours de la transformation
¢lémentaire.

e 0Q est la quantité de chaleur échangé entre le systéme et le milieu extérieur au cours de la
transformation élémentaire.

e OW'comprend les énergies échangées sous une autre forme (€lectrique, lumineuse par
exemple) au cours de la transformation élémentaire.

Dans ce cours, nous nous limitons au cas ou les seules énergies W et Q sont échangées. On

a alors, pour une transformation élémentaire : dU = 6W+3Q.

W, + 0,

Etat initial Wi + Qs Etat final
I —_—

W+ Q

L’¢énergie interne est une fonction d’état: sa variation sur une transformation est
indépendante du chemin suivi pour aller d’un état 1 a un état 2. Il n’en est pas de méme pour les
échanges énergétiques W et Q.

L’¢énergie interne peut étre définie en chaque point d’une transformation des qu’il existe un
ensemble de variables permettant de décrire 1’état du systéme. Ce n’est le cas ni de W, ni de Q :
parler d’échange énergétique en un point d’une transformation n’a pas de signification.



Conséquences

Pour un systeme isolé, Ec et E, sont constantes et par conséquent I’énergie interne d’un
systéme isolé est constante au cours de ses transformations d’ou : AU = 0

Pour un systeéme quelconque en transformation chimique : AU = Q+W +W'

Pour un systeme adiabatique : AU=W car Q= 0.

oo O v

L’¢énergie interne n’est pas la seule fonction d’état qui joue un role important en
thermodynamique. On peut étre amené a introduire une autre fonction : 1’enthalpie.

U La quantité de chaleur Qp recue par un systéme, a P= Cte, peut entrainer un changement
d’état physique, sans changement de température qu’on appelle Enthalpie H. L’enthalpie
est définie par : H=U+PV. AH dépend que de 1’état initial et final du systéme. A I’énergie
interne s’ajoute I’énergie PV dont les variations correspondent a 1’énergie d’expansion ou
de compression du systeme ; H est toujours supérieure a U. C’est aussi une fonction d’état.

o dH=dU+PdV+VdP or dU=6Q+0W et 5W=-PdV = dH= 6Q+VdP.
o P=Cte =>dP =0 (transformation isobare) soit dH=06Q, = C,dT = AH =Q,.
O On distinguera deux cas pour Q selon que la transformation se fait:

1. P =Cte: transformation isobare => Chaleur de réaction pour une transformation isobare:
8Qp=n. Cp. dT =>Q,=/n. C, dT.

2. 'V =Cte: transformation isochore => Chaleur de réaction pour une transformation
isochore: 8Q,=n. Cv. dT =>Q, =[n. C,dT.

3. Expressions des compositions

Un grand nombre des expressions des grandeurs thermodynamiques sont établies seulement
a I’équilibre = pour les transformations réversibles ces expressions sont exploitables, pas pour les
transformations irréversibles.

1. Capacités thermiques

Soit une transformation infinitésimale ou le systéme passe d’un état P, V, Ta P+ dP, V +
dV , T + dT en recevant de I’extérieur une quantité de chaleur 6Q. On suppose dT# 0 et on définit
la capacité thermique du systeme dans les conditions expérimentales considérées comme:

Cce.= 6Q/dT.

Cc. caractérise la “réponse” (en température) du systeme a un afflux de chaleur. Sont tres
souvent utilisées Cy, la capacité a volume constant, et Cp, la capacité a pression constante (avec
P = Pext). On montre facilement que:

o =
O = (—): . Cp = (—

! ({:T). E (f:T)F
ou H=U + P V est I’enthalpie du systéme (c’est une fonction d’’etat). Ce sont des quantités
extensives, et on travaille fréquemment avec des capacités thermiques molaires (notées Cpet Cy)
ou par unité¢ de masse (cp et cv).
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O Pour un gaz parfait, la relation de Mayer est: Cp— Cy= nR En définissant y = Cp/Cy cela
donne (toujours pour un gaz parfait).
n K 1 Ry
» Cp
=1 ¥y—1

O Lors d’une transformation a pression constante avec P = Pey la quantité de chaleur regue
par

QO le systéme est égale a sa variation d’enthalpie (Q =AH).

O 11 est également utile de mémoriser que pour 1’eau a 1 atm, cp(T = 15°C) = 1 cal.g ' KL
La capacité thermique cpde I’eau a le comportement ci-dessous (a2 1 atm). On fait souvent
I’approximation cp = cv = 1 cal.g . K™! pour toute température et toute pression.

— 1.0087
o 1.0065
S 005 + i
=0 H b {
Tj 1.000 ———\I\—————————;—#.—l” -
- 09974 l—h‘%:——- e | ]
B = o |
~ R P | |
0 15 35 50 65 100
T['C]

I1.1.3.2. Récapitulatif

Le tableau suivant résumant les propriétés de divers modeles de fluides. Il est tiré de
I’ouvrage de S. Olivier et H. Gi¢ (“Thermodynamique”, Technique et documentation, Lavoisier

1996).
Gaz parfait Gaz parfait Gaz parfait Phase condensée
Mono atomique quelconque Di-atomique
Equation d'état PV=nRT PV=nRT PV=nRT V = Cste
U 3 n x fet (T) 5 dU~Cy(T)dT
el 3 3 5 Cv(T)=Cp (T)
= (—h — nR C, (T)==nR — 7
i ({:T ’ > - (T) S n > 1R
H=U+PV 5 n x fct (T) dH ~ Cp(T) dT
— 4 — nRT + U
7 T+ | GH=Cp(T) dT " :
cH 5 5 7 Cp(T)=Cy (T)
— — 1 == — 3 R
Cr [frjp > nR Cp (T) = > nR > T
v=Cp/Cv E v(T) E: 14 ~]
3 5
Par convention:

1. Pour une réaction endothermique (qui se fait avec absorption de la chaleur)= AH>0.

2. Pour une réaction exothermique (qui se fait avec dégagement de la chaleur)= AH<O.

O Si U joue un role particulier dans les transformations isochores, H en joue un dans les
transformations isobares trés utile en chimie.
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Q

Q

Une transformation adiabatique se fait sans échange de chaleur entre le systeme et le
milieu exterieur: X = 0.

L: Chaleur latente du changement d’état considéré dans ces conditions de température et
de pression exprimé en J.mol"! ou en J. kg'!, on I’appelle aussi I’Enthalpie de changement
d’état (fusion, vaporisation, sublimation...).

W: est la quantité de travail mise en jeu au cours de la transformation. On ne considere
que le travail entre les forces de pression c-a-d. selon la transformation (réversible ou
irréversible): W = - P dV.

Pour une transformation réversible: W &y=- [ P dV.

Pour une transformation irréversible: réelle, brutale et rapide = W iney = - | Pext dV .

2. Le second principe de la thermodynamique

L’expérience montre que certaines transformations qui satisferaient le premier principe ne

se produisent pas, par exemple,

I’énergie thermique se transfere spontanément du corps chaud vers le corps froid;
un systéme subissant des évolutions cycliques ne peut transformer de la chaleur en travail
(moteur thermique) s’il ne peut étre en contact avec au moins deux milieux extérieurs a

températures différentes;
etc.

et qu’il est donc nécessaire d’introduire un second principe.

I1.2.1. L'entropie

La notion de minimum ou de maximum est relative puisqu’il suffit de changer le signe

dans la définition de la fonction pour changer la nature de [’extremum.

Le second principe de la thermodynamique postule 1’existence de cette fonction et

I’appelle entropie. Sa notation habituelle est S. La fonction entropie S est maximale pour un
systéme thermodynamique isolé.

Afin de répondre a la question: I’énergie est-elle suffisante pour d"écrire 1'état du systéme ?, on

définit;

o état microscopique = micro-réalisation position et vitesse de chaque particule
identifiée.

o état macroscopique = ensemble des micro-réalisations avec les mémes valeurs de
variable d’état.

o le nombre d’état microscopique (€2) = nombre de micro-réalisations correspondant
au méme état macroscopique = nouvelle description du systéme (inclue notion
microscopique)



: 0 \J Macro-état 1
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Volume
a occuper

Macro-état 2

i 990

Macro=état 3

Micro= Micro= Micro=
réalisations réalisations réalisations

L’entropie est une fonction d’état (énergie) qui mesure le désordre moléculaire. Elle est
extensive et non conservative pour caractériser les systémes en évolution.
S = kgIn(Q) , formule due a L. Boltzmann
Une convention théorique défini sa dimension : k=1, 38.1072*J.K"!. La définition n’est valide
qu’al’équilibre.

I1.2.1.1. Signification physique de I’entropie (Influence de la température)

e Aspect qualitatif : L'entropie S augmente quand la température T augmente. Passage de
solide a liquide puis gaz, (S augmente).

o Aspect quantitatif : a pression P constante et en 1’absence de transformation de
matiere: dS=Cp.dT/T

Soit pour une molg de corps pur dS;" = Cpi .dT/T.

Par intégration : S'; (T) = S'; (298K) + C,.LnT / 298.

e Plus le désordre augmente, plus S croit et AS > 0.

e Plus le désordre diminue, plus S décroit et AS < 0.

TO Ssal Tf'“ S\iq Iv/ap svap

v

Solide Liquide Gaz

ssal <’s.'iq <<‘sw:p

I1.2.1.2. Cas d’un systéme formé de plusieurs corps purs mélangés dans une phase

L’entropie d’un systéme est toujours supérieure a la somme des entropies des corps purs
car le mélange introduit du désordre.
Conséquence: Une difficulté pour calculer la variation d’entropie accompagnant une réaction
chimique.
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I1.2.2. Enoncé du deuxiéme principe de la thermodynamique

L’entropie de I’Univers (systéme + milieu extérieur) ne peut pas diminuer au cours de son
évolution. L’Univers évolue spontanément vers un plus grand désordre au cours du temps. La
variation AS peut s’écrire pour un systéme isolé ou pas entre deux temps t; et to:

il B
systeme =g
* Q. , extereur
AS = S échangé+ Scrée . / 'l)t‘:‘]ldllg? —F
4— Via 6Q

d'ou: |:' \\\ﬂ; '|

o) >- S “i II
o S:"chang:" = .J;: T vllfﬁ\vl\a /

e Scrée2 0

O Lors d’une transformation infinitésimale : dS systeme = dSimevt dSech.
dSiw¢: Pentropie créée dans le systéme.
dSesch : ’entropie échangée entre le systéme et le milieu exterieur S¢ch=0Q ¢cn/T .

> dSimey =0 => transformation réversible.
> dSimev > 0 => transformation irréversible .

1. Pour une transformation réversible on a donc : dSsyst - 0Qrev/T=0.
=> dSsyst = 8Qrév /T.

2. Pour une transformation irréversible: dSsysi- 0Qrev/T >0 => dSsyst > 0Qrey /T.
I1.2.3. Application aux transformations
U Transformation réversible
> D'aprés le 2™ principe: dS =8Q/T
» D'aprésle 1¢ principe: 6Q =dU+PdV ~ =>dS - dU/T - (P.dV)/T=0

o SiV=Cte =>TdS-dU =0.
o SiP=Cte =>TdS-dH =0.

O Transformation irréversible
> D'aprésle 1 et 2°™principe : dS - dU/T — (P.dV)/T > 0.

»  SiV=C'*=>TdS-dU > 0.
» SiP=C"*=>TdS-dH > 0.

D'un point de vue microscopique, une augmentation de I'entropie s'interpréte par une
augmentation du désordre du systeme.
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3. Application aux systeme chimiques fermés
Les systemes chimiques ont les propriétés suivantes:

1. La pression et la température sont uniformes dans tout le systéme. On appellera P la
pression du systéme et T sa température;

2. Les équilibres thermiques et mécaniques sont réalisés;

3. Chaque phase est uniforme en composition;

4. Les compressions et les détentes peuvent étre représentées par le modele quasi statique.

Le travail recu par le systéme est alors OW = -Pex¢ dV ou Pexcest la pression associée a la
force des contraintes extérieures. Dans ces conditions, 1'expression de la forme différentielle de
l'énergie lnteme GStZ dU= 6Q = Pext dV = dU = TechdS' TechdSc‘ Pext d\/.

L'équilibre thermique étant réalis€ T = Tech €t dU = TdS - T dSc- Pext dV. U étant une
fonction d'état, on peut choisir un chemin réversible pour calculer dU. Si la transformation est
réversible Pext = P et dS. = 0, il vient: dU =TdS-PdV

Cette relation est la relation fondamentale pour un systtme fermé de composition
constante.

On définit alors une nouvelle fonction d'état, 1'enthalpie libre ou énergie de Gibbs, qui
pourra rendre compte des deux principes de la thermodynamique. C'est une grandeur extensive,
dimensionnée : enthalpie libre G (Joule): G = H- TS.

Compte tenu de 1'expression de dU déja établie pour, un systéme fearcr;né de composition constante,
on a: dG =V dP- S dT. Par conséquences on tire: [ﬁ)r = Vet [EJF = =5,
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Chapitre I11: Le potentiel chimique

I1I. 1. Potentiel chimique

Le potentiel chimique i du constituant i dans un mélange est la dérivée partielle de G par
rapport au nombre de moles n; de ce constituant, a température, pression et autres nombres de
moles constants :

dé
- (50)

Bn:- TBmf feai

Le potentiel chimique est donc une grandeur extensive, relative a un corps donné dans une
phase donnée.

I11.2. Identité thermodynamique

La fonction G a été présentée comme une fonction des variables de Gibbs T, p et n;; ses
variations seront fonction des dérivées partielles correspondantes, dont N s’identifient aux
potentiels chimiques, tandis que les deux derniéres s’écrivent :

( oG ) i ( (_)G)
=2 = =
or pay i=l-Ny=1--0 dp T i=1.-.Ny=1--¢

niw: nombre de mole du constituant i dans la phase y.
Et comme, le potentiel chimique est une grandeur relative a un constituant dans un
mélange => le “potentiel chimique du systéme” est une notion vide de sens.
=> la différentielle de G : dG =VdP-SdT +X7_, u;dn;
Nous pouvons également exprimer la relation entre le potentiel chimique et I’enthalpie
libre sous la forme : G = Xi=1 n; pi : Relation connue sous le nom d’identité d’Euler.

I11.2.1. Influence de la température

Considérons le cas particulier d’une phase unique, présentant un constituant unique, pour

lequel on peut donc écrire :
: JG J
G=nu ( ._ ) =n ( _}'u ) =-S5
JoT o dT .

{_'J’U
T = —§
ol |

Considérons a nouveau le cas particulier d’une phase unique, présentant un constituant

unique. On a donc G =np
G du’
. =8| = a —
dp Tn dp T

qui s’écrit encore :

I11.2.2. Influence de la pression

et

qui s’écrit encore :
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(r}u)
v e
dp /) r

Pour un corps pur, seul dans sa phase, ou on a appelé v le volume molaire de ce corps pur.

Le volume molaire v est en général une fonction assez simple de T et P ; ainsi, pour un gaz
parfait, V = RT/P ; pour une phase condensée (liquide ou solide), V est pratiquement constant et
de toutes facons assez faible.

> Exemple d'application: Evaluer ’effet d’une augmentation de pression de 100 bars sur le
potentiel chimique de I’eau liquide.

Réponse : Pour appliquer la formule obtenue précédemment, il faut bien prendre garde a travailler
dans un systéme d’unités cohérent, par exemple les volumes molaires en kg.m > et les pressions
en pascal. Pour I’exemple numérique étudié :

Ap” = 18 X 107° X 100 x 10° = :LSn:}L
mol

Remarque: Plusieurs phases peuvent coexister, chaque constituant va transférer de la phase dans
laquelle son potentiel chimique est le plus €levé vers la phase dans laquelle son potentiel chimique
est le plus faible, jusqu'a ce que ces potentiels chimiques s'égalisent.

Le potentiel chimique peut ainsi étre "visualisé" comme une énergie potentielle spécifique
a chacune des espéces présentes dans une phase, et qui traduit 1'effet global sur l'espéce chimique 1
des interactions microscopiques avec son environnement.

Plus le potentiel chimique d'une espéce dans une phase sera important, plus cette espece
aura tendance a quitter cette phase pour une autre phase ou son potentiel chimique sera plus
faible, ou a disparaitre par réaction chimique.

Le potentiel chimique d'un constituant dans un mélange dépend bien siir de la composition
(vecteur des fractions molaires ), mais aussi de la pression P et de la température T.

O Exercice d'application

1.Quelles sont les influences respectives de la température et de la pression sur le potentiel
chimique #5(T, P) dun corps pur B ?

2. En déduire la valeur de la différence #5 (T, P) — wg (To. P )

3.Tracer sur un schéma la variation approchée de #5(T) en fonction de la température 7" a
pression constante, en considérant que, dans chaque domaine de température étudié, la variation
est linéaire. Préciser la nature de la phase (solide, liquide, gazeux) la plus stable du corps pur
selon la température. Quel niveau d’approximation a été utilisé pour assimiler les variations de
#5(T) 4 des variations linéaires ?

Solution
1. Pour un corps pur B, la dépendance du potentiel chimique . avec la température et la pression

. o ] SREY Supy _— _
est donnée par les deux relations différentielles : [ ar JT = Vi et ( ar :]F =S
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avec Vm volume molaire du corps pur et Sm entropie molaire du corps pur.

2. Le potentiel chimique du corps pur B étant une fonction des seules variables 7et P :

01 o,
dyt, (T, B) = (f) AP+ (%) dr = V. dP —5_dT

Par conséquent, pour accéder a la différence demandée, il est nécessaire de choisir un
chemin d’intégration qui passe de [’état initial a 1’état final. Choisissons d’abord une
transformation isobare a P° qui fait passer la température de 7o a 7, puis une transformation

isotherme a 7 qui fait passer la pression de P* a P:
T =

dus (T.P) — dug (T, P ) = —J S.(T,P)dT + J V.(T.P) dP.

Tl:" FE"
3. La pression est désormais constante, nous avons 1’évolution représentée figure ci-dessous pour
le potentiel chimique du constituant B pur. Cette figure représente 1’évolution du potentiel

chimique avec la température dans le cas ou I’entropie molaire absolue standard est une grandeur
indépendante de la température.

g
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Tde fusion T débullition ' T
\

\

N,
Evolution du potentiel chimique du corps pur avec la température

3.  Potentiel chimique des phases gazeuses

1. Potentiel chimique d'un gaz parfait

Considérons un gaz parfait unique, seul dans sa phase. Le potentiel chimique
correspondant s’écrit a partir de 1’enthalpie libre molaire Gn, de ce gaz sous la forme :

G(T; p;n) = nGm(T; p)

puisque Gm, grandeur molaire donc intensive, ne peut dépendre que de variables intensives.
La définition du potentiel chimique méne immédiatement a la relation :

JdG .
U= ((—) = Gu(1,p)
on Tp

Nous choisirons comme état de référence le gaz parfait pur sous la pression de 1 bar, ce
qui permet d’écrire : Wi-u%i= Gm(T; p)-Gu(T; p°) =

P (UI' G )
/ - dp
J p0 dp T

mais DI’identité fondamentale dG =Vdp-SdT devient dGm =Vmdp-SmdT pour une mole de gaz
parfait, soit ici :
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> » RT
i — .“? = / T;h(fir_; = / —ffp =R In }—;
. _110 L PG P _,?—)

Le potentiel chimique du gaz parfait d'un mélange idéal de gaz parfaits est souvent défini
par rapport a une pression de référence P°. Dans ce cas, le potentiel de référence ne dépend que de
la température et le potentiel chimique prend la forme:

. i
u,(T,P) = pi(T) + RT In—

» Activité d'un gaz parfait: Pour un gaz parfait seul dans sa phase, 1’état de référence est
défini (ou extrapolé) comme le gaz pur sous la pression standard, et I’activité du gaz a
pour expression a =p/po .

I11.3.2. Potentiel chimique d'un mélange idéal de gaz parfaits

Considérons n; moles du gaz parfait G, sous la pression pi, a la température T; ce gaz
occupe le volume V =n;RT/p;. Avant de le mélanger a n, moles du gaz parfait G2, on va porter
celui-ci a la méme température T et sous la pression pa2 telle que le gaz occupe lui aussi le volume
V ; ainsi on doit avoir p2V = nzRT.

Le mélange se fait en retirant la séparation S, donc sans aucun apport d’énergie
mécanique; si les parois du systéme sont adiabatiques, 1’énergie totale du systeme est conservée
(sauf en cas de réaction chimique entre les gaz, ce que nous exclurons ici). En particulier, si le
mélange se comporte comme un gaz parfait, il conserve la température T des constituants du
mélange puisque Ur=U;+U,.

Par contre, chaque molécule du mélange ainsi formé se voit offrir un volume plus
important, et on s’attend donc a une perte d’information sur les micro-états, donc a une
augmentation de I’entropie: le mélange est bien sir irréversible.

Pour restituer I’entropie de départ, on peut imaginer de déplacer le piston P de la figure ci-
dessous dans le sens indiqué par v, tout en maintenant constante la température T, jusqu’a ramener
le volume total de 2V a V.

pl.f'.m.T pg.I:H;.T

| —

Me¢élange idéal de gaz parfaits

Si le mélange s’est comporté comme un gaz parfait, la température et le volume en fin de
transformation étant T et V, la pression totale vaut p = (ni+nz) RT/V et les pressions partielles
prennent les valeurs : p, = "= p etp, = p ¢gales aux pressions initiales des gaz qui ont

He T W Hae THn

e

¢té mélangeés.

Si effectivement cette transformation, qui préserve la température et les pressions
partielles, a ramené ’entropie S, mais aussi 1’énergie interne U et I’entropie H du mélange aux
mémes valeurs que celles qu’on avait avant le mélange, on parle de mélange idéal de gaz parfaits.
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» Meélange idéal de gaz parfaits

On appelle mélange idéal de gaz parfaits un mélange de gaz parfaits, donnant un gaz
parfait et qui, réalisé a température et pressions partielles constantes, conserve les fonctions d’état
U, H, S et (donc) G=H -TS.

