Chapitre | Thermodynamique des solutions

I.1 Grandeurs molaires
I.1.1Grandeur molaire d’un corps pur ou d’un mélange de corps purs

Corps pur : constitué d’un seul type de substance (H20, HCI, CaCOs etc..) .
Corps simple : constitué d’un seul type d’atomes (He, Ho, Fe etc..) c’est aussi un corps pur...

> Soit un systéme o constitué de n moles d’un méme composé .
> Soit une variable extensive Z de ce systéme (volume, fonction d’état U, H, S etc..) .

» Soit Zy la variable ramenée a une mole de compose : Z =n Zn,

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

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

> Exemples
Le volume molaire : Vim =V /nen L /mol
La masse molaire : M=m/nen 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 I’exposant “: Z" =n er:

e Pour un mélange de corps purs {1,2 ...i...k}
dou Zim estlagrandeur molaire du composé pur i

*

CEmiZl

Si le systéme o est en évolution : variation de la quantité de maticre:
Soit: Z = G (enthalpie libre) : G = G (P,T,n)

4G = (5 )10 dP+ (52 Jon AT+ (5 )rp dn

e Pour n moles de corps purs : variation ¢lémentaire d’enthalpie libre :
dG™=-S™dT + V'dP +u"dn

* a * * - - - -
avec: d = (f )Tp et W = G, : Potentiel chimique du constituant pur.

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

O Pression de référence ou pression standard
On fait jouer un rdle privilégié a une pression de référence particuliere appelée pression
standard P° dont la valeur vaut P° =1 bar = 10° Pa .

Remarque : les réactions chimiques ont presque toujours lieu a la pression atmosphérique, valeur
proche de P°.

U Etat standard d’un gaz

C’est le gaz parfait associé (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, ...

o Solutions

L’¢état standard d’un composé dans une solution solide ou liquide différe selon la nature,
soluté ou solvant, de ce composeé.
e Le composé est le solvant : 1’état standard correspond alors au composé pur a 1’état solide
ou liquide.
e Dans une solution diluée, le composé joue le réle de soluté : son état standard est défini
comme I’état de ce composé dans une solution supposée infiniment diluée sous P° avec la
concentration C°=1mol /L.

Résume :
Etat Standard
Gaz Gaz parfait sous P° = 1 bar = 10° Pa.
Liquide ou solide seul dans sa Corps pur correspondant a I'état physique le plus stable
phase sous P°
Solution solide ou liquide
e Cas du solvant o Corps pur liquide ou solide correspondant sous P°.
e Cas du soluté  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.
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I.1.2 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 ¢’est-a-dire sous P°.

@ Exemples
1. Capacité calorifique molaire standard
Cp =n Cpmo et Cv =n Cvmo
ol Com® et Cym® représentent les capacités calorifiques molaires standard en J.K*mol? .
Elles dépendent de la nature du corps. Leur valeur est de I’ordre de quelques dizaines de J.K™
mol™.

QO Cas des gaz parfaits : Cp - 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.
Cp et Cy varient peu avec la température.
Les tables fournissent les valeurs de Cpzes® pour les corps purs et pour les ions a 298K en J.K*!
mol? .
Convention spéciale pour les ions: C°, (H *aq ) = 0, toutes les caractéristiques standard de H4q
sont nulles.
Pour un corps donné, Cpaes® ~ C ™o = C"yr 298 ~ Cp (si T n’est pas trop différent de 298K).

2. Enthalpie molaire standard
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Grandeur molaire ot X = H°; grandeur molaire standard notée : H°, Elle s’exprime en J.mol™. 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
Convention :

*

]

Les enthalpies molaires standard sont données dans les tables a 298K. A 1’¢tat standard et
pour T = 298 K: H°9s =0 pour tous les corps purs simples; de méme pour I’ion H 5 . Ex : Cy
,02,... Une correction de température est possible grace a la relation de Kirchhoff qui donne par
intégration : H°t = H®9g + Cp (T-298)

Calcul de I’enthalpie d’un systéeme comportant différents corps dans des conditions de T et
P: pour n moles de corps pur : H°r = ni Hi'= nj H°;

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

1.1.3 Grandeurs molaires partielles

Soit Z une fonction extensive définie sur le systeme 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
(ni, Xi, Pi, Ci) 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 meélange n; moles d’ean (volume melaire Vi m) avec n moles
d’éthanol Vo Les 2 constituants sont liquides. L additivité simple des volumes initiax d’eau et
dHlCDﬂldﬂﬂIlE v =1 v |m—l?am
En réalité V' = m Vip+m ‘v am F V (volume réel mesure).

Pour avoir la méme écrifure formelle entre le volume total théongue (simple additivite) et
le volume réel, on écrit - V=m V; +0p V3
Vim =V et V’gm #Va . Fy et I sont les volumes molaires partiels des constituants (1 =eau et
2 =alcool) sous les mémes conditions Pet T.
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T

» Exemple 2

Sous 1 atm et 3 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).
Z=Z (T, P, ng ... ): Soit une évolution infiniment petite du systéme ( dP, dT, dn;).

a
dZ = —i}r_m' dP+[:j—§]p,uidT+ Ei:lh_l:ﬁh_lﬂ.nj:'ﬂdﬂi-
> ATetP™: dZpr — Tg® (€ Jrpajem dny

. ar ar
» Pour 2 constituants ry et my. dZpy = {ﬂ Irpan dog + {ﬁ Jrpm dng
Ly ™"

On écnit - dZp 1= Zydn; + Zydny dou £y et Z; sont les grandeurs molaires partielles du systéme.
ax R
Zi=(5  Jrpy Soit:dZpr= Eie® Z; dny.
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1.2 Expression de la fonction Z

On va intégrer la relation dZp 1 = Zi=1* Zidn; grace a ’application du théoréme d’Euler.
Z étant une fonction extensive, si toutes les quantités de matiére n; sont multipliées par un nombre
quelconque A, Z est également multiplié par L. Les grandeurs intensives P et T ne dépendant pas
des quantités de matiere ne sont pas modifiées.

Il en résulte :AZ=Z ( T, P, Ani). Si on dérive les 2 membres de cette égalité par rapport a A:
(@ (\Z2)/oN)=Z = % 0Z/6(Ani) d(kni)/dh = Zi OZ/6(Ami) ni .

Cette propriété est valable quelle que soit la valeur de