Dans un mélange idéal de deux gaz parfaits, on peut écrire, conformément a ce qui
précede, G = Gi+Gz, ou les enthalpies libres G; et Gz sont déterminées avant mélange,
conformément a 1’étude précédente, ce qui mene a :

- y [ P
G= HLH?[T} +mRT i g naps(T) —|—N;Ri"ln;‘I
1+ - Hp+ 12
Un calcul sans difficulté méne alors a :
JdG np | 1 ] |
e — Ty +RTI 2 yRT | — - —nRT
dny nyT.p Hy—+ n n+ng | ny+m

soit a:

m = ,u?{f] —i—Rrhli
iy + o
» Activités dans un mélange de gaz parfaits: Pour un mélange idéal de gaz parfaits, 1’état
de référence pour le i-¢éme constituant X; du mélange est défini (ou extrapolé) comme le
gaz parfait pur X;, seul dans sa phase, sous la pression standard, et I’activité du constituant
Xi a pour expression aj =pi/po = Xip/po , si X; désigne la fraction molaire de X; dans le
mélange.

I11.3.3. Potentiel chimique d’un mélange gazeux quelconque

L’étude de mélanges de gaz non parfaits se fait toujours conventionnellement a partir du
modele du mélange idéal, auquel on apporte une rectification, connue sous le nom de coefficient
d’activité :

Pour un mélange de gaz réels, 1’état de référence pour le i-€éme constituant X;du mélange
est défini (ou extrapolé) comme le gaz pur X, seul dans sa phase, sous la pression standard, et
I’activité du constituant Xja pour expression a; = yipi/po= YiXip/po, si Xi désigne la fraction molaire
de X; dans le mélange, et y; est un coefficient d’activité, fonction de la température T, de la
pression p et de la composition de la phase.

4.  Potentiel chimique des phases liquides
1. Potentiel chimique des solutions idéales

Les mélanges liquides (quand ils sont possibles ; tous les liquides ne sont pas miscibles)
s’¢loignent en général beaucoup des mélanges idéaux de gaz parfaits. Toutefois, il existe certaines
situations exceptionnelles pour lesquelles les propriétés physiques des molécules des deux
liquides mélangées sont assez semblables pour qu’on puisse parler de mélange idéal.

Un tel mélange idéal sera 1’analogue d’un mélange idéal de gaz parfaits pour ce qui
concerne I’influence des concentrations (c’est-a-dire, des fractions molaires); par contre, il ne le
sera pas pour ce qui concerne 1’influence de la pression qui est, comme on I’a vu, bien plus réduite
pour les phases condensées.
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Ainsi, nous définirons le mélange idéal réalisé a la pression p par : wi(T, p, xi) = u°%(T,
p)+RT Inx;.

En remarquant que le potentiel chimique de 1’état de référence, qui (avec x;= 1) est un corps pur
condensé, dépend tres peu de la pression.

» Activité dans un mélange liquide: Pour un mélange liquide idéal, I’état de référence pour
le i-éme constituant X; du mélange est défini comme le liquide pur X, seul dans sa phase,
sous la pression p, et 1’activité du constituant X;a pour expression a; = Xi, si x;désigne la
fraction molaire de X; dans le mélange. Le potentiel chimique de 1’état de référence
dépend tres peu de la pression :

~ 0
1

( e j — 9 =~
r)}? T

I11.4.2. Potentiel chimique des solutions diluées

Considérons une solution diluée, formée d’un solvant S majoritaire (xs~ 1) et d’un soluté
X fortement dilué (xx<<I). Puisque le solvant est majoritaire, nous admettrons (comme un fait
expérimental) que 1’environnement chimique de chaque molécule du solvant est suffisamment
semblable a celui du corps pur pour qu’on puisse le traiter comme une solution idéale :
us (T,Pxx) = u°s (T, p)+RT In (1-xx)
On peut alors appliquer a cette solution la relation de Gibbs-Duhem pour une phase unique, a T et
p fixés : xs dus +xxdpx= 0 qui s’écrit encore :

' a2 Jux RT
(1—xx) RT "% = xyduy = 0= (:fﬁ) = I,
]. " y c J-\‘_X’_' T-p Xy

soit encore :
; . ko 3 Xx
ux(T.p.xy) = uy(T.p.xy) +RTIn—
; Xy
ou la constante d’intégration u” xdoit faire I’objet d’une mesure expérimentale pour la valeur X'x
choisie. Notons qu’une valeur élevée de X~ xméne nécessairement a une extrapolation numérique
de la relation ci-dessus, qui n’est valable que si xx reste faible.
Parmi toutes les conventions possibles, nous ne présenterons ici que celle utilisée en
chimie, notant que la fraction molaire et la concentration molaire volumique du soluté s’écrivent :

- Ry . Hy [_TL'] _ 3;_1—1

Ny 1+ mng ng

ou le volume V de la solution et la quantité de matiére ns du solvant restent en général
pratiquement constants, xx et [X] sont en général proportionnels et on écrira donc :

» Activité en solution diluée: Pour une solution infiniment diluée dans un certain solvant S,
I’état de référence pour le soluté X est défini comme le soluté infiniment dilu¢, extrapolé a
la concentration de référence Co = 1 mol/L; I’état de référence pour le solvant est le
solvant liquide pur. Les potentiels chimiques correspondants ont pour expression :

[X7]
as=x5=1—Yxy ay=-—
[ < T i i (_~|]
si x; désigne la fraction molaire de X; dans le mélange, et [Xi] sa concentration molaire
volumique. Le potentiel chimique des divers états référence dépend alors trés peu de la pression.
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I11.4.3. Potentiel chimique dans le cas de non-miscibilité

11 existe des situations, relativement fréquentes, de non-miscibilité entre liquides.
Dans le cas de non-miscibilité absolue, chaque liquide reste seul dans sa phase; s’agissant d’un
corps pur, il est dans un état confondu avec 1’état de référence et son activité est égale a I’unité :
Wi = i ai= 1
NB: Le cas des solutions liquides réelles peut étre pris en compte, comme dans le cas des gaz.

5. Potentiel chimique des phases solides

L’¢tude générale des mélanges entre solides est encore plus complexe que le cas des
liquides. Nous ne retiendrons que deux cas limites : la miscibilité parfaite (mélange idéal de deux
solides) et la miscibilité nulle.

1. Potentiel chimique des solutions solides idéales

Le cas des solutions solides idéales est assez rare; il correspond a des molécules présentant
de tres fortes affinités de structure (isomeéres géométriques, etc.).

> Activité des états solides: Pour un mélange solide idéal, 1’état de référence pour le i-éme
constituant X; du mélange est défini comme le solide pur X, seul dans sa phase, sous la
pression p, et I’activité¢ du constituant Xja pour expression a;=x;, si Xi désigne la fraction
molaire de X;dans le mélange. Le potentiel chimique de 1’état de référence dépend alors

trés peu de la pression : :
ou? 0
= =y i)
dp Jr

Le potentiel chimique de référence ne dépend donc presque que de la température, avec la

relation :
du
—i) =0
( dl ) ,} )

£

ou s°% est ’entropie molaire du solide i, pur.
I11.5.2. Potentiel chimique dans le cas de non-miscibilité

Dans la majorité des cas, les solides ne sont pas miscibles entre eux. Dans ce cas de non-
miscibilité absolue, chaque solide reste seul dans sa phase; s’agissant d’un corps pur, il est dans
un ¢état confondu avec I’état de référence et son activité est égale a ’unité :

L= o, . —
Wi = Wi ai=1
L’ensemble des résultats ci-dessus est récapitulé dans le tableau ci-dessous:

Etat Expression de 1"activite Etat de réference
Gaz parfait. mélange idéal dgi= % Gaz extrapolé pur sous 1 bar
Gaz en mélange réel gy = {:% Gaz extrapolé pur sous 1 bar
Solution liquide ideale a; :1} Liquide pur sous 1 bar
Solution liquide diluée = :éj Soluté dilué extrapolé a 1 mol- it
Solution solide idéale a; = x; Solide pur sous 1 bar

Activités et états de référence
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e a;=1 pour les solides et liquides purs et les précipités en phase solide d'une solution ;
e aj=l pour les solvants liquides dans le cas ou le soluté est en quantité négligeable ;
e vi=l pour les gaz en faible concentration et les solutions trés diluées.

U Exercice d'application

La masse molaire moyenne en nombre d’un polymere peut étre déterminée par
osmométrie. Dans cette technique, deux compartiments sont séparés par une membrane semi-
perméable ne laissant passer que les molécules de solvant et non les chaines de polymeéres
beaucoup plus grosses. Dans 1’'un des compartiments du cyclohexane (solvant) pur est introduit et
dans I’autre une solution de PVC dans le cyclohexane.

Pour ces deux liquides, on considérera une masse
volumique moyenne identique p = 980 kg:m > 1
s’établit au bout d’un certain temps un équilibre
présentant une dénivellation /4 entre les surfaces des
i liquides des deux compartiments comme indiqué sur le
E schéma ci-contre (g = 9,81 m's?):
|

solvant pur solution
de polymére
r o 3 . E‘.-_,e :
a.Dans un mélange, pour le constituant B, donner I’expression de =

P —
1

b.En supposant le mélange idéal, donner I’expression du potentiel chimique du solvant S, dans le
compartiment de droite, a la pression P, en fonction de la fraction molaire du polymere xp, de la
température, du potentiel standard du solvant et du volume molaire du solvant Vs (indépendant
de la pression).

c.Ecrire la condition d’équilibre chimique pour le solvant dans les deux compartiments de
I’osmometre a une méme altitude a la température 7"et en déduire une relation entre les variables :
R, T g Vs xp hetp.

Solution

Remarque: Le produit pgh correspond a la pression osmotique s’exercant sur les liquides.

a. D’apres la définition du potentiel chimique. nous pouvons dire que :

66
My = & = )

i rSH,‘ ! Tp

o g a (a6 i G
5 = 37 (an) ~n (%)

oP _ OP \on, ) ~ om, \ P
Or par identification avec la relation dG = VdP — SdT , nous en déduisons que IV = (E—E] aune
température fixe (d7= 0). Nous obtenons donc au final : 17 = (2%} (Cette relation démontre

. &P

F A
1R

I’influence de la pression sur le potentiel chimique.
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b. Dans le cas du solvant, nous pouvons établir la relation générale du potentiel d’une
entité sous la forme :
us(T, P) = ps(T) + RT In xs + Vius(P — P°)= p°s(T) + RT In(1 — x,)+ Vius(P — P°)

c. Pour une méme altitude, le solvant est en équilibre entre les deux compartiments, puisque
la membrane semi-permeéable ne laisse passer que ces molécules de solvant.

Le potentiel chimique du solvant est donc le méme dans le compartiment de gauche (ps,)
et dans celui de droite (usz). D’aprés ce que nous avons écrit précédemment, nous savons que le
potentiel du solvant dans le compartiment de droite s’écrit (avec Py la pression dans ce
compartiment): psq (T, P) = us(T) + RT In(1 — x,)+ Vius(Pa — P°)

Pour le compartiment de gauche ne contenant que du solvant pur, nous obtenons (avec la

fraction molaire du solvant pyr ¢gale a 1 et P, la pression %ans ¢e compartiment):o
o7, P) = WOSD) + R In x5 ¥ Vos(Py — PY)= W01 + ns(Pg - P)

L’égalité entre les deux potentiels nous ameéne donc a :pusq (7', P) = psg(T', P)
KOST) + RTIn(1 = x )t VP o~ P) = u* (1) + V P & P)
VmS(Pd = Pg) = _RTll'l(l _)Cp)
Or la différence des deux pressions Py — P, n’est autre que la pression osmotique égale a
pgh. Nous obtenons donc finalement la relation demandée, soit : V,spgh = —RT In(1 — x,).

I11.6. Fugacité et coefficient de fugacité

Plusieurs données expérimentales montrent que de nombreux gaz, dans certaines
conditions, en particulier aux pressions ¢élevées et a basses températures, ne se comportent pas
comme des gaz parfaits. Cela est dii a I’existence de forces intermoléculaires a longues portées et
au volume notable occupé par les molécules devant le volume disponible.

Néanmoins, tous les gaz réels se comportent sous faible pression comme les gaz parfaits.
Cette constatation expérimentale s’explique par I’augmentation de la distance moyenne entre
particules constitutives du gaz lorsque la pression décroit et donc de I’intensit¢ des forces
intermoléculaires qui décroissent avec la distance. Ceci explique pourquoi on pose a priori le
potentiel chimique d’un gaz réel de la forme :

u(T,p) = p* (T)+ RT.ln (Fij

ou f (7, p) est une fonction de la température et de la pression, appelée fugacité et homogeéne a
une pression.

L’intérét de ce choix est, en tenant compte des données expérimentales, de connaitre le
comportement asymptotique de la fonction {4 toute température, [ (7, p) est équivalente & P
lorsque P tend vers zéro. Nous avons donc : limg _, % =1

On introduit éventuellement le coefficient y, sans dimension, appelé coefficient de fugacité
ou coefficient d’activité défini par : y = % et lim, _, ¥=1

Ce coefficient traduit 1’écart au comportement de gaz parfait. A ce stade de notre travail,
I’écriture proposée de u°(7, p) n’apporte aucun progres : elle se borne a tenir compte de fagcon
optimale du comportement asymptotique du systéme aux basses pressions.

» Expression de la fugacité a partir du volume molaire

La connaissance du volume molaire a température fixée, pour différentes pressions permet
de calculer la fugacité et le coefficient de fugacité.
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gp (@ 1n(f)
(%): e [ ;P )T

ce qui s’écrit : d In(f) = - dP i température fixée. Cette relation peut étre intégrée entre deux

valeurs de pression P et Pz :
f" F:

dln(f) = | -2 ar
J 0= J RT

fi E,

ce qui donne apres intégration : In (%] = %j:‘ Vi (T, P)dP
e s i ]

Cette formule permet donc le calcul du rapport de deux fugacités. Pour accéder a la
fugacité et non a un simple rapport, il faut tenir compte du comportement asymptotique du gaz
réel. Pour cela on soustrait membre a membre a 1’égalité définissant din( f), din(F), de fagon a

faire apparaitre le rapport £ /P dont le comportement asymptotique est connu lorsque la pression
tend vers 0. Il vient alors : d In(f) — d1n(P) = ?_T dp — dIn(P],

soit: d In E] = [— ——] dp

ce qui donne apres intégration :f;z d In Ifg] = fF= [’;—T — %j] dp = [ln [E]]i

=L
En choisissant P;= 0 et P> en tenant compte du comportement asymptotique du rapport f (B,
- ol
s nl=| = Mmoo -
nous obtenons : [n [ ] J’c_ [RT ] dP

soit: f (T,P) = Pexp(f_ [ﬂﬁ——\] n{P\]

=
Ainsi, la connaissance de Vim(7, P) a température fixée a partir de valeurs de pressions tres
faibles ou le comportement de type gaz parfait est suivi permet le calcul numérique de f (T, P ).

» Exemple d'application

Calcul de la fugacité d’un gaz réel décrit par ’équation d’état : P('m — b) = RT. Le
volume molaire Vi, s’exprime de fagon explicite en fonction de la température et de la pression:

kT
(28 F
e _~r -
soit: 5 Er
Le rapport de la fugacité a la pression s’exprime donc sous la forme :]n [ ] J’ — dP = —

BT

et donc: JE= ¥y = exp (l;—fj

L’équation d’état proposée ici tient compte du volume propre des molécules du gaz :
I’espace physique effectivement accessible est diminué¢ du volume occupé déja par les molécules
du gaz (la grandeur b est appelée covolume et est d’autant plus grande que les molécules ont un
volume propre important).
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7.  Les fonctions '"potentiel thermodynamique"

Les transformées de Legendre de 1'énergie U sont appelées potentiels thermodynamiques
d'ou: U=U(S,V, N, X).

» Exemple:

e La fonction F est une fonction "potentiel thermodynamique" pour un systéme évoluant a
température constante et n'échangeant aucun travail avec le milieu extérieur.

e La fonction G est une fonction potentiel pour un systéme évoluant a température et
pression constantes et n'échangeant aucun travail autre que celui des forces de pression.

Conditions Travail échangé Fonctions
V,T = Constants nul F=U-TS
T, P = Constantes Travail de pression seulement G=F+PV

Les fonctions "potentiel" relatives a différentes conditions expérimentales

Nom Définition Expression Grandeurs fondamentales |
Energie libre F=U[T] F=U-TS T,V,N, X |
Enthalpie H = Ulp] H=U-+pV | S,p,N, X |
Enthalpie libre | G=U[T,p] | G=U—-TS +pV | T,p,N, X |
Grand potentiel | K=U[T,u] | K=U-T5—uN | T, V,u, X !
Exemples fréquemment rencontrés de potentiels thermodynamiques.
Systéme thermodynamigue Réservoir Variables Exemple de poten-
(P/X) naturelles tiel  thermodyna
migue adapté

Réaction de combustion dans un cylindre isolé ther- | p/V [S, p, N H = f.-’[p]

miguement muni d'un piston libre face & Matmo-

sphére

Compression lente d’un gaz dans un cylindre+piston | T/S T V,N F=U[T]

métallique immergé dans un bain-marie

Réaction de précipitation dans un cristallisoir ouvert | p/Vet T/S | Top, N G =U[T,p|

i 'atmosphére et entouré d'une double-enveloppe de
refrigération

Exemples de couples (systeme étudié/potentiel thermodynamique adapté)

Pour une transformation quelconque, réversible ou irréversible, d'un systéme homogéne de masse
constante n'échangeant que des travaux dus aux forces de pression, il existe les relations
suivantes:
dU= 8Qrév+ §Wrey=TdS—PdV
dH=d(U+PV)=TdS+ VdP
dF=d(U-TS)=—-SdT—-PdV
dG=d(H-TS)=—SdT+VdP
On dit que les fonctions U, H, F et G sont des fonctions caractéristiques des couples de variables:
1. (SetV)pourU,
2. (SetP)pourH,
3. (TetV)pourF,
4. (TetP)pourG.
v Les potentiels thermodynamiques U(S, V), H(S, P), F(T, V) et G(T, P) sont des grandeurs
extensives, proportionnelles au nombre de molécules du systeéme considéré.
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v Tant que le systéme reste fermé cette dépendance au nombre de moles n ou a la masse m
ne modifie pas I'écriture de leurs différentielles ( n ou m restant constant).

v' Cen'est plus le cas si le systéme est ouvert. Le gain ou la perte éventuelle de matiére par
le systéeme modifie son énergie absolue.

Le potentiel chimique est une grandeur intensive, en tant que rapport de deux grandeurs
différentielles extensives. L'expression générale des potentiels thermodynamiques en fonction du
potentiel chimique sont:

U=T§ - PV +nu
H=U+PY = H=TS +niu
F=U-TS = F=-PV+nu
G=H-TS = G=nu

La différentielle du potentiel chimique est égale a dG[n et s'exprime en conséquence en fonction
de I'entropie molaire £et du volume molaire ¥:

di(T, Py = —sdT + vdP
Le report de ce résultat dans les expressions différentielles des fonctions thermodynamiques
conduit aux formes générales :

dU = TdS — PdV + udn
dH = T1dS + VdP + udn
dtt = —SdT — PdV + pdn
dG = -8dT + VdP + udn

Le potentiel chimique est donc quadruplement défini par :

_(oU N HH) 5 aF) N 66’)
= on fg L an Js.p o, —-- “\on, rp

8. Les relations de Gibbs

Rappelons I'équation fondamentale de Gibbs : dU=TdS - PdV. Relation trés utile ou la
pression est constante et la variation de chaleur se fait par celle de 1'entropie.

Ainsi que la relation définissant 'enthalpie: H = U +PV=> la différentielle: dH = dU +VdP +PdV.
et y injectant (premier principe): dU = 8Q -PdV.

NB: Si la transformation est isobare (P= Cte) => dH représente alors uniquement la quantité de
chaleur regue par le systeme fermé: dH = 6Q + VdP.

et en y injectant I'entropie (deuxiéme principe): dH = TdS + VdP. Ainsi:

Q H=PV +U fonction d'état ot nous maitrisons la pression et I'entropic comme variables
indépendantes
O Pour U seule, nous maitrisons 1'entropie et le volume en tant que variables indépendantes.
Nous allons donc utiliser les deux relations suivantes qui vont nous €tre utiles:
dU =TdS - PdV
dH =TdS +VdP
O Energie libre: qui sera donnée par la "relation de Gibbs-Helmholtz": F=U - TS. Donne
simplement la différence entre 1'énergie interne et 1'énergie calorique dissipée a cause de
'entropie a une température donnée. L'idée étant cette fois de controler le volume et la
température comme variables indépendantes.
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O Enthalpie libre: et qui sera donnée identiquement par: G = H - TS :qui est simplement la
différence entre l'enthalpie et I'énergie calorifique dissipée a cause de l'entropie a une
température donnée.

Nous avons donc pour I'énergie libre la forme différentielle: dF = dU -SdT-TdS.
eny injectant le premier principe et deuxiéme principe:
dF = (6Q-PdV)-SdT-TdS = (TdS-PdV) -SdT-TdS = -PdV-SdT

Ainsi, nous voyons que si la transformation est isotherme dF se réduit au travail recu par le

systeme fermé (puisque dT est alors nul).
De méme pour l'enthalpie libre: dG = dH -SdT-TdS.

Eny injectant: dG = (TdS+VdP)-SdT-TdS =dG =VdP-SdT.

Par conséquent, dans le cas d'une transformation isotherme et isobare la variation d'enthalpie libre
est nulle. Nous avons donc quatre relations appelées "équations de Gibbs":

dU =TdS - PdV

dH = TdS + VdP
dF = -PdV-SdT
dG=VdP-SdT
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Chapitre IV: Les équilibres et les facteurs de l'équilibre

1.  Affinité chimique et équilibres chimiques

1. Affinité chimique

Pour une transformation élémentaire d’un systéme ouvert, on a :
dG=VdP-SdT++XZp dn
1 1 1
Si le systeme n’évolue que par transformation physico-chimique, les variations des
quantités de maticre sont liées a I’avancement d§ de la réaction : dG=VdP-SdT+(Xvp) d§
R
Comme G est fonction d’¢état, ona ¥ 1 = [z_'f]
4 atd g T.[
( E_ﬂ est noté A G et appelé enthalpie libre de la réaction.
g r
PO TR

11 en résulte une autre fagon d’écrire dG : dG=VdP - SdT +A G d§

L'affinité chimique -4 (&) d'un systéme pour réaction chimique } o 4. = ¥ 5.5, est:

. . . dG (<)
AM=-860=~ )  wu®= ()

v, :coefficient steechiométrique algébrique.

o

T.F

L’affinité chimique standard A~ est la valeur de I’affinité lorsque tous les constituants sont
dans leur état standard. Elle ne dépend que de la température:

A= —A G = —Z ‘EJ,-j[i_l,-c

1. Lien avec I’entropie produite par irréversibilité

Soit un systéme fermé quelconque éventuellement sie¢ge de la réaction chimique:
Ya.d =¥ [G,. 5, . Aucours d’une transformation élémentaire du systéme, a T et P constants :

dGrp =d(U+PV-TS) = dU+PdV-TdS = 8Q-TdS = -T6S, car dS = 3S;+ 6S,= g + 45,

Comparons avec I’expression de dGr,pdécoulant de la définition de I’affinité chimique:
dGrp=-Ad&. On obtient la relation dite « de De Donder » : Adé= ToS,.

2. Condition d’équilibre

L’équilibre chimique ZaiA; =XPxBxk est réalisé lorsque Grtp est minimum (vis-a-vis de
I’avancement), par exemple, lorsque dGrp est nul ou encore lorsqu’il n’y a plus production
d’entropie par réaction chimique (3Sp=0). Les égalités ci-dessus montre qu’alors, ’affinité
chimique du systéme pour la réaction Zo;Ai=XpkBikest nulle.

« équilibre chimique Xa;Ai=XBkBk réalisé » <1’affinité chimique du systéme pour cette réaction
est nulle : A=0.

IV.1.2. Critere thermodynamique d’évolution spontanée

Soit un systéme hors équilibre, susceptible de réagir selon Xo;Ai=XPxBk. Son affinité
chimique pour cette réaction est donc non nulle.
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Ce systeme peut donc évoluer. Cette évolution, nécessairement irréversible (second principe),
s’accompagne d’une création d’entropie : 6S,>0. D’apres la relation de De Donder, le produit Adg
est donc positif’:
Le sens d’évolution spontanée est tel que 6S,>0 i.e. AdE>0
o si A>0, alors le sens d’évolution spontanée est tel que d&>0 : sens —
o si A<0, alors le sens d’évolution spontanée est tel que d£<0 : sens «—

Remarque: Ceci est conforme au sens francgais du mot « affinité » : si le systéme a
une affinité chimique positive, il va réagir dans le sens —, inversement, si le systtme a une
affinité chimique négative, il va réagir dans le sens <—. En effet, A est algébrique, par convention
c’est Daffinité du systéme pour la réaction écrite de gauche a droite, par exemple dans le sens
direct ZoiA; SZPxBx .

Conséquence: quand une réaction chimique se déroule de fagcon spontanée, dans
des conditions monothermes et monobares, I’affinit¢ chimique du systéme évolue depuis sa valeur
initiale jusqu’a la valeur O si I’équilibre est atteint.

GiE)

— -
.l -'E -+ L

AGE0 5 AGIED

AE)=0 ? AED

evolution—> evolution<

Remarque: 1l se peut que le systetme n’évolue plus par pénurie d’un des constituants ou
parce que la cinétique de la réaction est infiniment lente; on a alors 0S,=0 car d&=0, mais 1’affinité
chimique elle, A, n’est pas nulle et 1’équilibre chimique n’est pas réalisé. Il y a seulement « non
évolution », mais pas " équilibre chimique".

Pour le systéme physico-chimique, nous allons voir que I’on peut également exprimer
I’affinité chimique en fonction de 1’état du systéme, le parameétre qui caractérise 1’état du systéme
étant ce qu’on appelle le « quotient réactionnel Q», lequel s’exprime en fonction des activités des
constituants.



Chapitre IV: Les auilit les le I'équilil
IV.1.3. Expression de I’affinité

En explicitant les potentiels chimiques des différents constituants du systeme, 1’affinité
chimique s’écrit :

A=-AG =—zvjy_]- = -Zvj(p_l,-°+RTlnaj)= —ZVJ—_UJ-“—RTZLnaJ;VJ’ = -Zvjujc'—RTln. Hajij

1. —>vjw'est la valeur de I’affinité quand tous les constituants sont dans leur état standard
(activité 1) : c’est I’affinité chimique standard A’, opposée de ’enthalpie libre standard de
réaction.

2. Le produit (TTa¥) des activités de tous les constituants Cj a la puissance le coefficient
steechiométrique algébrique vj, caractérise I’état du systeéme a I’instant considéré, il est
appelé quotient de réaction ou quotient réactionnel, il est noté Q (ou parfois IT). Q s’écrit
aussi (d’ou le nom de quotient) :

Finalement, 1’affinité s’écrit : .
A=A"-RT InQ avec A’= -vji' 5 -AG’ affinité chimique standard et Q =Ila;" quotient de réaction.

QO Rappel : Pour un gaz parfait a=Pj/P’ ou Pj= (nj/n) P = x;P, n = Znjnombre totale de moles
gazeuses et P =XP; pression totale.
1. Pour une phase condensée seule ou le solvant d’une solution idéale, a;=1.
2. Pour tout soluté d’une solution idéale, aj=cj/c".

2 Exercice d'application:

Soit la réaction No+3H, =2NHs. On donne A’= -A,G ™= - 46,7kJ.mol ",
a) Soit le systéme constitué¢ de 1 mole de N2, 3 de Ha et 2 de NH3 a T=700K, sous P=10bar. Le
systeme est-il a I’équilibre? Sinon, quel est le sens de 1’évolution?

@ Solution

Calculons le quotient de réaction de ce systéme puis son affinité chimique pour la réaction
étudiée.

1

2 2 al 2 2502
axg, _ Png,P7 _ nnp Dt P 2

—

."PD\".E 6 KPO\.E
: : Lot 2] =22[=] =00s33
ag,ay, PPy, 0 nyP” 1APJ) 3P

Q:

A=A"-RT InQ = —29,6 kJ.mol !0 : le systéme n’est pas a I’équilibre. A<0 : I’évolution se
fait dans le sens inverse <.

b) Mémes questions pour le systéme constitué¢ de 1 mole de N», 3 de H, a T=700K, sous P=10bar.

Puisqu’il n’y a pas de NHs, ’activité de NHj est nulle et par suite le quotient de réaction est nul :
Q=0, et I’affinité chimique tend vers + ’infini, elle est positive : le systéme n’est pas a I’équilibre,
il y a réaction dans le sens direct —.

¢) Mémes questions pour le systeme constitué de 3 moles de H> et 1 de NHa.

Le quotient réactionnel tend vers + 1’infini, I’affinité chimique vers — ’infini, elle est négative :le
systéme n’est pas a 1’équilibre, il y a réaction dans le sens <.
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d) Quelle relation doivent vérifier les nombres de moles, P et T, pour que le systéme soit a
I’équilibre?
L affinité chimique doit étre nulle : 0=A=A"-RTInQ:

-

Ar Gc ‘ .

_ -"_ nfz‘le 111012P°3 \ AG®)
| =ew ‘ RT ) |

ol 5

Q= exp[ é |

J L 113H;11N:P3 ) _
Par exemple, si les quantités initiales sont 1 mole de N2, 3 de Hz et 2 de NH3, pour que le

systéme soit a I’équilibre a T=700K, la pression totale doit étre P=128bars.

4. Constante d’équilibre et 1a loi d’action des masses

La constante d’équilibre d’une réaction a la température T, K°(T), est la valeur du quotient
de réaction lorsque I’équilibre chimique est réalisé. A T donnée, elle a une valeur numérique qui
caractérise la réaction étudiée et qui est indépendantes des conditions initiales. Elle ne dépend que
de la température. C’est une grandeur positive sans dimension. La constante d’équilibre de
YaiAi=XpkBx a la température T (K) est:

K (T) =Qéq =[]ajq"

Remarque: les coefficients v; étant algébriques, une constante d’équilibre se rapporte a une
réaction dont le sens est bien précis : la réaction dans le sens—. La constante d’équilibre de la
réaction inverse, (-R), sera I’inverse de la constante d’équilibre de la réaction (°R).

D’apres le second principe, nous avons vu qu’a 1’équilibre, I’affinité chimique du systéme
pour la réaction étudiée est nulle : 0 = A¢qg= A’ - RT InQeq. On déduit, puisque K =Qeq:

K’=exp (A"/RT) = exp (-A:G’/RT), soit (loi d’action des mass):

Commentons les cas particuliers suivants :

> La réaction étudiée et la température sont telles que AG'<0 et |AG’| >>RT : alors K'»1 :
I’équilibre est fortement déplacé vers la droite; les activités des produits sont grandes
devant celles des réactifs; la réaction (dans le sens direct bien siir) est quasi-totale (ou
encore quantitative, ou exergonique) (exemple : H3O"™+OH=2H,0 : K'=10'%).

> La réaction étudiée et la température sont telles que A;G>>RT>0 : alors K'«1 : I’équilibre
est fortement déplacé vers la gauche; la réaction (dans le sens direct) est
thermodynamiquement défavorisée (on dit endergonique); les activités des produits
formés, a I’équilibre, sont trés faibles (mais non strictement nulles si 1’équilibre est
réalisé). (exemple: autoprotolyse de I’eau : 2H,O SH;0™+OH™: K'=10"1%).

> La réaction étudiée et la température sont telles que A/G'=0 : alors K'=1. La température
en question est appelée température d’inversion de la réaction. Pour cette température, la
constante d’équilibre vaut 1. Cette situation est intermédiaire entre les deux cas limites
précédents.

Il n’existe pas toujours de température d’inversion. D’aprés la relation Ti= A;H'/AS™: pour
que la température d’inversion d’une réaction existe, il faut que A:H’ et A;S” soit du méme signe.
La température d’inversion T; d’une réaction : définie par A/G" (T;) =0 ou encore K°(T ;) =1.

5. Critére d’évolution spontanée (de relaxation) d’un systéme

La définition de la constante d’équilibre permet de formuler différemment le second
principe et ses conséquences, donc le critére d’évolution spontanée portant sur le signe de
I’affinité chimique A (de fagcon équivalente bien sir). Pour chercher le sens d’évolution spontanée,

?éls?&?’epé‘éell%ﬂ%?t%eé}n%% cﬁ%%‘flon Q a la constante d’équilibre K (au lieu d’examiner
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Soit un systéme fermé susceptible d’évoluer, T étant fixée. D’apreés la définition de K, on a :
Qéq

A=A"-RTInQ=RTInK°-RTInQ =RT1n%=RTln

1. si Q=K’, alors A= 0 : le systéme est en équilibre chimique, il n’y a pas d’évolution.
2. si Q#K’, alors A#0 : le systéme est hors d’équilibre, les constituants réagissent entre eux :
2 possibilités:
= Q<K' (©A>0):laréaction a lieu dans le sens direct— .
= Q>K° (&A<0): il y aréaction dans le sens inverse «.

IV.1.6. Variation de la constante d’équilibre avec la température (relation de Van't Hoff)

La constante d’équilibre d’une réaction ne dépend que de la température. Pour préciser
cette dépendance, calculons, en utilisant la relation de Gibbs Helmolz, la dérivée par rapport a la
température de (InK') :

cl(anC) _d ."/_
dT  dT\ RT )
La relation de Van’t Hoff est:

RdT\ T J R T?

ArG°"'-|= 1.d{AGY_1 AH

dT RT’
En remarquant que K et In K’ ont le méme sens de variation avec T, on déduit:
1. si AJH™>0 (réaction endothermique dans le sens —), la constante d’équilibre augmente avec
la température .
2. si AJH'<0 (réaction exothermique dans le sens<— ), la constante d’équilibre diminue avec la
température .
3. si AdH'=0 (réaction athermique), la température n’a pas d’effet sur la constante d’équilibre.

Remarque: 1’intégration de la relation de Van’t Hoff entre deux températuresTiet T»

donne :
. T, A H(T
InK°(T,) = InK*(Ty) +I AH My
T, RT-

Lorsque sur I’intervalle de température [T1,T2], I’enthalpie standard de réaction peut étre
considérée comme constante, on peut écrire :

1
InK°(T,)=InK°(T;) - — -—
: : R |T, T,

AT 1 |
T
Cette dernicre relation est trés utile, soit pour calculer une constante d’équilibre a une
températureT», K'(T2), connaissant la constante a une température T, K'(T)), et I’enthalpie
standard de réaction, soit pour calculer I’enthalpie standard de réaction connaissant la constante

d’équilibre a deux températures différentes.

Pour comprendre 1’effet de la pression sur I’état d’équilibre, il faut étudier I’évolution des
quantités de matiere des composés a 1’état gazeux.
O Si la quantité de composés gazeux diminue, une augmentation de pression favorise le sens
direct 1 ;
O Sila quantité de composés gazeux augmente, une augmentation de la pression favorise le
sens 2.
U Sila quantité de composés gazeux n’évolue pas, la pression ne modifiera pas 1’état
d’équilibre.
Nous constatons qu'une augmentation de pression déplace 1’équilibre dans le sens d’une

diminution du volume, soit dans le sens d’une diminution de la quantit¢ de composés a 1’état
gazeux.
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L’introduction d’un constituant actif, donc participant a I’équilibre chimique, dans le
milieu déplace I’équilibre dans le sens de la consommation du composé ajouté.

U Exercice d'application 1

Les molécules comportant une liaison C-H sur le carbone voisin d’un groupe carbonyle
donnent lieu a I’équilibre suivant :

forme énol

Dans le cas de la propanone, 1’enthalpie libre molaire standard relative a cette réaction en phase
aqueuse est A,G° = 40,5 kJ-mol!. Calculer la constante d’équilibre et le pourcentage de forme
énol présente a 1’équilibre, a 25 °C.

On donne constante du gaz parfait : R = 8,314 kJ-mol .

Solution

A I’équilibre, la variation d’enthalpie libre AG est nulle, soit :

AG'"+RTInK" =0avec K" = H”'!“I”
AGY=—RTInk®
donc
o (AGYY 40,5100 \ . g
.I‘K —L.\!.(ﬁ) —L(p(-m} — .-_L)‘(N-HI'

Puisque K~ =[énol]/[céto], nous en déduisons que le pourcentage de forme énol n’est que de
’ordre de 8:10°° %, ce qui est bien évidemment négligeable.

O Exercice d'application 2

La dissociation du peroxyde de baryum a servi a 1’obtention de dioxygeéne avant la mise au

point de la liquéfaction de I’air. On étudie ici la réaction chimique :
2 Ba0y(s) 5 2 BaO(s) + O2(g)

a.Calculer la variance pour un systéme a I’équilibre contenant BaO», BaO et O,; Commenter le
résultat obtenu.
b.Donner I’expression littérale de la constante thermodynamique K° de I’équilibre chimique écrit
ci-dessus.

Diverses expériences ont fourni les résultats suivants, pour la pression en dioxygene a
I’équilibre dans un systéme contenant BaO,, BaO et O, :

T°C 727 794 835 1927
P(bar) [0,166 |[0,497 |0,945 [ 1,245

Dans un récipient indilatable, vide d’air, d’un volume de 2,40 1 on introduit 8,45 g de
BaOx(s). La température est portée a 727 °C. Les gaz sont supposés parfaits. On donne la
constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K ! -mol !
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c.Quelles sont la pression de dioxygene, en bar, et les quantités de BaO»(s) et de BaO(s), en mol,
quand le systéme est en équilibre ?
Au systeme précédent, on ajoute du dioxygene gazeux.

d. Se produit-il une réaction ? si oui, laquelle ?
e. Méme question si I’on introduit de I’oxyde de baryum BaO en petite quantité.

f. La réaction est-elle endo ou exothermique ? Justifier.

g.Que peut-on dire de I’évolution de 1’équilibre si la pression dans le récipient est maintenue
inférieure a la pression d’équilibre ? Quelle est la variance dans ces conditions ?

h.Mémes questions si la pression est maintenue supérieure a la pression d’équilibre.
Masses molaires (en g-mol ') Oxygéne : 16 Baryum : 137

Solution
a.Pour le calcul de la variance, nous utilisons la relation :

J=C+2-p=n—k—-r)+2-9¢
e Nombre de constituants n =3 ;
e Nombre de relations entre ces constituants & = 1, puisqu’ils ne sont liés que par un seul
¢quilibre chimique ;
e Nombre de relations imposées par 1’expérimentateur » =0 ;
e Nombre de phases ¢ = 3, deux phases solides et une seule phase
gazeuse. La variance vaut donc V'=1.
La connaissance d’un seul parametre intensif, la température, permet donc de définir le systéme.

b.L’équilibre chimique étudié permet de trouver I’expression de la constante associée (puisque le
seul composé gazeux est le dioxygene): K =por =P

c.L’énoncé indique que le récipient dans lequel se déroule la réaction est porté a une température
T égale a 727 °C. A cette température, la pression totale P est de 0,166 bar, ce qui correspond
également a la pression partielle en dioxygene po> .

En appliquant la loi des gaz parfaits, nous pouvons déterminer la quantité de dioxygene
correspondant, soit :

V 4 Sx 2 A0.10 3
PV — no,RT = g, — £Y. _ 016610 x 2.40-1¢

RT 8314 x 1000

— 4.79-10" mol

A I’équilibre, la quantité de dioxygéne formée est égale a la moitié de la quantité de BaO
formé, soit : npao=2n02=9,58-10~> mol

Pour BaO», nous calculons d’abord la quantité initiale introduite dans le récipient :
1NBa02 =MBa02/Mpa02=8,45/169=5,00-10"2 mol

Le tableau d’avancement nous permet d’exprimer la quantité¢ de BaO, a 1’équilibre.

2Ba0, - 2Ba0 + O
El 5,00.10 2 0 0
Eq 500.10 2- 25 | 25=19,58.100 | &=4,79.107

Nous en déduisons la quantité de BaO» a 1’équilibre :
nBa02=5,00-10"2 — 9,58:10 3= 4,04:10"2 mol.
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d.Donnons I’expression de I’affinité 4 du systéme : 4 = RT InK'/Q= RT InK /po»
Suite a I’introduction de dioxygéne gazeux, la pression va augmenter, donc le facteur In (K°/po2)
va diminuer.

Le critere d’évolution du systeme est donc que dA4- d§ < 0, donc que d§ < 0. L’équilibre
est donc déplacé dans le sens 2, c’est-a-dire vers la production de BaO».

e.L’expression de la constante d’équilibre K ne faisant pas intervenir BaO, ce dernier étant a 1’état
solide, nous en déduisons que 1’ajout de ce composé ne modifie pas I’état d’équilibre.

f. Nous savons que la constante d’équilibre K est liée a la température par la loi de Van’t Hoff:
dink™ AH
dT  RT?

L’ensemble des différentes expériences menées, dont les résultats sont consignés dans le
tableau fourni avec I’énoncé, indique qu’une élévation de la température entraine une ¢élévation de
la pression totale P, donc de la pression partielle en dioxygene.

D’aprés I’expression de la constante d’équilibre K, nous observons que toute

augmentation de la pression partielle en dioxygéne entraine une augmentation de la constante K,
dln K

donc le facteur —7 = 9.

La variation d’enthalpie standard A est donc positive, la réaction est donc
endothermique.

2.Si la pression est maintenue inférieure a la pression d’équilibre, le systéme évoluera
constamment vers la production de dioxygéne. La réaction devient alors totale dans le sens 1.
Nous obtenons le méme résultat en utilisant 1’évolution de 1’affinité A4 :

K A
A = RTIn— = RT In—=2
Q Paoz
PUSIUE po2 = poucy, 2101 R In JT = = 0. L’affinité 4 est donc positive et le systéme évolue
Pz

dans le sens 1.

Pour le calcul de la variance, nous utilisons la relation: V'=C+2 -w=m—-k—r)+2—¢
Nombre de constituants 7 = 2, car BaO» a entierement réagi ;

Nombre de relations entre ces constituants k£ = 0, puisque la réaction est totale ;
Nombre de relations imposées par I’expérimentateur » =0 ;

Nombre de phases ¢ = 2, une phase solide et une phase gazeuse.

La variance vaut donc V' =2.

Y VVY

h. Nous répondons a cette question de la méme maniere que précédemment. Si la pression est
maintenue supérieure a la pression d’équilibre, le systetme évoluera constamment vers la
consommation du dioxygene. La réaction devient alors totale dans le sens 2.

En utilisant la variance ¥, nous obtenons que po2 > pox(q), alors RT In MTG—L = 0.

L’ affinité A4 est donc négative et le systeme évolue dans le sens 2.
Calcul de la variance : V=C+2—o=(n—k—r)+2 —o.
* Nombre de constituants n = 2, BaO; et le dioxygene en exces ;
* Nombre de relations entre ces constituants £ = 0, puisque la réaction est totale ;
*  Nombre de relations imposées par I’expérimentateur » =0 ;
* Nombre de phases o= 2, une phase solide et une phase gazeuse.
La variance vaut donc ici encore V' =2.
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2.  Equilibres chimiques
1. Equilibre vrai

C'est un état d'équilibre pour lequel toutes les variables d'état restent constantes au cours
du temps. Mais, tous les flux, y compris celui d'énergie doivent étre nuls => l'uniformité de la
température sur le systeéme.

Le systeme ne doit pas étre bloqué par les frottement (faux équilibre) => sa tendance a
I'évolution doit €tre compens€¢ uniquement par la valeur déterminée des actions qu'il subit a
l'extérieur.

L'équilibre vrai doit étre bien distingué des états stationnaires, qui impliquent des flux,
bien que les valeurs des variables d'état y restent aussi constantes au cours du temps. La notion
équilibre vrai est elle méme étroitement liée a celle de transformation réversible.

2. Equilibre Thermique

Un systeme est en équilibre thermique lorsque les variables macroscopiques qui le
caractérisent (P, T, ...) ne varient plus au cours du temps. Un systéme est dans un état d’équilibre
s’il ne présente aucune tendance non compensée a un changement d’état.

Un systéme n’est pas dans un état d’équilibre si un changement d’état peut survenir
spontanément, soit par des perturbations finies ou infinitésimales imposées au systéme soit par des
perturbations internes au systeme (fluctuations de la densité par exemple).

On peut faire une analogie avec la mécanique. En mécanique, on étudie la fonction énergie
potentielle qui doit étre minimum a 1’équilibre et en thermodynamique, on étudie 1’équilibre via
des considérations sur les potentiels thermodynamiques. Si I’on poursuit cette analogie, on voit
qu’il existe différents types d’équilibre :

Q stables, c’est-a-dire correspondant a minimum global d’énergie (point A de la
figure ci-dessous);

U instables, c’est-a-dire tels que pour toute perturbation infinitésimale autour de la
position d’équilibre le systéme a tendance a s’¢loigner de celle-ci (point B);

L métastables, c’est-a-dire localement stables mais globalement instables (point C),
ce qui signifie que si la perturbation autour de la position d’équilibre n’est pas trop
importante, le systéme retourne vers cet état d’équilibre, mais que si la perturbation
est trop importante, le systeme évolue vers un autre état d’équilibre plus stable
(pointA);

Q stables contraints, c’est-a-dire que le systéme est stable grace a I’application d’une
contrainte extérieure, mais qu’il devient instable si cette contrainte est relaxée
(point D)

Les perturbations dont on parle pour écarter le systtme de son état d’équilibre initial
peuvent correspondre soit a des forces extérieures (pression par exemple liée a des vibrations),
soit a des variations locales. Bl

ko

_ “D
/52

-
Différents états d’équilibre mécanique
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La condition de stabilité s’écrit : AS < 0.

Puisque, d’apres le second principe, 1’entropie d’un systéme isolé¢ ne peut pas décroitre,
cette condition traduit I’impossibilité d’évolution thermodynamique du systéme, ce qui signifie
bien que cet état d’équilibre est stable.

» Exemple I1:

On considere un récipient rempli de gaz initialement a 1’équilibre a la température T. On
suppose que le systeme est isolé. On imagine une transformation vers un état tel qu’une partie du
gaz perd une quantité d’énergie infinitésimale dq et se trouve a une température T - 3T et que
I’autre partie du gaz gagne cette méme quantité d’énergie (systeme isolé) et se trouve a une
température T + 8T.

La variation d’entropie correspondant a cette transformation NS

ag oq -0
T+6T T—6T
Cette transformation est donc impossible et I’équilibre initial
est donc stable.

58 —

» Exemple 2:
On s’intéresse a la réaction de décomposition de I’hydroxyde d’aluminium :
2 AI(OH)s(s) = Al203(s) + 3 H20(1)
On donne :
ArG'HO(1) = —236,6 kJ-mol !
ArG°Al(OH)3(s) = —1 128 kJ-mol !
ArG°AlLOs(s) = —1 583 kJ-mol !

Laffinité standard de cette réaction se calcule a partir des variations d’enthalpie libre
molaire standard des produits et des réactifs de la réaction, soit :
A°=2ArG aonp— ArG anos— 3ArG 70
=(2%x=1128) — (—1583) — (3%x—236,6)
=36,8 kJ-mol .

La valeur de I’affinité standard étant positive, nous en déduisons que 1’équilibre est
déplacé dans le sens 1, c’est-a-dire vers la décomposition de I’hydroxyde d’aluminium. Ce
composé est donc instable.

Le signe de 4 permet de prévoir I’évolution ultérieure du systéme :
v’ si 4> 0, le systéme suit une relaxation (retour a 1’équilibre) par évolution dans le sens 1
ou—: la quantité de produits augmente (sauf si un des réactifs est en quantité limitante);
v’ si 4 <0, le systéme suit une relaxation (retour a I’équilibre) par évolution dans le sens 2 ou
< la quantité de réactifs augmente (sauf si un des produits est en quantité limitante);
v' enfin, si 4 =0, le systéme est resté a I’équilibre (au moins au premier ordre); cet équilibre
est indifférent a la modification qu’on lui a imposé.
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U Exercice d'application

L’ammoniac est synthétisé industriellement a partir de dihydrogéne H et de diazote N, selon la
réaction en phase gazeuse : N> + 3H>S 2 NH;s,

a.Calculer la variance de cet équilibre. Commenter le résultat.

On donne I’expression de I’enthalpie libre standard de réaction pour la transformation précédente,
exprimée en kJ'mol~! : A,G (T)=-91,88 + 0,198T.

b.Quelles sont les valeurs de A, H° et A, S°, supposées indépendantes de la température? Justifier
qualitativement le signe de A, S°.

c.Expliquer par un raisonnement qualitatif I’influence d’une €lévation isobare de la température
sur le rendement de la synthése de I’ammoniac.

d.Donner I’expression de D’affinité chimique A4 de la réaction précédente, pour un systéme
contenant du dihydrogene, du diazote et de I’ammoniac a température ambiante 7, en fonction de
A.G° (T), de la pression totale P et de la quantité de matiere de chacun des constituants.

e.Utiliser cette expression pour prévoir I’influence d’une augmentation isotherme de pression sur
le rendement de la syntheése de I’ammoniac.

Solution

a. Pour le calcul de la variance, nous utilisons la relation : v=C+2 —@o=(n—k—r)+2 —¢
Nombre de constituants n =3 ;

*Nombre de relations entre ces constituants k = 1, puisqu’ils ne sont liés que par un seul équilibre
chimique ;

* Nombre de relations imposées par 1’expérimentateur » =0 ;

*Nombre de phases ¢ = 1 puisqu’il n’y a qu’une seule phase gazeuse.

La variance vaut donc V=3.

La connaissance de trois parameétres intensifs permet donc de définir le systeéme.

b.L’expression de la variation d’enthalpie libre standard est de la forme : A,G° = A.H° — TA,S°. 1l
nous suffit de rapprocher cette expression de celle donnée dans 1’énoncé pour obtenir la variation
d’enthalpie standard et celle d’entropie standard : A,G° (T) = —91,88 + 0,198T
A H° =—91,88 kJ-mol !
A, S°=-0,198T

La variation d’entropie standard est négative, ce qui signifie qu’il y a eu diminution du
désordre. En effet, nous remarquons que la synthése de I’ammoniac fait passer le nombre de
moles de gaz de 4 a 2, ce qui entraine une diminution de 1’entropie S.
c.Le signe négatif de la variation d’enthalpie H nous indique que la synthése de I’ammoniac est
exothermique. D’aprés la loi de Van’t Hoff, une ¢lévation de la température va déplacer
I’équilibre dans le sens endothermique, c’est-a-dire ici dans le sens 2. Le rendement de la synthese
de ’ammoniac va donc diminuer.

d. Ecrivons la relation donnant I’affinité chimique 4 en fonction du coefficient de la réaction Q :
A=A°—RTInQ=-AG°(T) —RTInQ

D’apres 1’équation bilan de la syntheése de I’ammoniac, nous pouvons donner 1’expression
de O: Q0= (Pnm)’ /Prna(Pr2)’

Exprimons maintenant les différentes pressions partielles en fonction de la pression totale
P du mélange et des quantités de matiere n : P/nwo—=PNu3/nNnm3=Pny/nno=Puy/nn2
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avec niot= nNu3 + nNe t nm2
Nous pouvons donc remplacer les pressions partielles dans I’expression de Q en faisant
apparaitre la pression totale P et les quantités de matiere des différentes especes chimiques :

P*niu,
- R
= ] 2.7 4 2
Q - (PI\-HS) e it —=r P ”NH; Moy = I ”;\'H; 2
= 3 3.3 3 Aon R T
pN: [!)Hg} P”.\" P ”H* ”ll\’. f g ”;\:”H: P Hf\:ﬂ[_{:

ot
Nous obtenons donc I’expression de I’aftinité 4 en fonction des différentes grandeurs

demandées dans I’énoncé :
A=—-AG°(T)— RTIn Q=—A,G° (T) — RT In(1/P* )(n*nm3/mnani’ ) 1 »

”i\ll n

e. L’expression précédemment obtenue peut Iégérement étre modifiée en :

1 nyy.
A=-AG(T)— RT In — 10202

e
= —AGYT)— RTIn =22 n2, +2RTIn P
1N, .
Nous observons donc que si P augmente, le facteur InP augmente également. L’affinité 4
va donc augmenter, ce qui aura pour conséquence de déplacer 1’équilibre dans le sens 1, donc
d’augmenter le rendement de la synthése en ammoniac.
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Chapitre V: Solutions et modéles des solutions

1. Grandeurs molaires
1. Grandeur molaire d’un corps pur ou d’un mélange de corps purs
Corps pur : constitué d’un seul type de substance (H>O, HCI, CaCOs etc..) .
Corps simple : constitué d’un seul type d’atomes (He, H», Fe etc..) c’est aussi un corps pur...
» Soit un systéme o constitué de » moles d’un méme composé .
» Soit une variable extensive Z de ce systeme (volume, fonction d’état U, H, S etc..) .
» Soit Z,,1a variable ramenée a une mole de composé : Z =n Zm.
>

Soit z une grandeur extensive (masse, volume...) , dZ =Z, dn ou dn représente la variation
de la quantité de matiére et Z, est appelée grandeur molaire. Z = [ Zy,. dn.

Dans le cas d’une phase uniforme, Z, est constante en tous points. Z=n.Zn
Remarque : si le systtme comporte plusieurs phases, on définit les grandeurs molaires de
chacune des phases . La notation Zy, peut aussi étre écrite Z.

» Exemples
Le volume molaire : V,,=V /n en L /mol
La masse molaire : M= m/n en g /mol

Remarque : la concentration molaire par exception ne correspond pas a cette définition. Une
grandeur molaire est une grandeur intensive puisque c’est le rapport de deux grandeurs extensives.

Pour préciser qu’il s’agit d’un corps pur on ajoute ’exposant*: Z" =n Z
e Pour un mélange de corps purs {/,2 ...i...k}

Z =%¥niZ i dou Z i, estlagrandeur molaire du composé puri

Si le systéme o est en évolution : variation de la quantité de matiere:
Soit: Z = G (enthalpie libre) : G = G (P.T,n)
8 E 8
dG = (52 )ra dP+ (52 )pn AT+ (5= )rpdn .
e Pour n moles de corps purs : variation élémentaire d’enthalpie libre :
dG™=-S"dT + V'dP+p"dn
avec: ' = (Eai“ Yrp et u* = Gm : Potentiel chimique du constituant pur.

V.1.2. Etat standard
L’¢état standard est un état de référence conventionnel (presque toujours hypothétique).

O Pression de référence ou pression standard
On fait jouer un role privilégié a une pression de référence particuliere appelée pression
standard P° dont la valeur vaut P° =1 bar = 10° Pa.
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Remarque : les réactions chimiques ont presque toujours lieu a la pression atmosphérique, valeur
proche de P°.

U Etat standard d’ungaz

C’est le gaz parfait associ¢ (de méme formule chimique) pur et sous la pression de
référence P° .

U Etat standard d’un solide ou d’un liquide

@ Corps pur solide ou liquide

L’état standard correspond a 1’état physique le plus stable du corps pur sous la pression de
référence P° = 1 bar . Il faut naturellement préciser la température. Exemples: Cgraphite, N2, Ho,...

2 Solutions

L’état standard d’un composé dans une solution solide ou liquide differe selon la nature,
soluté ou solvant, de ce composé€.
e Le composé est le solvant : 1’état standard correspond alors au composé pur a I’état solide
ou liquide.
e Dans une solution diluée, le composé joue le role de soluté : son état standard est défini

comme 1’¢tat de ce composé dans une solution supposée infiniment diluée sous P° avec la
concentration C°=1mol / L.

Résumé :

Etat Standard

Gaz Gaz parfait sous P° = 1 bar = 10° Pa.

Liquide ou solide seul dans sa phase | Corps pur correspondant a 1'état physique le plus stable sous P°

Solution solide ou liquide

e C(Cas dusolvant e Corps pur liquide ou solide correspondant sous P°.
e C(Cas dusoluté e Solution infiniment diluée de concentration C°= 1 mol/L

Remarque: Il n'y a pas de température standard mais il y a des états standard ) chaque
température.

V.1.3. Grandeurs molaires standard

On appelle grandeur molaire standard d’un constituant la valeur de la grandeur molaire de
ce constituant pris a 1’état standard c’est-a-dire sous P°.

Q@ Exemples
1. Capacité calorifique molaire standard
Co= nCpm° et Cy= n Ciyn°
ot Cpm® et Cym® représentent les capacités calorifiques molaires standard en J. K 'mol™! .
Elles dépendent de la nature du corps. Leur valeur est de 1’ordre de quelques dizaines de J.K!
mol!.

(e)
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O Cas des gaz parfaits : C,- Cy= R (constante des gaz parfaits). Le rapport C,/ Cy dépend de
I’atomicité des gaz.
U Cas de corps a I’état condensé : Cp = Cv car la pression a peu d’influence sur le volume. C,
et Cy varient peu avec la température.
Les tables fournissent les valeurs de Cp0s° pour les corps purs et pour les ions a 298K en J.K'!
mol !
Convention spéciale pour les ions: C°, (H 4q ) = 0, toutes les caractéristiques standard de H',q sont

nulles.
Pour un corps donné, Cpz0s° ~ C pos = C*5r298 ~ Cp (si T n’est pas trop différent de 298K).

2. Enthalpie molairestandard

Grandeur molaire ou X = H°; grandeur molaire standard notée : H®, Elle s’exprime en
Jmol!. Les enthalpies molaires sont peu influencées par la présence d’autres corps. Les
enthalpies molaires varient (peu) avec la température : on peut calculer leur variation avec la loi
de Kirchhoff: Cp=dH /dT
L’influence de la pression est négligeable : H°=H"

i@ Convention :

Les enthalpies molaires standard sont données dans les tables a 298K. A 1’état standard et
pour T = 298 K: H°9g =0 pour tous les corps purs simples; de méme pour I’ion H'yq . Ex : Cq
,02,... Une correction de température est possible grace a la relation de Kirchhoff qui donne par
intégration : H°t= H%93+ C, (T-298)

Calcul de I’enthalpie d’un systéme comportant différents corps dans des conditions de T et
P: pour n moles de corps pur : H°r= n; H"’~ n; H%

Pour un systéme formé de différents corps purs, les enthalpies s’ajoutent : H = on Hf
Si les corps sont mélangés, I’enthalpie est peu différente : H = X, n.H, ~X,n, H ~ X.n, H,,

V.1.4. Grandeurs molaires partielles

Soit Z une fonction extensive définie sur le systéme étudié (V, U, H, S, G, F etc...). On
peut définir Z a partir de 2 variables intensives (en général P et T) et de variables de composition
(n;, x;, P;, C;) des constituants du systéme.

Les grandeurs molaires partielles apparaissent lorsqu'on exprime les grandeurs d'état dans
un systéme de variables de Gibbs (T,P, ..nj, ...).

» Exemplel

A T et P constantes, on mélange n; moles d’eau (volume molaire Vi,) avec n, moles

d’éthanol Vo m. Les 2 constituants sont liquides. L’additivité simple des volumes initiaux d’eau et
d’alcooldonne: V. =n; Vim+tn Vom

Enréalitt V'=n; V' jn+tm V" 3 # V (volume réel mesurd).

Pour avoir la méme écriture formelle entre le volume total théorique (simple additivité) et
le volume réel, on écrit : V=n; V| tn; V»
V*l,m £V, et V*z,m #V,. Vet V sont les volumes molaires partiels des constituants (1 = eau et
2 = alcool) sous les mémes conditions P et 7.
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» Exemple 2

Sous 1 atm et a 25°C 50 cm® d’eau et 50 cm? d’éthanol donnent un mélange de volume 97
cm’. La contraction de volume provient des interactions (principalement des liaisons hydrogéne).
7=7Z (T P, nj, ....): Smt une evolutlgn infiniment I()ietlte du systeme ( dP, dT, dn;).

d ( )Tnl dP + ( ar )P ni dT Zl_ °2

an:  T.Pnj#ni i
> AT et P dZpr = Zio(¥ (.:_ )T,P,njzni A

» Pour 2 constituants n;et ny: dZpr = (;—21 )rpa2 dn

On écrit : dZpt = Z1dn; + Zodn, d'ou Z; et Z> sont les grandeurs molaires partielles du systeme.
k
Zi= (;TZ )rpn Soit:dZpr=2Xi=1 Zidni.

V.1.5. Expression de la fonction Z

On va intégrer la relation dZp= %i-1* Zidn; grace a I’application du théoréme d’Euler.
Z ¢étant une fonction extensive, si toutes les quantités de matiere n; sont multipliées par un nombre
quelconque A, Z est également multiplié par A. Les grandeurs intensives P et 7' ne dépendant pas
des quantités de maticre ne sont pas modifiées.

11 en résulte :AZ=Z ( T, P, An;). Si on dérive les 2 membres de cette égalité par rapport a A:
(O(AZ)/oN)=Z= Xi 0Z/0(Ani) d(Ani)/dA = Z; 0Z/0(An;) 1; .

Cette propriété est valable quelle que soit la valeur de A#0. En particulier pour A=1:Z =
Xini0Z/oni= Zin; Z;.

Cette relation relie la grandeur extensive Z aux différentes grandeurs molaires partielles Z;
et aux quantités de matiere n;.

> Relation de Gibbs-Duhem

On différencie I’expression précédente : dZrp=2%i (ni dZirp) + Zitp) dnj).
Avec : dZrp = Zi-1* Zirp) dni. Il vient: Zin; dZirp) =0

La relation de Gibbs-Duhem lien entre elles les différentes grandeurs molaires partielles.
Remarque : a partir de : dZtp = Zi-1* Zitp)dn; Avec : x;= nl/ Yinjet Zmrp)= Ztp/ Zinjon obtient
(fractions molaires au lieu de nbre de moles): dZmrp)= Zi=1*Zix; et : Xixi dZitp)= 0.

V.1.6. Grandeurs massiques partielles

Formellement Z'; au lieu de Z;: Z; = (0Z/0n;)tppnjet Z'i= (0Z/0mi)t,pmi . Avec m;: masse du
constituant i .
(0Z/0m;) = (0Z/0n;) (Oni/ Om;) mais : (Oni/ 6m;) = 1 / Mjmasse molaire du constituant i, donc :
=7/ M;.
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Grandeurs molaires partielles

Grandeurs massiques partielles

%= (53

L T.Pnj

d
= (Jri )

i’ 1r.pmj

T Zi n; ZE(P.T_]

] _ r
Zpr = Er‘ m; Z{'(P.T_}

dZpr = Zi(:l Zi’{_P,T)dnf

] _ k '}
dZpr = Xiz1 Ziemdmy

XingdZyrpy =0

X xide(T.P'} =0

YixidZjpry =0 x| fraction massique

V.1.7. Grandeurs de mélange

Les grandeurs de mélange représentent les différences entre les propriétés d'une solution et
celles d'un mélange mécanique des composant ayant la méme composition globale.

Soit 1 mole de mélange homogene: xa mole de A et xg mole de B:
(xi (est la fraction molaire de i ) = n; /ny +ng).

QU Meélange de A et B en deux étapes:
Dans le cas d'une solution parfaite, 1'enthalpie et le volume de mélange sont nuls tandis
que l'enthalpie libre de mélange est: AGyn= RT X x; In x;.

e Avant mélange, le systetme est composé d’une fraction molaire de A et de B séparées . Loi
des mélanges : G1 = xaGatxsGsg;

e M:¢élange, des constituants A et B du systtme —L’énergie libre de Gibbs ne reste pas
constante pendant le mélange: G2 = G+ AmixG d'ou AnixG : variation d’énergie libre due au
mélange de A et B.

Gi=Hi-TS: et Go=Hz -TS; = AGuix=(Hz-Hj)-T(S2 - S1)
AmixH = (H2 - Hi) Chaleur absorbée ou dégagée au cours du mélange .

AmixS = (S2 - S1) Variation d’ entrop1e caus¢e par le mélange.
Ama Z =2 niZi - % nlz 2 nj (Zl Z i,m =X njAmaZi.

Amelzl = Z:1 nj AmelZl ng AmelZl +1np AmelZZ

AmaZ1 représente la variation de la grandeur extensive Z quand on ajoute une mole du
constituant (1) au mélange en maintenant tous les autres paramétres constants.
AmelZm = AmaZ / n (ramenée a une mole de mélange).

Comme pour ZietZ'i,ona:dAnaZpr= Zi AmaZict,p)dn;
d AmelZm = 21 AmelZi dxi i nj dAnaZi=0 ou ZiXiAmeZi= 0.

V.1.8. Grandeurs molaires partielles de mélange
Il est par ailleurs commode de définir des quantités molaires partielles pour les grandeurs

de mélange. En tant que grandeurs molaires partielles, les potentiel chimiques peuvent en
particulier etre exprimés en fonction d'enthalpies et d'entropies molaires partielles: pi=H, — T 5.
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En notant H® et S° les enthalpies et les entropies du pole i de la solution, et AH . et
AS,,; les grandeurs molaires partielles de mélange de composant i dans la solution, on écrit:
H, = H + AH
Comme uf = HS — T SF, le potentiel chimique a la forme:
He = uC_ ﬂEm:’ - T ﬂgm:’ = uC_ RTln a, .
Cette expression est particulieérement importante en modélisation des solutions puisqu'elle relie
l'activité d'un composant a ses enthalpie et entropies molaires partielles.

'5:': 5;_ ﬁEm:’-

Mmi 2

V.2. Grandeurs d'exces

Une grandeur d'exceés XE

exprime 1'écart entre une grandeur thermodynamique extensive X"d'un mélange liquide réel et la
méme grandeur thermodynamique extensive X9 d'un mélange liquide idéal aux mémes pression,
température et composition : Grandeurs d'exces: XF= Xt -x5id

Une grandeur d'exces est par construction €également une grandeur extensive, il est donc possible
de définir une grandeur molaire d'excés X° pour le mélange et une grandeur molaire partielle

d'excés ¥ pour chacun des corps présents dans le mélange.

Les relations suivantes sont également vraies entre grandeurs molaires et grandeurs
molaires partielles, respectivement réelles, de la solution idéale et d'exces :
TL =xLid L FE
R = AL
Note : la méme démarche est en théorie applicable a toutes les phases, gaz, liquide ou solide.
Neéanmoins, elle est surtout employée pour les phases condensées liquide et solide. Dans ce
dernier cas il faut bien entendu considérer dans ce qui suit une solution idéale solide, constituée a
partir des solides purs, et un modele de coefficient d'activité spécifique aux solides.

» Calcul des grandeurs d'exces

Pour l'enthalpie libre G, l'identité des potentiels chimiques et des enthalpies libres molaires
partielles permet d'écrire :

G = ub= u'® + RTloy: = G° + RTIny?

Le deuxiéme terme est donc 1'enthalpie libre molaire partielle d'exces :
Enthalpie libre molaire partielle d'exces : Gf = RTlny'GF = RTIlny"

A partir de I'enthalpie libre d'excés, toutes les autres grandeurs d'excés peuvent étre calculées :

8GE

e 5= - [E'L] , entropie molaire partielle d'exces, calculée par l'une des équations
- TPz
d'état ;
e HE = GE+ TSE, enthalpie molaire partielle d'excés ;
- Lo . . \ . \ o '
o VE= — (EL‘] , volume molaire partiel d'exces, calculé par 1'une des équations d'état ;
L oF £1q
o TUF = HF — PVF énergie interne molaire partielle d'exces ;
o FF = G — PV, ¢nergie libre molaire partielle d'excés.
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Le théoréme d'Euler sur les fonctions homogenes du premier ordre s'applique aux
grandeurs d'excés puisque ce sont des grandeurs extensives, avec n‘nombre de moles et

zlzraction molaire de chacun des N corps i présents dans le mélange liquide :

Grandeur d'exces : XE = E\f: 1 H}E__E
Grandeur molaire d'excés : X* = XL,z X X* = XL,z K]

L'enthalpie libre d'exces a donc une importance particuliére dans le calcul des propriétés
des phases condensées :
Enthalpie libre d'excés : G* = XL, ntGF = RTZ'L, nlIny;
Enthalpie libre molaire d'exces :
GF = XL,z Gf =RTXL, z'Iny;G" = XL,z Gf = RTXL, z/ Iny;

> Exemple

Si on mélange 1 litre d'eau avec 1 litre d'éthanol, on obtient un volume total V d'environ
1,92 litre. Le volume idéal Vi¥est de 2 litres et le volume d'excés V *VZest de —0,08 litre, il y a

contraction du volume. Le mélange eau-éthanol n'est donc pas une solution idéale, il présente
d'ailleurs un azéotrope que la loi de Raoult ne peut pas représenter.

V.3. Modéles des solutions idéales

Systéme binaire de 2 constituants: 1 + 2 = solution quelconque = il existe trois modes
d'interactions entre des molécules:

1-1, L 2-20, W1-2(=2-1),
Solvant Soluté Solvant-soluté

e Si:l1-1=2-2= 1-2:seraéquivalente a ces deux modes d'interactions. (1 -1)=(2 -
2) = (1 - 2): dans ce cas la solution est appelée solution idégle: cette solution existera
lorsque les deux constituants 1 et 2 du mélange sont de structure chimique voisine.
(Exemple: solution binaire Benzéne + Toluéne).

V.3.1. Modéles des solutions diluées

Pour ces solutions a forte dilution du soluté 2 dans le solvant 1, les interactions 2-2 sont
supprimées du fait de I'¢loignement entre ces molécules 2 .

Ce comportement obéit a des lois simples dites lois des
solutions diluées: lorsque x2<< 0 et x;>>0: les interactions
moléculaires sont dues seulement aux molécules du solvant = la

solution se comporte une solution idéale.

NB: Si les interactions 1 - 1 # 2 - 2 (cas général), le comportement de la solution sera plus

compliqué: cas des solutions réelles.
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= Donc la selution idéale, toute solution dont le potentiel chimique des constituants obéit a une
loi analogue a celle du potentiel chimique des gaz parfaits en remplagant P; par x; !9 ©vs°D qui sera
notée par X;donc: dui= RT d In x; ou bien pi= pi°+ RT In x;

Avec: x;: fraction molaire de i dans la solution idéale, liquide ou solide. u;°: peut dépendre de T et
de P, mais, indépendant de x;.

Parmi les solutions idéales, on distingue:
o Solutions parfaites: Elle se comportent de fagon idéale dans tout le domaine de
concentration: les lois des solutions idéales étant vérifiée pour toutes les valeurs de x;.
o Solutions diluées ou trés diluées: Toutes les solutions tendent a devenir idéales a hautes
dilutions, mais la loi des solutions idéale cesse d’étre vérifiée si la concentration des
solutés n’est plus assez petite.

Une solution idéale est un mélange dont la variation de I'énergie libre de mélange (AGm) est
uniquement induite par l'entropie de systeme (ASm). Les variations d'interactions entre les
composants sont inexistantes entre les composants purs et mélangés (la contribution enthalpique
est nulle, AHy, = 0).

Dans le cas de systtme avec de composants de faible masse molaire et de volumes
molaires égaux, (ASm) peut s'exprimer par: ASyn = -k (n1 + n2) (x1 In (x1) + x2 In (x2))
oun; et x; sont respectivement le nombre de molécules et la fraction molaire du composant 1i.

Les grandeurs de mélange prennent une forme particulierement simple dans le cas des
solutions idéales. En particulier, il n' y a ni variation de volume, ni échange de chaleur avec
l'extérieur lors de la formation d'une solution idéale.

Avi=0 Amix V=0 Api=RTInxi = AnxG=RTZnilnx;
Ahi=0 Amix H=0 Asi=-RInxi = ApS=-REnilnx
Gaz Solution
Mdélange de G.P (P) =Solution idéales (x;) (x;"4°"s°D)
dui= RTdInP; (ou pi=p; +RTInPy/P;) dpi= RTdlnx;
Mdélange de G.R (f) SSolutions réelles (a;)
d,le: Rlenﬁ avecﬁ=yiPi d,u,: Rlenai avec a;= Yixi

V.3.2. Solutions réguliéres

Le mode¢le de solution réguliere est peut étre le modele de solution réelle le plus souvent
employé pour les non-électrolytes.

Supposons que les enthalpies de mélange soit symétriques par rapport a la composition et
qu'on puisse les représenter par I'équation: AHm=x (1 -x) W

Ou W est un parametre d'interaction qu'on ajustera de maniere a reproduire les données
expérimentales. Comme cas le plus favorable a la miscibilité, supposons enfin que l'entropie de
mélange et celle de la solution parfaite. L'enthalpie libre de mélange a alors la forme:

AGn =x (1 - x)W + RT Z x;In x;. C'est celle d'une solution réguliére.

La notion de solution réguliere a été premicrement introduite par Hildebrand et Scott. Ces

auteurs ont établi que le AGn d'une solution régulicre est égale au AGn d'une solution idéale (T

ASp) plus un terme entl}alpique (AHp). Ce dernier peut étre exprimé en termes d'un échange
d'énergie: W = —gqy + T815 — E£qa.

Ou g;; est I'énergie €lémentaire d'interaction entre le composant i et j. A partir de cette
équation, le AHm peu alors étre calculé par : AHm = (n1 + n2) zw (X1 X2).
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Ou z est un paramétre de coordination. Dans le cas de liquide de faible masse molaire, la
valeur de zw est une fonction de la composition et de la température.

Les forces moléculaires qui contrélent 1'énergie d'interaction (w) sont les interactions de
type: dipole - dipdle induit, dipole - dipdle, Ion - dipdle , Acide - base et liaison hydrogéne. A
partir de 13, nous pouvons définir le AGy, d'une solution réguliére comme:
AGn = (n; + n2) zw x1x2- kKT(n; + n2) (x1 In(x1) + x2 In(x2)).
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Chapitre VI: Les diagrammes de phases binaires

1. Diagramme d'un corps pur

Le corps pur se présente sous une ou plusieurs de
ses phases solides, liquide et gazeuse, en fonction des
conditions de pression et de température.

Le diagramme triangulaire précise le vocabulaire
employé pour désigner les divers changements d’état. Le \ . '
plan T -P est divisé en trois régions (selon Clapeyron). frr O
Dans chacune des régions la variance est V=2. On peut eenerl
donc y fixer P et T arbitrairement sans modifier la nature

de la phase.
Ces trois régions sont séparées par les courbes de sublimation (S), de fusion (F) et de
vaporisation (V).
» Exemple P
[l .
| piston
L’eau liquide se transforme en vapeur a la pression vapeur d'eau "

atmosphérique normale lorsqu’on la chauffe de
facon quasi statique (pas d’air au dessus du piston,

seulement de la vapeur). — Eau liquide

Généralement, un corps pur existe sous une seule phase pour une pression et une

température données, sauf :
e au point triple, ou les 3 phases coexistent a une température et une pression données (Ce
point est unique). La notion de point triple s'applique principalement aux diagrammes de

phase des corps purs.
e pour un couple (pression, température) correspondant a un changement d'état (ou transition

de phase) soit :

o entre 2 phases solides : transformation entre 2 variétés allotropiques ;

o entre une phase solide et une phase liquide : fusion - solidification ;

o entre une phase solide et une phase vapeur (gaz) : sublimation - condensation ;

o entre une phase liquide et une phase vapeur : vaporisation - liquéfaction ; la courbe
de changement d'état liquide-vapeur s'interrompt en un point appelé point critique,
au-dela duquel le corps ne présente plus qu'une seule phase fluide, plutdt proche
(du point de vue de ses propriétés physiques) d'un gaz aux pressions inférieures a
la pression critique, plutét proche d'un liquide aux pressions supérieures a la
pression critique.

o Le point critique d’un corps pur est le point du diagramme température-pression
ou s'arréte la courbe d'équilibre liquide-gaz. Le long de cette courbe (qui part du
point triple solide-liquide-gaz, généralement noté T), la différence de  masse
volumique entre liquide et gaz, p1— pg, diminue jusqu'a s'annuler au point critique.

En ce point, généralement noté C en frangais, toutes les propriétés des deux phases (indice
de réfraction, chaleurs massiques, etc.) deviennent identiques. Aux températures et pressions
supérieures a celles du point critique on ne peut plus distinguer une phase liquide d'une phase gaz,
on passe continlment des propriétés d'un liquide (2 haute pression et relativement basse
température) a celles d'un gaz (a relativement basse pression et haute température) : le corps pur
est alors qualifi¢ de fluide supercritique.

55 -



Chapitre VI: Les di e ol bingi

Si I'on fait varier la température et la pression de telle sorte que le point représentatif dans
le diagramme température-pression se déplace sans franchir la courbe d'équilibre on n'observe
qu'une évolution continue, méme si 1'on part d'un point du domaine liquide pour arriver a un point
du domaine gazeux. C'est seulement au franchissement de cette ligne qu'on peut observer une
transition de phase liquide — gaz (vaporisation) ou gaz — liquide (liquéfaction).

Lorsque toutes les phases représentées correspondent a des états physiques différents, on
parle parfois de diagramme de changement d'état.

Pa

Solide

Pod
cridgue

Liquidle

Vapeur

Poml tiiple

Exemples de diagrammes de phase de corps pur et graphique tridimensionnel volume-
température-pression

pression {atm

(=
B
H
H
'
1
'

A

~

P e [l

o0

Diagramme de phase de I'eau

1" cas: Une phase unique d’un corps pur:

C=1eto=1,lavariance est V=2 => P et T d’un gaz parfait peuvent étre fixées
arbitrairement.

v" Toutes les autres variables intensives sont alors déterminées. Une situation analogue est
valable pour un fluide quelconque. Cela signifie qu’il existe une équation d’état, relation
entre la masse volumique, la température et la pression.



Chapitre VI: Les di e ol bingi
2¢m¢ cas : Un mélange de deux gaz parfaits:

NB: Le mélange de gaz parfaits < un gaz parfait de masse molaire M.

v" Un mélange de deux gaz a 1’équilibre thermodynamique constitue une seule phase : C = 2
eto=1,V=3. => P, T, et la proportion moléculaire peuvent étre fixées arbitrairement
=> la détermination de la masse volumique du mélange gazeux, p, sa chaleur spécifique
molaire, les pressions partielles ainsi que 1’énergie interne d’une mole de mélange.

3%me cas: Deux phases d’un méme corps pur:

Une phase liquide en équilibre avec une phase vapeur. C=1letp=2=>V=1.

v' Pression fixée => I’équilibre liquide vapeur ne peut étre obtenu qu’a une température
précise.

v Réciproquement, la pression a 1’équilibre est une fonction de la température. Elle est
appelée ’pression de vapeur saturante”. P;=Py(T ).

v" De méme I’équilibre entre le liquide et le solide intervient a la pression Ps= P¢(T ). La
relation peut étre inversée sous la forme Tr= Tr(P ). Trest la température de fusion a la
pression P.

v' L’équilibre solide-gaz conduit lui aussi a une température de sublimation qui est une
fonction de la seule pression. la courbe (V) se termine au "point critique.

4°m¢ cas : Equilibre triphasé solide-liquide-vapeur d’un corps pur ”point triple”

v" Un seul constituant et trois phases sont en présence : V = 0 => Aucune variable intensive
n’est susceptible d’étre fixée arbitrairement. Cela signifie que cet équilibre ne peut se
réaliser que pour une pression Pret une température Tt fixées (point triple: les trois phases
sont effectivement présentes). Pour I’eau, T3 =273, 16K et P; =623Pa.

En régle générale, les courbes de changement d'é¢tat P = f(T) sont croissantes. Une
exception notable est celle de I'eau, pour laquelle la courbe de fusion-solidification est
décroissante (ceci implique que la glace flotte sur I'eau liquide).

VI.1.1. Relation de Clausius-Clapeyron

Cette relation différentielle établit, de facon implicite, la relation entre température et
pression pour 1’équilibre entre deux phases o et S.

Considérons deux phases a et S caractérisées par des entropies molaires absolues Smq et
Smp, des volumes molaires Vs et Vimp et des enthalpies molaires Hmq et Hnp . La condition
d’équilibre entre les deux phases s’écrit : ' (T, P) =1’ (T, P). : :
L’égalité des deux fonctions implique 1’égalité des différentielles : du . (T, P) =du (T, P).
soit : — Sma.dT+ Vine.dp = — Smp.dT + Vinp .dp. o s s

Cette relation, dite de Clausius-Clapeyron se met sous la forme :z7 — |

r IE
“m.E—*m.o

La chaleur latente de changement d'état Lo—,p a la température T est la quantité de chaleur
qu'il faut fournir a 1'unité de masse du corps pur (a la température T et a la pression d'équilibre P)
pour le faire changer d'état a la méme température et a la méme pression.
La valeur de Loérg est __lié__e a la pente de la courbe de pression de vapeur saturante par la formule

de Clapeyron: zr ~— rav
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avee ©

e Lop: chaleur latente égale a AH, g (variation d'enthalpie) de changement d'état effectué
a pression constante ;
e AV : variation du volume molaire " au cours du changement de phase.

ap AE =
donc:— = — oudAH, . = TAV—.

Remarque: pour la fusion, la pente de la
courbe P = f(T) est trés forte car AV est petit => le
liquide et le solide ayant des volumes peu
différents. c-a-d la température de fusion varie peu
avec la pression. Donc L ou AH est toujours positif
pour la fusion (on doit chauffer) et le signe de la
pente est positif en général car Viiquide™> Vsolide -

O -

T
Plusieurs expressions de cette relation peuvent é&tre proposées pour les différents
changements d'état et noter que pour la vaporisation, AV =V,- V= V- 0= %pour une mole).

aF AH ., @b DeH dink
donc—= — P soit—= — = :
gr  RT® T  RTC a7
Pour la vaporisation d'un corps, cette formule s'écrit: 228 _ 2fvap | P étant la pression de

aT RT"
vapeur saturante.

Pour tous les corps purs Liusion, Lvapor €t Lsubli SOnt superieurs de 0 puisque Syapeur™ Sliquide™
ssolide donc on peut déduire qu'au point triple on a Lsubli = Lvapor + Liusion.

Le long de la courbe de vaporisation, comme Vga> Viiquide €t que Lyvapor>0 la relation de
Clapeyron entraine que 1’on a toujours dP/dT >0. Idem pour la courbe de sublimation. Par contre
cela n’est pas toujours valable pour la courbe de fusion car il arrive que le liquide soit plus dense
que le solide.

En particulier, pour 1’eau c'est l'inverse et la pente est négative (dP/dT)sion<O: les glacons
flottent sur le liquide.

VI.1.2. Exercice d'application

On note p*q(T, P) et u*p (T, P) le potentiel chimique du corps pur dans chacune des deux phases.
Meme s'il s'agit de phases condensées, ces potentiels chimiques dépondent de T et P.
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a.Quelle relation existe-t-il entre p*
correspondante?

- Phase 111
Le PTFE est un polymére qui o

présente un diagramme de phase 6 e
complexe puisque quatre formes
allotropiques différentes ont pu étre
décelées en fonction de la
température et la pression.

Phase 1

Pression (k bar)

1.Que représentent les frontiéres

P=f(T) des différents domaines?

2.0n se place a 1'équilibre entre deux 0
phases a et 3.

~ Phase IV

. | I |
20 40 G0 80 100

Température ( C)

b.On se déplace de dP et dT tout en se maintenant sur la courbe d'équilibre; en déduire une
relation entre dP, dT, les volumes molaires V*,, V*get les entropies molaires S*,, S*s des corps
purs.

C.En déduire l'expression de la chaleur latente de changement de phase des deux phases et de la
pente de la courbe. Aq—pgH = TAu—pV (Z—f )sur la courbe d'équilibre (r€lation de Clapeyron).

2. Que signifie une pente positive?

3. Quels sont les changements de phase du PTFE observables sous la pression 1 bar?

Solution

1.La température de changement d'état d'un corps pur est fixée dés lors que l'on impose la
pression. Vice versa, la pression pour laquelle le changement d'état intervient est fixée si 1'on
impose la température. Les frontieres P = f(T) sur le diagramme représentent la relation qui existe
entre pression et température a 1'équilibre de changement de phase:

O Sur la frontiére, on a équilibre entre les phases concernées;

O En dehors de ces frontiéres on a rupture d'équilibre. On se trouve alors dans le domaine
d'existence d'une seule phase.

2. a. A 1'équilibre du changement de phase a=[3, on a égalité des potentiels chimiques:
H (X(Ta P) =u B (Ta P)

b. Tant que l'on se maintient sur la courbe d'équilibre P= f(T), cette égalité¢ reste varie. En
différenciant par rapport aux variables T et P, sur la courbe de changement d'état, on a dp* =dp” B.
Soit: V',dP-S" (dT=V" (P -S" dT.
c. On tire de I'égalité précédente que, sur la courbe de changement d'état du corps pur:
dP/dT =S" - S™o / V' - V' =A 43S/ AgspV.

Par ailleurs, 1'égalité des potentiels chimiques & 1'équilibre du changement de phase p* (T,
P)=p" (T, P)domne: H',-TS"# H p-TS p<=> (H - H )=T(S" 2 S" ).
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<= Aa_ﬂ}H:T Aa—)ﬁv(dP/ dT)surla courbe d'équilibre -

3.Si, par rapport a une frontiere le domaine 3 apparait a droite du domaine a, il faut augmenter la
température (4 pression constante) pour passer de o a 3, le changement de phase est alors
endothermique: Aq—sH>O0.

Si, par ailleurs, la pente de la courbe P = f(T) est positive, on peut en déduire que Aqy—pV>0: le
volume molaire de la phase B est donc plus grand que celui de la phase a ou encore, puisque:
volume molaire = masse molaire/ masse volumique, la masse volumique de 3 est plus faible que
celle de a.

4. On trace une horizontale pour P=1 bar. On observe les changements de phase:
o Il — IV vers38°C;
o [V—lvers44°C.

2. Diagrammes d'équilibres binaires (mélanges binaires)

Cette partie concerne les équilibres physiques de mélanges de deux composés A et B. Pour
décrire les compositions de ces systémes, l'utilisation des fractions est plus commode. Lorsque
l'on a un systéme composé de deux corps purs, le systéme peut étre sous plusieurs formes :

o entierement solide, chaque corps cristallisant séparément ;

e enticrement solide, les deux corps étant parfaitement mélangés sous la forme d'une
solution solide ou d'un compos¢ défini, appelé eutectique, eutectoide, péritectique ou
péritectoide selon la maniére dont il se décompose en chauffant ;

e meélange solide-liquide ;

e entierement liquide, sous la forme de deux liquides non miscibles (émulsion), ou d'un seul
liquide parfaitement homogene (une seule phase, solution) ;

o mélange liquide-gaz (aérosol, ou bien gaz au-dessus d'un liquide) ;

e gaz (un gaz est toujours homogene pour de faibles variations d'altitude).

VI1.2.1. Condition d’équilibre entre phases

Nous nous intéressons aux équilibres de systémes a deux constituants A et B pouvant
exister sous différentes phases. Ces constituants vont se distribuer entre deux phases notées 1 et 2.
La condition d’équilibre a T et P constant s’écrit : dG = dG * dG = 0.

L’enthalpie libre d’une phase est reliée aux potentiels chimiques de ses composants :

dn + dn + dn + dn =0
MA1 1’1A1 MBl 1’1B1 uA2 nAZ HBZI 1’1B2

oun ...n sontles nombres de moles de chaque constituant dans chaque phaseet it ... sont
Al B2 Al B2

leurs potentiels chimiques.
Le changement d’état du systeme exprimé par dG et dG est le passage d’une petite
1 2

quantité¢ d’un des deux composants de la phase 1 a la phase 2, sans que I’autre composant soit
altére.
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Ainsi, si dn  moles de A sont transférés de 1 a 2, le changement den estdn =-dn
Al A2 A2 A

1
Comme le composant B n’a pas bougé, le résultat de 1’équation précédente est p = p . Si on
Al A2

applique le méme argument pour le composant B, on a Al En général, pour n’imporfe quel
nombre de composants dans le systéme biphasique, la condition d’équilibre chimique s’écrit : [ =
o quel que soiti

Les potentiels chimiques sont analogues aux potentiels thermiques et mécaniques qui
fournissent les conditions d’équilibre T = T Lt P n P y

Les états ci-dessus sont composés soit d'une phase unique (par exemple liquides miscibles
ou gaz), soit de plusieurs phases hétérogénes. On peut tracer de méme I'état d'un systeme en
fonction de la pression, de la température et de la composition.

p _ p T T
T fixé p fixe

diagramme diagramme

isotherme isobare

X X} — —x A X X — —_—x A

Forme des diagrammes binaires
VI1.2.2. Diagramme liquide - vapeur
Soit une solution idéale (systéme binaire de deux constituants 1 et 2 en équilibre avec sa
phase vapeur contenant ces mémes constituants.
. N . ‘" Phase vapewr (gaz parfaits)
@ + @ 4 Phase liquide (solution idéale)

Expérimentalement RAOULT a observé dans ce systéme d’étude, une relation entre la
pression partielle du gaz P; et sa fraction molaire x; dans le liquide, tel que:
Pi= x4 Py=Cette loi est appelée loi de RAOULT

Avec: Pi: pression partielle ou pression de vapeur saturante ou tension de vapeur d'un
constituant 1 dans un mélange gazeux. P : pression de vapeur saturante ou tension de vapeur
saturante de i pur.

VI1.2.2.1. Diagramme d’équilibre isotherme idéal

On appelle diagramme binaire isotherme le tracé, a température 7 fixée, de la pression
d’équilibre en fonction d’une fraction molaire ; il est donc formé de deux courbes : courbe
d’ébullition et courbe de rosée. Ces deux courbes correspondant a la méme ordonnée et a deux
variables de méme dimension en abscisse ; on les trace sur un méme systeme d’axes.
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L’équilibre isotherme idéal liquide-vapeur d’un tel mélange peut étre représenté par 4
variables : la température T, la pression P, la fraction molaire du constituant 1 en phase liquide, x;
et la fraction molaire du constituant 1 en phase vapeur, yi. En peut établir 1’équation de la courbe
d’ébullition: Pw= f(xi, 1iq) et 1’équation de la courbe de rosée: Piw= f(Xi, vap) pour tracer le
diagramme binaire ci-dessous.

Les trois domaines (L, L+V et V)
contiennent chacun les deux
constituants 1 et 2

PU Y Pue=f{x) a T constante

La courbe d’ébullition donne la
po composition de la phase liquide:
i Xilig= f(P)

v ' : -La courbe de rosée donne Ila
‘ composition de la phase vapeur:
0 ool Xivap= f(P)
&~ X, X -

Q Interprétation physique de la courbe d’ébullition et de la courbe de rosée

v Si on part du point My, en diminuant la pression de maniére isotherme, pour un mélange
liquide binaire (1) et (2) , il y aura début d’¢bullition du mélange liquide binaire au point
M; . Les vapeurs obtenues ont la composition donnée par N1, soit Xni.

v Si on part du point M’o, en augmentant la pression de maniére, pour un mélange gazeux
(1)et (2), il apparaitre une 1&re goutte de liquide au point M». Cette goutte de liquide aura
la composition donnée par N, appartenant a la courbe d’ébullition, soit xno.

» N.B: d’aprés ce diagramme, le constituant le plus volatile est (2) car il a, a I’état pur, la
tension de vapeur saturante la plus élevée . P°; > P°;: le mélange gazeux est plus riche en
constituant (2) le plus volatile. Le mélange liquide est plus riche en (1) moins volatile.

VI1.2.2.2. Diagramme d’équilibre isobare

De la méme fagon que 1’on trace des diagrammes d’équilibre isothermes, on peut tracer
des diagrammes d’¢équilibre isobares.

' P = Constante I

. l|' T F
Gaz | Gaz:d=1v=3v=2
T T
. N Liquide + Gaz :
. Liguide + Gaz H=2 v=2 v =1
! e
1 e,
[ = I J.
: : —, <
! Liguide o - S Liguide :d=1,v=3v"=2
| Ta !
{ X Xy X{_‘h g temps
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o Dans les diagrammes isothermes, la courbe de bulle (qui sépare le domaine diphasique du
domaine liquide) est toujours au-dessus de la courbe de rosée : on favorise I’apparition de la
phase liquide en augmentant la pression.

o Dans les diagrammes isobares, la courbe de bulle est par contre en-dessous de la courbe de
rosée : on favorise la phase liquide en abaissant la température.

o Enx;=y1=0, les deux courbes se rejoignent a la température d’ébullition du corps (2) pur a la
pression considérée, en x; =y; = 1 on trouve la température d’ébullition du corps (1) pur.

Si les formes des diagrammes isothermes et isobares sont similaires, il n’y a pas de
construction géométrique simple qui permette de passer de I’un a I’autre : ils ne contiennent pas la
méme information expérimentale.

NB: l'un des applications des diagrammes liquide- vapeur est la distillation. les diagrammes
isobares permettes de calculer le nombre de plateaux théoriques qu'il faut pour faire une
séparation par distillation.

O Exercice d'application

Le changement d’état des mélanges binaires O»-N, s’¢étudie grace au diagramme isobare (P
= 1 bar) d’équilibre liquide-vapeur (température en fonction de la composition molaire en

dioxygene) :

T(K)

90k

Tv |
80

Ly (0
0 M 1

a.Peut-on considérer les mélanges O>-N> comme idéaux d’apres ce diagramme ?
b. Quelles sont les phases en présence dans les domaines I, I et TII ?
c. Que représente 1’ensemble des points de la courbe (a) ?
d. Quels noms donne-t-on aux courbes (a) et (b) ?
e. On considere n moles d’un mélange de composition xm, que 1’on porte a la température Tm. Soit
n’ le nombre de moles de mélange en phase liquide. Montrer que n* . AB = n-AM.
On considére sous une pression constante égale a 1 bar, une tonne d’un mélange liquide constitué
a 40 % de diazote et a 60 % de dioxygene (air enrichi en dioxygeéne, pourcentage molaire).
f. A quelle température commence 1’ébullition d’un tel mélange ?
g.A quelle température faut-il arréter I’ébullition pour récupérer un liquide contenant 75 % de
dioxygene (pourcentage molaire) ?
h. Quelle masse m" de liquide récupére-t-on ? Masses molaires (en g'mol-1) : O =16 N = 14.
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Solution

a.Ll’aspect du fuseau quasi régulier montre un mélange proche de I’idéal. Nous pouvons donc
considérer que les interactions entre les molécules de dioxygene et de diazote sont identiques, et la
solution se comporte donc quasiment comme un liquide pur.

b.S’agissant d’un diagramme liquide-vapeur, 1’¢lévation de température fait passer le mélange de
I’¢état liquide a 1’état gazeux.

Nous en déduisons que le domaine I est celui de la phase liquide, le domaine II est un mélange
liquide-vapeur, et le domaine III contient la phase vapeur.

c.La courbe (a) représente I’ensemble des points pour lesquels apparait la premicre goutte de
liquide lors du refroidissement de la vapeur.

d. La courbe (a) est la courbe de rosée, la courbe (b) la courbe d’ébullition.

e.D’aprées la position du point figuratif M sur le diagramme, nous observons qu’il y a un mélange
des deux phases (liquide et vapeur). Le nombre de mole n du mélange se répartit donc en phase
vapeur (n") et en phase liquide (n"), soit la relation : n = n"+ n*
Cette relation peut donc s’écrire pour le seul dioxygéne : n(02) = n" (02) + n*(0y)
Si nous appelons les fractions molaires en dioxygéne x” et x” respectivement pour la phase vapeur
et la phase liquide, nous obtenons alors la relation : (x” n") + (x £ nt) = n-xm
avecn”=n — n*

Relation qui se transforme donc en : nf (x £ — x” ) = n(xy — x")

La différence x* —x” correspondant au segment AB, et la différence x)s —x” au segment AM,
nous obtenons finalement la relation demandée : n’ -AB = n-AM

Remarque

Cette relation représente le théoréme des moments qui s’exprime plus souvent sous la
forme :n*MB+n"MA = 0. Ce théoréme permet, en fonction de la position d’un point figuratif dans
le diagramme binaire, de connaitre la répartition de la quantité en phase vapeur et de celle en
phase liquide.

f.La composition du mélange indique une fraction en dioxygene de x = 0,60. La premicre goutte
de vapeur apparait donc a une température de 83 K.

gl faut trouver la température pour laquelle la fraction molaire en dioxygene est de x = 0,75.
Nous obtenons sur le diagramme une température proche de 85 K.
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v 042 060 075

VN
ntVL = nVN = nt = n =n

=

(0,6Mo,) + (0,4My,)

VN m VN
VL (0,60Mo,) + (0,40My,) VL
B 1106 (0,60 — 0,42)
(0,60 x 32) + (0,40 x 28) (0,75 — 0,42)

=n

= 1.8-10% mol
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V1.2.2.3. Diagrammes binaires non idéaux (équilibre azéotrope)

Un gzéotrope est un équilibre liquide-vapeur tel le liquide et la vapeur aient la méme
composition. La situation d’azéotropie est assez fréquente, et a d’importantes implications
pratiques.

L’azéotrope est, par définition, un point de rencontre entre la courbe de bulle et de rosée. Ces
deux courbes ne se croisent pas (sur un diagramme isotherme, par exemple, la courbe de bulle
reste toujours au dessus de la courbe de rosée), mais elles sont simplement tangentes ['une a
I’autre .

P=1atm

| T=40°C

140 : s e e P

1 0 .
a]. 4 .0

Azéotropie : binaire propanol (1) - eau (2)

On peut démontrer qu’un azéotrope est forcément un extremum commun des courbes de
bulle et de rosée (donc que la tangente commune est horizontale).
e on parle d’azéotrope positif lorsque qu’il s’agit d’'un maximum dans le diagramme
isotherme (ou un minimum dans le digramme isobare).
e on parle d’azéotrope négatif s’il s’agit d’'un minimum dans le diagramme isotherme (ou un
maximum dans le diagramme isobare). Les azéotropes positifs sont de loin les plus
fréquents.

NB: 1l n’est pas possible de séparer les constituants d’un mélange azéotropique par distillation
liquide-vapeur : en effet, dans les conditions azéotropiques, les deux phases ont la méme
composition, des deux constituants ont la méme volatilit¢ (la méme tendance a passer en phase
vapeur).

» Exemple: H,SO4 est un azéotrope négatif du systéme H>O/SO3
L'alcool a 95% est un azéotrope positif du systeme H,O/C,HsOH.

O Exercicel

Soit le mélange binaire chloroforme (1) - acétone (2) . On a relevé sous P=1 bar les points
anguleux (Bget Or en °C) sur la courbe d'analyse thermique.

X2 |0 0.0510.1 02 |03 [036(04 (05 (0.6 (0.7 [0.8 |09 |1

O 61.7 | 62 62.3 163.8 |64.2 | 644 [ 64.1 | 63.5 |62 60.4 | 58.5 | 57 |56.2

Or | 61.7 [63 [633 |64.1 [643 |64.4 643 |64.1 163262 |60 |58.2]562

Tracer l'allure du diagramme binaire isobare. Préciser la nature des phases présentes dans les
différents domaines.
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Solution:
i F | bar [ b
B5 4 z Gaz
i - P """\-\. -
yo O
/ S
= o,
1 T
%,
Liquide )
EF
i E:'

Le systéme chloroforme-acétone présente un az€otrope a maximum de température au point Z (X2
=0.36, 6 =64.4°C).

Entre les courbes de rosée et d'ébullition se trouve le domaine d'équilibre liquide-vapeur.
U Exercice 2

Soit le mélange binaire eau (1)-méthanol (2).

On donne, sous la pression, sous la pression de 1 bar, les courbes d'analyse thermique pour
différentes valeurs de x», fraction molaire en méthanol.

Construire le diagramme binaire d'équilibre liquide-vapeur et préciser la nature des phases
présentes dans les différents domaines.

= - JAH A Y

.. lomps
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Solution :
Les courbes pour x2 =0 et xo= 1 permettent de déterminer les température de changement d'état

des corps purs.

- la premiere rupture de pente correspond a l'apparition de la premicre bulle de gaz.
- L'ébullition commence, le point représentatif du systéme se trouve sur la courbe d'ébullition.

- La second rupture de pente correspond a la disparition de la derniere goutte de liquide.

- Le point représentatif du systéme se trouve sur la courbe de rosée.

_—

=
i

TeeTems

Les courbes d'analyse thermique permettent donc de construire, point par point les courbes
d'ébullition et de rosée. Entre ces derniéres se trouve le domaine d'équilibre liquide-gaz.

VI1.2.2.4. Diagramme isothermes de liquides non miscibles

Le cas présenté ci-dessus correspond a un mélange complétement idéal, lorsque les deux
composants Xi et X> ont une structure moléculaire suffisamment voisine. Nous allons maintenant
décrire le cas exactement opposé, lorsque les deux composés ont des structures moléculaires
totalement différentes, empéchant la formation d’un mélange dans la phase liquide.

Lorsque la vapeur est présente en méme temps que les deux phases, la pression est fixée par la
donnée de la température a une certaine valeur que nous noterons p*. Elle est bien siir différente
de p’| etp ; nous alors montrer qu’elle est plus élevée que la plus grande de ces deux valeurs.

Par contre, la présence simultanée de la phase vapeur et d’une seule des deux phases
liquides donne en général un systéme divariant ; on peut donc espérer a nouveau tracer une courbe

d’équilibre.
Considérons par exemple un systéme a I’équilibre formé de Xi et X> dans la phase vapeur,
et de X1 seulement dans la phase liquide. Ce systéme est caractérisé par :

OL /74 14 oF -"ILTP
iy ()= =47 (T')+RTIn——
’ i g 2o
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Notons alors que :

0L

¥
X P

X ] (T) —,u?r[_f_}
Po RT
est une constante ; la courbe donnant p en fonction de x"1 (branche de la courbe de rosée) est

encore une portion d’hyperbole. Comme x¥ < 1, p > p*l sur cette courbe.

pi(T)

=]
1 0

In

p r
T fixé
1 P
|
1) éb. : )
| p
I I
! |
I |
I I
I I
I I
y 5] | 1
1 1
| 1
| +——3 P
1 | 2
|
: I~
I 1 5 )
 J | o
X 1t 1 Iy

Diagramme binaire isotherme, cas de non-miscibilité

Le tracé de deux branches de la courbe de rosée, tel qu’il est présenté sur le diagramme de
la, montre une intersection pour le seul point pour lequel les trois phases peuvent coexister ; ¢’est
le point de pression p’déja cité.

U Interprétation d’un diagramme sans miscibilité

v' L’ébullition d’un mélange liquide de composition x; commence a la pression p” ; la pression
restera égale a cette valeur aussi longtemps qu’il le faudra, pendant que la composition de la
phase liquide change par ébullition d’une quantité croissante de vapeur a la composition x .

v Comme x; > x', le mélange liquide contenait X; en excés par rapport a cette composition
particuliere; le liquide finit ainsi par contenir X seul, et la pression peut alors diminuer.

Par exemple, lorsque le mélange atteint la pression des points P; et P'3, la
composition de la phase vapeur est donnée par le point P3, tandis que le liquide est un
corps pur (P'3).

v" Lorsque 1’ébullition est terminée, la vapeur reprend bien sir au point Psla composition du
mélange initial.

On retrouve donc I’interprétation générale proposée ci-dessus pour les diagrammes idéaux,
a condition de remplacer la courbe d’ébullition par la réunion de trois segments de droite.
Le point de coordonnées (x*, p) est, dans le cas particulier de la non-miscibilité, un point
azéotrope.
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VI1.2.2.5. Diagramme isobare de liquides non miscibles

Lorsque les liquides sont non miscibles, chaque liquide est pur dans sa phase. Un
hétéroazéotrope est un systeéme hétérogeéne liquide (2 phases) en équilibre avec sa vapeur.

On peut aussi considérer que la courbe d’ébullition correspond a la droite horizontale pour
la température puisqu’elle sépare le domaine d’équilibre liquide =vapeur du domaine liquide (ici,
deux liquides non miscibles).

En dessous de la température se trouve le domaine biphasé du constituant A liquide et du
constituant B liquide

P = Constante T

Ale) +BlO) ! ‘
|

0 Xii
Diagramme binaire isobare, cas de non-miscibilité

Le seul domaine monophasé est le domaine du gaz (au-dessus de la courbe de rosée).
Deux domaines d’équilibre liquide = gaz apparaissent sur le diagramme :
O a gauche : le constituant A liquide pur et la phase gaz ;
Q a droite : le constituant B liquide pur et la phase gaz.
Les points sur la droite horizontale a caractérisent un systéme triphasé contenant A liquide pur
d’une part, B liquide pur d’autre part et la vapeur.
La courbe d’ébullition est scindée en deux et se superpose aux axes verticaux des corps purs.

U Exercice d'application

Le mélange binaire LiCI-KCl donne un eutectique a 7= 625 K, sous la pression standard,
pour une composition de 55 % (en masse) en KCl. On supposera les deux solides non miscibles et
le mélange liquide idéal.
a.Donner la composition en fraction molaire de KCI du mélange eutectique.

b. Quel est I’intérét d’utiliser un mélange de composition de I’eutectique ?

c.Donner I’allure « approximative » du diagramme binaire liquide-solide isobare en fonction de la
fraction molaire de KCI. Nommer les courbes.

d.Quelles sont les especes et leur état physique dans les différents domaines du diagramme ainsi
que sur I’isotherme 7= 625 K?

e. Comment ces diagrammes binaires sont-ils tracés expérimentalement? Détailler succinctement.
Masses molaires (en g-mol ') : Mci1= 35,5 Mx= 39,1 M= 6,9.

Températures de fusion sous 1 bar : Trs(LiCl) = 883 K Ts(KCl)= 1043 K.
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Solution
a. Nous allons transformer la fraction massique de KCI @ en fraction molaire x;.

_— Myl B nxcMke
) == = P
myel + Mo (MkaiMker) + (Arict My )
- 74.6nkcy — 055

(74.6ngcy) + (4240101500 )
soit o = 1.44ngo

~ NKCl _ NKCl L 0.41
Al — == e = .
Hgc) + HLicl Hgc) + |.-|-—]-HKC| 2.44

La fraction molaire en KCI du mélange eutectique est donc de 41 %.

b.Le mélange correspondant a [’eutectique est le mélange possédant la température de
solidification la plus faible. C’est également le seul mélange qui se comporte comme un corps
pur.

De plus, la composition de [’eutectique ainsi que sa température de cristallisation sont
parfaitement définies.

c.Le diagramme a I’allure classique d’un binaire de deux solides non miscibles en équilibre avec
une phase liquide.

La courbe supérieure est la courbe de liquidus, c’est-a-dire la courbe qui indique la composition
de la phase liquide. Les deux droites verticales a gauche et a droite correspondent aux droites de
solidus et s’arrétent aux températures de fusion des deux solides (respectivement LiCl a gauche et
KCl a droite).

d. La composition des différents domaines ainsi que leur nature physique sont données sur le
diagramme ci-dessous :

IM3 K

Liguide + NiCl salide

NiCl solide + KCl solide

S >
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e. Pour déterminer les diagrammes binaires, on étudie les courbes de refroidissement de différents
mélanges. Ces courbes de refroidissement changent de pente lors du passage de liquide a solide,
puis présentent un palier a la température de I’eutectique, pour continuer a refroidir ensuite.
Chaque courbe permet donc de déterminer le diagramme point par point.

VI.2.3. Diagramme liquide -liquide (les liquides ne sont pas tous miscibles)

le 1 TT

Quand il y a une miscibilit¢ partielle,

diagramme isobare (T, x) montre la courbe de
r e . e e, 2 1 phase liquide
démixtion isobare (ou miscibilité réciproque) qui sépare
deux zones. / N
\
[—— A][._[_‘,! — B dtm
|

Si on prend un mélange M a la température T, il
va se séparer en deux phases: une phase de composition

VAR

XA et une autre de composition Xg.

[ 1 |
/L/ liquides n¢n-miscﬂhleﬁ\ Xp

Py
L

0
A pur

X

1
B pur

» Exemple: Le diagramme de phases du mélange binaire n-hexane et nitrobenzéne présente
une température critique Tc de 295 K est obtenue pour une fraction molaire de nitrobenzene
égale a x = 0,6, et la symétrie de la courbe dans les solutions régulicres est perdue.

single phase

295

Tenperdure, K

273

0 0.8 1
male fraction nitrobenzens

Diagramme de phases pour le systéme nitrobenzéne n-hexane.
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VI.2.4. Diagramme liquide -solide

Pour un mélange simple de composés totalement miscible & 4

a 1'état liquide et a 1'état solide, le diagramme isobare (T, L : liquide T

xg) a la méme allure que celle vue précédemment. P /ﬁlﬁgy

le diagramme présente trois domaines: el

-une phase liquide homogéne L. g ’ » e

- une phase solide homogéne S. o

-une zone dans le fuseau ou les deux phases L et S " Solidus

coexistent. cette zone est délimitée par le liquidus et le .

solidus. Le liquidus correspond a la composition du § : solide Xp

liquide. Le solidus correspond a la composition du solide. 0 1 =
A our D pur

VI1.2.5. Solubilité d'un solide dans un mélange liquide

Considérons un solide & en équilibre avec un mélange liquide de et &. On appelle
solubilité de # dans le mélange A B liquide (ou, de fagon un peu abusive, solubilit€ de  gdans #
la fraction molaire (ou massique) de . en solution.

L'expression de la solubilité s'obtient en écrivant 1'égalité des potentiels chimiques de 4 en

phase liquide et solide : ﬁt{.;,U(T- Xy) = ﬁlif'pmfr)

woit: () + RT In(yax,) = a7 (T)

La différence entre les potentiels chimique du liquide pur et du solide pur est :

{ Lamurd o i ¢ T & ) -’Tl-.f_,.
,u,g‘_jl“""“":__T,l—_uj'J \T)= AH, 5’(1—3)4‘ Aty s (?;l\“ -T- ]n( 1 ))
\ il % k

. T
. gL ] e ] il
on en déduit: In(y x,) = R;;_. ( —ATJ = —RL‘J [1 = _; +In [ATJ]
C'est en fait I'équation de la branche du liquidus correspondant aux équilibres avec le solide A

pur.
On voit que le membre de droite de cette expression ne fait intervenir que des propriétés

du soluté piir, et est indépendant du solvant . En fait, le solvant n'intervient que dans le coefficient

d'activité  (qui repré&ente les interactions entre les molécules et en salutigi).

Cela signifie en particulier que si deux solvant Fet “*forment tous les deux une solution idéale

avec 2, la solubilité de zidans ces deux solvants sera la méme.

Si on néglige les termes de "chaleur sensible" par rapport a la chaleur de fusion, on obtient

I'expression simplifiée de la solubilité : In(y;, x,) = —=— (1 — J
BT r

Si on fait abstraction des non-idéalités en solution, on voit que :
= la solubilité doit étre une fonction croissante de la température. C'est effectivement le
comportement expérimental le plus fréquent;
» de deux corps ayant la méme chaleur de fusion, c'est celui dont la température de fusion
sera la plus faible qui aura la plus grande solubilité ;
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Liguide

. L Liguide + A solide
B solide + liquide

«—— Bsolide + Asolide ——

C (solide) + liquide
= liquide + Si(solide)

C (solide) + Si{solide)

0,333 05
C:MSIZSi

Mg (solide) Uguide liquide + C (solide)

+ liquide
Me (solide) + C (solide)




liguide + BaCl; solide

= CaCl; solide
900 1
+ liquide —Tiquide solide]

CaCl; solide+Csolide C solide + BaCly solide

0,5
C=BaCl ;CaCl;

liquide + solution solide

solution solide

B+liquide
(riche en Pb)
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V1.2.6.2. Diagramme a solution solides solubles en toutes proportions

Lorsque l'enthalpie libre de la solution solide ainsi définie est une fonction convexe de
{5

‘4 dans tout le domaine de compositions, la détermination des équilibres liquide-solide est un
probléme strictement analogue a celle des équilibres liquide-vapeur (Interprétation des équilibres
entre phases) : les situations d'équilibre se traduisent par 1'existence d'une tangente commune entre
les courbes représentatives des enthalpies libres des deux phases. La figure ci-dessous montre la
construction de 1'équilibre liquide-solide a une température ¥ :

va

on

liquide

iquide + solution solid
‘;D“-“d\"s

Température
_'

solution solide

Construction de I'équilibre liquide-solide a une température T

Les diagrammes d'équilibre que 1'on obtient sont tout a fait analogues a ceux des équilibres
liquide-vapeur isobares, ou la zone diphasique a la forme d'une lentille délimitée par deux
courbes : le liquidus et le solidus (qui tiennent respectivement le role de la courbe de rosée et de
bulle des équilibres liquide-vapeur), exemple: le mélange tungsténe-Titane au dessus de 1500 K.

@ Solides 2 miscibilité partielle : eutectique

Dans la plupart des cas, néanmoins, les solutions solides ne peuvent exister que dans un
domaine restreint de concentratlon : les cristaux du constltuant”-bur ne peuvent absorber qu'une
quantité limitée de I'espeéce i (et réciproquement).

Pour une solution solide & composition limitée, 1'enthalpie libre de la solution solide tracée
en fonction de sa composition a la forme d'une fonction convexe au voisinage de la composition
du solide pur, mais croissant trés rapidement au-dela de ce voisinage : c'est ce qui explique que la
solution solide ne soit pas stable lorsqu'elle est trop chargée en soluté.
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La figure ci-dessous montre 1'allure des enthalpies libres du liquide (en rouge) et des deux
solutions solides au voisinage de chacun des corps p#rs éB (en bleu-vert). Nous appelongzla
solution solide riche end, etfelle riche en Mlorsque la température augmente, la courbe
représentative du liquide n'est pas modifiée, alors que les deux courbes représentant les solutions
solides se déplacent vers le haut.

On a tracé sur cette figure 1'équilibre entre les deux solutions solides et le liquide : il s'agit
d'un eutectique, qui ne peut exister qu'a une seule température.

on

liquide :

+ liquide

Température

liquide + a

0 X4
B A

Diagramme de phases avec eutectique
Ce comportement est tres fréquent en métallurgie (par exemple le diagramme étain-plomb) .

D'une fagon générale, lorsqu'un solide de composition définie peut dissoudre des quantités
limitées d'autres especes solides, on retrouve les mémes formes de diagrammes que celles vues
jusqu'a présent (eutectique, fusion congruente ou incongruente), mais la portion de droite verticale
qui représente le solide considéré est simplement remplacée par un domaine plus ou moins large
de composition (qui correspond a la solution solide).

@ Solides a miscibilité partielle : péritectique

Une autre situation est possible si au moins l'un des corps purs solides peut dissoudre des
quantités assez importantes de l'autre, et que la solution solide ainsi obtenue est nettement plus

stable que les deux solides séparés. 10 gt

Considérons ainsi deux solides & et ] f“letant le plus fusible ( =Ty ), et supposons que
Adonne lieu a une solution solide en dissolvant & , que nous appellerons i

On peut alors avoir la situation décrite par les figures ci-dessous, ou la courbe rouge
représente l'enthalpie libre du liquide (courbe fixe lorsqu'on fait varier la température) et la courbe
bleu-vert représente l'enthalpie libre de la solution solide (de dihns ). Cétte courbe se translate vers
le haut lorsque la température croit.
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Jusqu'a la température de fusion de ¢}, on ne peut avoir que coexistence de ¥ et de g, ou la

solution solide gzhomogene (graphique construit a la température /.

on

Tempeérature

Construction d'un diagramme d'équilibre avec péritectique (1)

A température légérement supérieure & la température de fusion de A, on peut avoir, selon
la composition globale du mélange, soit coexistence de B pur et de solution solide, soit la solution
solide homogene, soit la solution solide en équilibre avec du liquide, soit du liquide homogéne. 11
est a noter que méme si la température de fusion de A est dépassée, la solution de B dans A peut
rester solide (la présence de B rend ici la solution solide "plus stable") :

on

Temperature

T

X, 1

0 A
Construction d'un diagramme d'équilibre avec péritectique (2)
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On atteint une température a laquelle la tangente commune aux courbes d'enthalpie libre
du liquide et de la solution solide passe par le point représentatif du solide?. On peut alors avoir,
selon la composition globale, un équilibre a trois phases ( $dlide, solution , liguide) ou alors un
liquide homogene :

on

a1l

Température

7

0 XA 1
Construction d'un diagramme d'équilibre avec péritectique (3)

A une température supérieure a cette température de coexistence des trois phases, la

solution solide disparait et on n'a plus, selon la composition globale, que la possibilité d'un
équilibre entre le solide #¥ et le liquide, ou d'un liquide homogeéne.

N

Température

Construction d'un diagramme d'équilibre avec péritectique (4)



Le diagramme obtenu est le suivant :

P
(1}

b

Température

B+ a i)
a T,

0 X 1
Diagramme d'équilibre avec solution solide et péritectique

Si I'on part de la solution solide au point P du diagramme, et que I'on augmente 1égérement
sa température, la phase solidezest remplacée par une autre phase solide (% et du liquide : on
retrouve la définition du péritectique, que nous avions déja vue dans une autre situation (lorsqu'il
y a un compos¢ défini), la solution solide jouant ici un rdle assez analogue a celle du composé
défini.

Un exemple est donné par le diagramme Cuivre-Cobalt ( Cu-Co). On note que dans ce
diagramme, il existe aussi une solution solide P (Cuivre dans Cobalt) :

2000
Liguide

1500 B B + liguide

I{K)

1000

B+a

500

]

0 X,
Diagramme d'équilibre du systéme Cuivre-Cobalt (Cu-Co)

Q@ Eutectoide, péritectoide

On peut ainsi observer des situations ou deux solides (ou solutions solides) sont en
équilibre avec une solution solide de composition intermédiaire, les modes de cristallisation de ces
trois solides étant différents. On a lors 1'analogue d'un eutectique (ou le solide intermédiaire tient
le rdle de la solution liquide), et on parle d'eutectoide.

Il est aussi possible qu'un solide se décompose a une certaine température en un autre
solide et une solution solide. On a ici 1'analogue du péritectique, ou la solution solide joue le role
du liquide : on parle de péritectoide.
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N ’ - \ e = Y
\ y

eutectoide peritectoide
Diagrammes d'équilibre d'un eutectoide et d'un péritectoide

On note

les eutectiques : un eutectique fond a température constante, il se comporte comme un
Ccorps pur;

les eutectoides : les eutectoides subissent une transformation de phase solide-solide a
température constante ; la seule différence avec les eutectiques est que la phase au-dela de
la température limite n'est pas liquide ;

les péritectiques : il y a une transformation solide A — solide B + liquide a température
constante ;

les péritectoides : il y a une transformation solide A — solide B + solide C a température
constante.

Les diagrammes réels peuvent avoir des formes beaucoup plus complexes, liées surtout a

la multiplicité de composés définis intermédiaires, a des formes de cristallisation différentes pour
un méme constituant en fonction de la température (variétés allotropiques) et a l'existence de
multiples solutions solides.

» Exemple: Le diagramme Lithium - Aluminium est donné ci-dessous.
Il y a deux domaines de solutions solides : I'un au voisinage de I'aluminium pur (solution

solide de Il dans Ag l'autre autour du composé défini LiAL ge fraction molaire 0.5 - il s'agit

d'une solution solide

aluminium ou de lithium dans LiAl.
M = eutectique ;

N = fusion congruente du composé défini LiAl ;

Q = fusion incongruente du composé défini LiaAly(péritectique) ;
R = fusion incongruente du composé défini LiAly(péritectique).

1000 A
liquide i

SN M~ lig +p

liquide

solution
solide
Li dans Al

T (K)
T

N\ lig+Li

\

500 | /

0
X i
Diagramme d'équilibre du systéme Lithium - Aluminium
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U Exercice d'application

Le diagramme de phases du systeme Mg-Ni (P = 1 bar) est donné ci-dessous. En abscisse,
est porté le titre en masse de Ni, exprimé en % de Ni. Il présente deux eutectiques E; (%Ni = 24;
Te1 = 783 K) et Ex (%N1 =90 ; Tgx = 1 368 K). On admettra qu’il n’existe pas de solubilité
mutuelle en phase solide. On donne les températures de fusion suivantes : Trs(Mg) = 923 K;
Trus(Ni) =1 726 K; Tfus(NioMg) =1 418 K.

Le composé NiMg; se décompose a 1 033 K pour donner le compos¢ NixMg et un liquide
dont le pourcentage en masse de Ni est 48 %.

a.Compléter le diagramme dans les domaines (1,5,6,9) en précisant la nature des phases mises en
présence ainsi que la variance du systéme.

b.Donner I’allure de la courbe de refroidissement isobare de 1’alliage liquide de titre % Ni = 60
dans I’intervalle 1 700 K — 700 K.

T(K)

| &M -

| 400 -

| 2040 - 4

0
IRELIES
4 :
00 &

T T T T T
50

T T T T
60 70 R0 90 100
% Ni en masse

Solution

a.L’énoncé nous donne les coordonnées des deux points eutectiques E; et E», ainsi que 1’existence
de deux composés définis. Les indications fournies permettent de placer ces deux composés sur le
diagramme :

O NixMg : la température de fusion est de 1 418 K

O NiMg: se décompose a 1 033 K pour donner NioMg et un liquide contenant 48 % de Ni

en masse.

Nous pouvons donc compléter le diagramme suivant en portant toutes ces indications:
TIK)
| &0 —

1 400 -

1 200

1 000

800

% Ni en masse
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Nous pouvons donc donner la nature des phases dans les domaines demandés :

* Domaine 1 : liquide ;

* Domaine 5 : liquide + composé défini NiMg solide ;

* Domaine 6 : liquide + Ni solide ;

* Domaine 9 : composé défini NioMg solide + Ni solide.

Nous pouvons maintenant exprimer la variance réduite V' dans chacun de ces domaines, puisque
nous pouvons considérer que 1’influence de la pression sur une phase condensée est négligeable.
Cette variance réduite V' vaut donc V'=C + 1 —¢.

*Domainel: V'=2+1—-1=2;

*DomaineSet6: V'=2+1-2=1;

*Domaine9: V'=2+1-2=1.

b. Le liquide se refroidit de 1700 K & environ 1300 K. A cette température, le solide NiMg
cristallise ce qui entraine un refroidissement plus lent, et donc un changement de pente. Deux
phases coexistent alors, une phase liquide et le composé défini solide Ni-Mg.

A partir de 1033 K, le composé défini NiMg, apparait. En ce point coexistent alors trois
phases : liquide, et les deux composés définis solides Ni;Mg et NiMg».
La variance réduite vaudra zéro, et on observera un palier pendant lequel le liquide disparait au
profit des deux composés définis solides. En deca de 1033 K, les deux composés définis solides se
refroidissent.

Temp A

1 700K

1300 K +

1033K

» Temps

VI1.3. Thermodynamiques des mélanges des polymeéres

La détermination des propriétés thermodynamiques tels que le diagramme de phase de
Flory-Huggins et le parametre d’interaction yi2 est difficile. Les difficultés proviennent de la
viscosité¢ élevée d'especes macromoléculaires, de diffusion ainsi lente vers I'équilibre, de la
production de chaleur lors du mélange et des dangers de dégradation. Le but de cette partie est de
décrire la facon a mesurer, interpréter et de prévoir les propriétés thermodynamiques des
mélanges de polymeres.

Pour la modélisation des diagrammes de phases, il est nécessaire de connaitre 1'évolution
du AGp. La relation qui régit les mélanges de polymeres constitués d'éléments dissemblables 1 et
2 est: AGm=AHn - T ASn,

AGn est I'énergie libre de mélange, AHn, est I'enthalpie de mélange (chaleur de mélange) et ASy, est
l'entropie de mélange.

De maniére générale la miscibilité d'un mélange peut étre analysée a partir de l'allure de la
courbe AGn en fonction de la composition du mélange a une température fixée.
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A . Cm sifi .. , B
Evolution de AGn en fonction dlepiénéﬁ)mposmon du mélange ?

Sur ce type de représentation trois cas se présentent:

o La miscibilité se produit pour AG<0 qui est une condition nécessaire (ligne a), mais pas

suffisante, mathématiquement, il n'y a aucun point d'inflexion, pour cela, l'expression
SAG

suivante doit étre également satisfaite: (uJ = 0.
P Srp

o Les valeurs négatives (méme si AG <0) peuvent donner une zone du diagramme de phase
ou le mélange se sépare en une phase riche en composant 1 et une phase riche en
composant 2 (partiellement miscible, la courbe b). Présence d'une tangente commune en
deux points et par deux points d'inflexion correspondent aux valeurs dont la dérivé

, 858G
seconde tend vers zéro: | —2 =0
i “Tp

o Pour les matériaux a faible poids moléculaire, I’augmentation de la température conduit
généralement a accroitre la miscibilité.

o Le cas inverse (immiscibilité totale) correspond a la trajectoire ¢ dont toute les valeurs de
AGn sont positives.

Le terme TASm augmente, donnant ainsi une impulsion AGp a des valeurs plus négatives.
Pour les moléculaires de poids moléculaires plus élevées, le terme TASm est petit et d'autres
facteurs peuvent dominer et conduire au comportement inverse, a savoir, la miscibilité diminue
avec I’augmentation de la température. Ainsi, les mélanges liquide-liquide et polymeére-solvant
(qui sont a la limite de miscibilité¢) montrent habituellement une température critique haute.

L’entropie de mélange de deux polymeéres est d’autant plus faible que leur masse est
grande (AS petit). De plus, pour les systémes ou les interactions de Van der Waals dominent,
I’attraction entre deux entités identiques (AA) est plus grande qu’entre deux entités dissemblables
A et B. L’¢énergie d’interaction est alors défavorable au mélange (AH > 0). Ainsi, les mélanges de
polyméres de grande masse vont donner lieu a une macroséparation de phase. Ces systemes
présentent un comportement en température de type UCST (Upper Critical Solution Temperature)
: la miscibilité du systéme augmente avec la température traduisant I’augmentation de la
contribution entropique.
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En pratique, la UCST est rarement observée car elle intervient a trés haute température,
sauf pour les systémes de bas poids moléculaire. Ce type de systeme est caractéristique de la
majorité¢ des mélanges de polymeres.

Cependant, si des interactions spécifiques entre polymeres existent, le terme enthalpique
de mélange peut devenir favorable (AH < 0) et des systémes miscibles sont obtenus. Ces mélanges
polymeére / polymere sont miscibles dans certaines gammes de composition et de température
méme pour des hauts poids moléculaires. Pour ces systémes, le comportement en température
généralement observé est un comportement de type LCST (Lower Critical Solution Temperature).
Dans ce cas, la miscibilit¢ du mélange diminue lorsque la température augmente, traduisant la
diminution d’efficacité des interactions spécifiques.

La décomposition spinodale est un processus par lequel un mélange de deux constituants
ou plus peut se séparer en régions distinctes avec des concentrations des matériaux différentes. Ce

processus différe de la nucléation en ce que la séparation de phase due a la décomposition
spinodale se produit a travers tout le matériau, et non uniquement au niveau de sites de nucléation.

La décomposition binodale est caractérisée par la courbe binodale qui est connue comme
la courbe de coexistence indiquant I'état au cours de laquelle deux phases distinctes peuvent
coexister.

En général, la binodale est définie par la condition a laquelle le potentiel chimique de tous les

composants de la solution a la méme valeur dans toutes les phases. L'extremum de la température

dans la courbe binodale coincide avec Elg* é)O]le‘be spinodale, c’est le pointcritique. La courbe
=0

= m
spinodale est déterminée par la relation: ( el /oo

La courbe binodale est liée a la limite d'équilibre des phases entre la phase unique et la
région ou les phases se sont séparées. Dans un systéme binaire, cela est li¢ a 1’égalité dans les
deux phases du potentiel chimique d'un composant individuel, ce qui est exprimé par les relations
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Diagramme de phase du comportement LCST et UCST pour les mélanges de deux polyméres.

» Exemple:

L’exemple le plus célebre de ce type de systéme est le Noryl, mélange commercial de
polystyréne (PS) et de polyphénylénoxyde (PPO). Les interactions spécifiques mises en jeu pour
ces systémes ne sont pas nécessairement des interactions fortes. Une seule phase optiquement
clairs est obtenue apreés mélange.

La miscibilité thermodynamique entre les composants détermine la morphologie des
matériaux et donc les propriétés des matériaux.
Toutes fois, attention, la diffusion des molécules est faible et donc I'équilibre thermodynamique
est rarement obtenu lors de la mise en ceuvre et les morphologies sont instables.
De plus la plupart des polymeres sont immiscibles, rarement on se sert des diagrammes de phase.

Afin d’expliquer les comportements observés pour les mélanges, différents modeles ont
¢té développés. Nous présenterons succinctement le modele développé par Flory et Huggins qui
permet de rendre compte de cette incompatibilité.

U La théorie du Flory Huggins

Les mélanges polymeéres / solvant présentent de comportements thermodynamiques
différents de ceux a base de composants de faible masse molaire. La pression de vapeur du
solvant (du mélange polymeres / solvant) est généralement trés inferieures a celle produite par le
AGn. Cecli peut s'expliquer par la distribution des composants dans le réseau du mélange.
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La théorie la plus pertinente pour la mod¢lisation de I'énergie libre des mélanges binaires
de polymeéres est la théorie de Flory-Huggins. Cette théorie est obtenue indépendamment par
Flory et Huggins et se présente sous la forme :

@, Ing, @, Ing,
Vi Vs
Ou V est volume total, R: la constante des gaz, T: la température, ¢;: la fraction volumique du
composant i, vi: le volume molaire du la iéme chaine polymeére, v;: le volume molaire moléculaire
d'un segment spécifique, et y12, le paramétre d’interaction du Flory-Huggins.

AG_ = RTV

T Py X1 RTV/V,
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Les parties entropique et enthalpique satisfaisanta : AG_ = AH_ — TAS_

Sont : —TAS_ = RTV e lng. @ lng,

(i Vo

P1epaX 1, RTV .
Ay = T v i BiaV
Avec: By, = x'-f?RT
*T
Comme V, = M'-I,-"p., I’expression suivante est aussi couramment utilisée:
@ In@y @, Inegp, ]

AG, = RTV [ + 0By V

i M:'l I"f'I: Py Ry Dy o
Ou Mi et pi sont le poids moléculaire et la densité du composant i. En divisant par le volume et en
assumant p; = p2 = p, I’équation précédente donne I'expression suivante
AG g, lngps g lngp,

¥fy = PRT [ M, M, ] * ¢1Pz By

Pour que la condition spinodale soit satisfaite, la seconde dérivée devient:

(ﬂj = RTV [L— s |_ 2B,V =0.
< . e M gy =

Les valeurs du parameétre d’interaction yi» présentent des valeurs croissantes (négatif a positif)
avec l'augmentation de la température. La dépendance de la température de yi2 est souvent
exprimée pa}g:

. = A+ =
X1z T

Avec A et B, des constantes dépendant de la nature des composants.

» Exemple: Les diagrammes de phase obtenus expérimentalement pour des poly(styréne-b-
isoprene) (PS-PI) et poly(éthyléne-b-butadiene) (PE-PB).

Les principales tendances prédites théoriquement sont bien observées expérimentalement.
Nous notons 1’existence de deux phases, la phase gyroide et la phase lamellaire perforée. La phase
gyroide est une phase bicontinue de symétrie cubique (groupe d’espace la3d) constituée de
canaux arrangés en tripodes.

Elle occupe une région restreinte du diagramme de phase entre les domaines de la phase
lamellaire et de la phase hexagonale. La phase lamellaire perforée peut se représenter comme une
phase lamellaire percée de cylindres disposés en symétrie hexagonale. L’existence de la phase
lamellaire perforée a suscité de nombreuses discussions, la conclusion actuelle étant de considérer
qu’il s’agit d’une phase métastable.
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Chapitre VII: Les diagrammes de phases ternaires

VII.1. Diagrammes de phases ternaires

Les équilibres liquide-vapeur de ce mélange sont décrits par la température i, la pression
i2, 1a composition de la phase liquide (-t1--12. X3 )et la composition de la phase vapeur (¥1- Y2 ¥3).
Notons tout de suite que la composition de la phase liquide n'est en réalit¢ décrite que par deux
variables indépendantes, par exemple -X1. A2 puisque X1 + X2 + X3 = I 1l en va de méme pour la
phase vapeur.

Une coupe a pression constante, telle qu'ainsi décrite, du diagramme de phase isotherme
d'un mélange aura la forme d'un triangle rectangle : diagramme a deux axes orthonormés en “flet
3, variant de 0 & 1, et limité par la  droite (hypothénuse) X1 + 12 — | : au dela de cette droite, la
fraction molaire Tserait négative.

Chacun des points de ce domaine correspond a une composition, et chaque sommet a un
corps pur. Les firactions molaires etlse-fgent directement par projection sur les axes. On a une
lecture de la fraction molaire “F%n abaissant, depuis le point représentatif du mélange, la

hauteur MH sur I'hypothénuse : on montre facilement que MH = V2x;

» Exemple d'un mélange idéal
Considérons, pour commencer le mélange méthanol (1) - éthanol (2) - propanol (3) : ce
mélange, formé de trois alcools, se comporte a peu prés comme un mélange idéal.

1 Ethanol (2)

0 .
Propanol (3) 0 = 1Methanol (k3]

Représentation des compositions d'un mélange ternaire dans un triangle rectangle

On préfere souvent utiliser un triangle équilatéral, c'est a dire partir d'axes faisant un angle
de 71/ 3 entre eux. On norme a I'unité la hauteur de ce triangle. Un mélange est représenté par un
point & l'intérieur du triangle, et la fraction molaire d'un constituant est donnée par la hauteur
abaissée depuis ce point sur le coté du triangle opposé au sommet correspondant au constituant
concerné.

Methanol (1)

/
/

X,

Ethanol (2) Propanal (3)

Représentation des compositions d'un mélange ternaire dans un triangle équilatéral



Chapitre VII: Les di e ol )

VIL.2. Un exemple de diagramme de phases

Le phénomene d'immiscibilité partielle apparait en particulier entre 1'eau et les alcools a
chaine plus longue que le butanol. C'est ainsi que l'eau et le 2-éthylhexanol présentent une faible
solubilité mutuelle : si nous réalisons a une température de 25°C un mélange équimolaire de ces
deux corps, il va se séparer en deux phases:

O l'une, riche en eau (phase aqueuse), et qui ne contient que des traces éthylhexanol (de
l'ordre de 10 “en fraction molaire.
U Tl'autre, riche en éthylhexanol (phase organique) ou la fraction molaire d'éthylhexanol est

de 0,877 et celle d'eau 0,123.

L'eau ayant une masse volumique plus importante que I'é¢thylhexanol, on retrouvera la phase
aqueuse au fond du récipient (phase lourde), alors que la phase organique surnagera (phase
légere).

n mole d’eau n mole d’ethylhexanol

\ / yd

v Equilibre liquide-liquide du binaire eau-
¢thylhexanol a 25°C : compositions en
fractions molaires.

phase aqueuse :
eau 99,99%
éthylhexanol : 0,01%

Nous pouvons rajouter a un mélange d'eau et d'éthylhexanol de 1'éthanol, qui a la propriété
d'étre miscible avec chacun des deux autres constituants isolés. Nous obtenons alors un mélange
ternaire, et la représentation du diagramme de phases doit se faire sur un diagramme triangulaire.

éthanol
/\

VAN
/ \

/N

/ N

/ N
/ N\
// \\
/ \ Représentation d'équilibres liquide-liquide
/ N\ ternaires : éthanol-eau-ethylhexanol
// \\
/ N
/ \
/ \
/ N
/f( \\
0,
/ g, 2 \
a?// g o, \

Sur le diagramme ternaire, le mélange initial (eau et éthylhexanol) est représenté par la
point Sles deux phases a 1'équilibre par les points (pha& aqueuse) et (phase d#ganique). Comme il
n'y a pas d'éthanol, ces trois points se trouvent sur le c6té eau-éthylhexanol du triangle.

Rajoutons a ce mélange une petite quantité d'éthanol : I'é¢thanol, qui est soluble avec
chacun des deux constituants, ne va pas créer une phase supplémentaire, mais va se répartir entre
les phases existantes. Le mélange global sera représenté par un poink? qui se trouve sur la droite
reliant le point atilsommet éthanol, et les phases aqueuse et organique a I'équilibre par deux points
et L€ qEe , et “safit alinés.
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Q Application: On part d'un mélange équimolaire d'eau et  d'éthylhexanol (point &1) auquel
on rajoute un peu d'éthanol (point EZ)? Pour quelle phase 1'éthanol a-t-il le plus d'affinité ?

Il suffit de déterminer dans quelle phase la concentration d'éthanol sera la plus grande.
Comme le montre l'inclinaison de la droite “2 ~ “2 c'est la phase organique qui est la plus riche
en ¢éthanol. On peut dire que I'éthanol a plus d'affinité pour la phase organique (ou pour son
constituant majoritaire, 1'éthylhexanol) que pour la phase aqueuse (ou son constituant majoritaire,
l'eau)

Le diagramme de phases complet s'obtient en essayant des compositions globales de
mélange parcourant l'ensemble du triangle des compositions ; pour chaque mélange réalisé, on
détermine par analyse la composition des phases a I'équilibres. et on la reporte sur le diagramme.

éthanol

Diagramme de phase du ternaire
¢thanol-eau-éthylhexanol a 25°C. /
C

/

eau “2-éthylhexanol

binodale (phase organique)

Le diagramme ainsi obtenu fait apparaitre un domaine diphasique, limité par les lieux des
phases a 1'équilibre (courbes binodales) ; a l'intérieur de ce domaine diphasique, on trace des
segments de droite reliant les compositions a 1'équilibre, qui sont aussi appelées conodales.

En présentant la construction du diagramme, nous avions aussi placé les points
représentatifs de la composition globale de chaque mélange ( , $1D0%hs la pratique, on ne les place
pas : en effet, tous les points de composition globale placés sur une méme conodale font
apparaitre les mémes compositions de phases a 1'équilibre (mais les deux phases seront dans des
proportions différentes). L'information thermodynamique pertinente est donc uniquement celle sur
la composition des phases a 1'équilibre.

V' Analyse de variance

Un calcul de variance sur les situations ou coexistent deux phases donne :
v=ct+2-e=3+2-2-3

mais la température et la pression étant déja imposées, il ne reste quun degré de liberté pour
choisir les compositions des phases a I'équilibre. Cela signifie que la connaissance d'une fraction
molaire (sur trois) dans l'une des phases fixe de facon univoque 1'état d'équilibre du systeme.
I1 découle de cela que le lieu des points représentatifs de chaque phase a I'équilibre est une courbe
: il s'agit des deux binodales (pour la phase aqueuse et la phase organique).

De plus, si la composition globale d'un systéme est connue, il ne peut avoir qu'un état
d'équilibre unique a température et pression fixées. Cela signifie que deux conodales ne peuvent
pas se croiser (sinon leur intersection correspondrait a deux équilibres possibles pour le méme
systéme).
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3. Diagramme a point critique

Le systeme éthanol-eau-éthylhexanol présente un domaine diphasique "fermé" : en effet,
seul le binaire eau-éthylhexanol présente une immiscibilité¢ liquide-liquide, donc le domaine
diphasique n'atteint pas les cotés eau-éthanol ou éthanol-éthylhexanol du triangle.

Dans les situations ou il y a un équilibre liquide-liquide, 1'une des phases est riche en eau,
l'autre riche en ethylhexanol. On voit que lorsque la teneur en éthanol augmente, les conodales
deviennent de plus en plus courtes : la phase riche en eau et la phase riche en butanol se
rapprochent, jusqu'a aboutir a une conodale réduite a un point, qui est un point critique (au méme
titre que les points critiques apparaissant dans les équilibres liquide-vapeur). Ce point est marqué
C dans le diagramme. On parle souvent pour ce point de point de plissement (ou "plait point"). Le
point critique est aussi le point de jonction des deux binodales.

4. Diagrammes ouverts

Considérons maintenant un systéme ternaire dont deux binaires présentent une
immiscibilité. Dans ce cas, le domaine diphasique va généralement s'étendre entre les deux cotés
de triangle présentant une immiscibilité, et on aura une zone diphasique "ouverte" (sans point
critique). C'est par exemple le cas du ternaire méthylcyclohexane - n-heptane - aniline, ou 'aniline
est partiellement immiscible avec le méthylcyclohexane et le n-heptane, qui sont par contre
totalement miscibles entre eux.

méthylcyclohexane

VAN

Equilibres  liquide-liquide du ternaire
méthylcyclohexane - n-heptane - aniline.

n-heptane aniline

VILS5. Equilibres a trois phases

Un mélange ternaire peut donner lieu a un équilibre de trois phases liquides. Dans ce cas,
la variance, a température (et pression) fixées est nulle : cela signifie que les compositions des
trois phases a 1'équilibre sont strictement déterminées a chaque température.Sur nos diagrammes
isothermes, 1'équilibre a trois phases est représenté par un triangle, dont les sommets
correspondent aux phases a I'équilibre. Toute composition globale dont le point représentatif se
situe a l'intérieur du triangle conduira a une démixtion en trois phases liquides.

Nous présentons ci-dessous deux diagrammes : 2-butyloxyéthanol - eau - n-décane a 25°C
et nitrométhane - éthyléneglycol - 1-dodécanol.
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Dans le premier diagramme, seul un binaire (eau- n-décane) présente une immiscibilité
liquide-liquide, et deux zones diphasiques fermées (avec un point critique) se développent sur
deux faces du triangle a trois phases. Dans le second, les trois binaires présentent des
immiscibilités, et les domaines diphasiques relient donc les cotés du diagramme aux faces du
triangle triphasique.

nitrométhane

1 phase ‘_‘y \‘\
/ \\

2-butyloxyéthanol

1 phase

2 phases

2 phases

Diagramme 2-butyloxyéthanol - eau -
n-décane a 25°C. Concentrations en

7 phEses i 1phase N\

éthyleéneglycol 1-dodécanol

Diagramme nitrométhane - éthyléneglycol
- 1-dodécanol a 22°C. Concentrations en

fractions massiques. fractions molaires.

VIL.6. Extraction a un seul étage

Les équilibres liquide-liquide peuvent étre mis a profit pour concevoir des opérations de
séparation. Considérons un mélange de deux constituants A et B, qui forme une seule phase
liquide ; on choisit un troisiéme corps, appelé solvant S qui a la propriété d'étre totalement soluble
avec A, mais fortement insoluble avec B.

Si on rajoute a un mélange A-B du solvant en quantité suffisante, nous pouvons faire apparaitre
deux phases :

v une phase formée principalement par le solvant et le constituant A : on peut dire que que le
solvant a extrait le constituant A du mélange initial, et on appelle cette phase 1'extrait.
v' une phase qui contient essentiellement du constituant B, qu'on appelle le raffinat.

La mise en ceuvre pratique d'une extraction liquide-liquide est sensiblement plus complexe
que celle de son homologue en matiere d'équilibres liquide-vapeur, le flash liquide vapeur, a cause
de la faible différence de densité des phases qui rend leur séparation difficile.

1. On peut procéder de fagon discontinue : dans ce cas, le mélange charge + solvant
est d'abord agité de fagon a former une émulsion qui présente suffisamment d'aire
interfaciale pour permettre un bon échange de maticre entre les phases et approcher
I'équilibre thermodynamique. Il faut ensuite laisser décanter 1'émulsion en deux phases
distinctes qui peuvent étre récupérées séparément. La décantation demande généralement
beaucoup plus de temps que la mise a I'équilibre.

Di Pour une fonctionnement continu, la charge et le solvant sont alimentées dans un
mélangeur agité qui forme I'émulsion. Cette émulsion se déverse dans un décanteur de
grand volume, non agité, et dans lequel elle passe un temps de séjour suffisant pour
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permettre une séparation des phases. D'une fagon générale, le volume nécessaire pour le
décanteur est largement supérieur au volume du mélangeur.

phase legere

émulsion =—_

mélangeur décanteur

M¢élangeur - décanteur

II est préférable de ne pas produire une émulsion trop fine lors de I'é¢tape de mélange, ce
qui rendrait sa décantation extrémement lente, et donc coliteuse (en temps pour un processus
discontinu, en volume d'équipement et donc en investissement pour un processus continu).

VIL7. Etage d'extraction

A un mélange d'éthanol et d'eau titrant 40% d'éthanol en fraction molaire, on rajoute de
I'éthylhexanol a raison d'une mole par mole de mélange initial (on dit que le taux de solvant est
égalal).

éthanol

binodale (phase organique)

Diagramme de phase du ternaire
¢thanol-eau-éthylhexanol a 25°C. /

eau -éthylhexanoal

U Exemple d'application

Pour qu'on puisse effectuer une séparation, il faut que la quantité de solvant rajoutée
conduise le mélange global dans le domaine diphasique. Déterminez la composition des phases a
'équilibre, ainsi que la sélectivité de 1'étage de séparation et le taux de récupération de I'éthanol
dans l'extrait.

Estimez le taux minimum et le taux maximum de solvant pour pouvoir faire une séparation.

Solution
Il faut bien sir utiliser le diagramme d'équilibre. Il faut commencer par placer le point

représentatif du mélange global (mélange a séparer + solvant), déterminé comme le barycentre des
points représentatifs de la charge et du solvant, affectés des nombres de moles correspondants.
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Une fois placée la composition globale, on "interpole" une conodale pour déterminer les
points représentatifs des phases a 1'équilibre. On peut ensuite chercher la composition de ces
phases une fois débarrassées du solvant. On rappelle que la sélectivité d'une séparation de deux
constituants 1 et 2 entre deux phases (I) et (II) est :

u‘}ft{m
(n—=(rry 1 41
12 Ty an
Xy fx5

Pour déterminer un taux de récupération, il faut réaliser un bilan matiere.

ethanol (A)

R=R¢
eau (B) ethylhexanol (5)

Détermination graphique d'un étage d'extraction liquide-liquide
L Composition des phases a 1'équilibre

Le point représentatif de la charge (F) se place sans difficulté¢ sur le c6té éthanol (A)-
eau(B) du triangle ; il est tel que BF=0,4 BA.

Le point représentatif du mélange charge-solvant est le barycentre des points F et S affectés des
quantités respectives de charge et de solvant. Ici, on travaille avec un taux de solvant égal a 1 (on
introduit une mole de solvant par mole de charge), et le point G est donc simplement le milieu du
segment SF.

Le point G se trouve bien dans le domaine diphasique, et le mélange charge-solvant se
sépare en deux phases. Pour les déterminer, on "interpole" la conodale passant par G. Cela conduit
au tracé des points E et R correspondant respectivement a l'extrait (phase riche en solvant, ici
phase organique) et raffinat (ici, phase aqueuse).

On peut lire sur le diagramme les compositions de ces deux phases ; on trouve :
v pour l'extrait X =0.226 ¥ =0,177 ¥ =0.597

- (R} _ 2 (R _ 2n (R

v pour le raffinat - = 0.068 T = 0.932 xgl=4-10"

O Calcul de la sélectivité

La détermination de ces compositions nous permet de calculer la sélectivité. Cependant, on
"visualise" bien mieux la séparation entre I'eau et I'éthanol en considérant l'extrait et le raffinat
débarrassés du solvant (nous parlerons de phases "désolvantées"). L'extrait étant un mélange de
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l'extrait désolvanté" et de solvant, il est clair que le point représentatif de l'extrait désolvanté ( )Eéle
trouve a l'intersection de la droite SE (reliant le solvant et I'extrait) et du coté éthanol-eau (AB) du
triangle.

On peut tracer de méme le raffinat désolvanté ( RY) qui est dans la pratique indiscernable
du raffinat R, celui-ci contenant trés peu de solvant. Les positions des deux points et pﬁdraﬂﬁf)lrt a

la charge permettéht de visualiser I'é¢tendue de la séparation au moyen d'un seul étage.

. ., iy _ 5 (K% _
On lit assez aisément, sur le segment AB : “+  ~ %0lgg 1y = 0,068

La sélectivité de la séparation s'exprime par :

(), (&)
‘ ?{ E—R) . "A / “'A
A—-B - {F‘!) 'Y{R;‘)
0.561,07068
(1-0,561)/(1 - 0,068)
= 17.6
On obtient pour un seul étage une sélectivité assez élevée. Cela est dii au fait que le
raffinat est fortement appauvri en éthanol ; par contre, I'extrait n'est pas fortement enrichi en

¢thanol par rapport a la charge (en d'autres termes, il contient encore beaucoup d'eau). L'extrait
désolvanté le plus riche en éthanol que I'on puisse obtenir est obtenu en tirant, a partir du sommet
solvant, une droite tangente a la binodale c6té extrait : l'intersection avec le coté AB permet de

construire le point E*? | qui correspond a une fraction molaire maximale en éthanol dans 1'extrait

7 ’ (=)
désolvanté : x, ~=0.618

On voit que les facteurs influant sur la sélectivit¢ sont l'orientation des conodales (la
sélectivité est 1 si le sommet solvant est dans le prolongement d'une conodale) et I'é¢tendue de
pénétration de la zone diphasique dans le diagramme.

O Taux de récupération

Réalisons un bilan matieére entre la charge d'une part, 1'extrait et le raffinat désolvantés d'autre
part. Si on appelle lghgombre de moles d'extrait désolvanté obtenu a partir d'une mole de charge,
on a par bilan sur 1'éthanol :

W /3{{.\(_1;-!) +(1 _ﬁ;i)x,(

| &)
A A

!
ce qui permet de déterminer
[A _ (F)
—2__=0,674
t i:"'\'l ( sl )
.Y‘:‘ ' ‘L,‘ '
On en déduit enfin le taux de récupération de 1'é¢thanol dans I'extrait désolvanté :
. { EY
(=) Bax, )
T

A (F)
X,

Ba =

=0.945

Le taux de récupération de I'éthanol dans l'extrait est le méme que celui dans l'extrait
désolvanté (puisque en enlevant le solvant de l'extrait, on conserve la quantité¢ d'éthanol qu'il
contient).

Pour qu'on puisse effectuer une séparation, il faut que la quantité de solvant rajoutée conduise le
mélange global dans le domaine diphasique.
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Chapitre VII: Les di le pl :

Q Taux de solvant minimal et maximal

ethanol (A)

R=R? 4

eau (B) ethylhexanol (S)
Détermination graphique d'un étage d'extraction liquide-liquide.

Pour qu'on puisse réaliser un équilibre entre phases, il faut que le point représentatif du
mélange charge + solvant se trouve dans le domaine diphasique. Comme ce point est par
construction sur le segment FS, les intersections de se segment avec la binodale permettent de
déterminer le taux de solvant minimum et le taux de solvant maximum.

Le taux de solvant minimum est donné par le point m, barycentre de F affecté d'un poids 1,
et de S, affecté d'un poids égal au taux de solvant "ma. Par définition du barycentre :

TS +1-mF =0=71,, = Fm/m§ =0,0316

On détermine de méme le taux de solvant maximum : Tpu. = £FM/MS = 3,17,
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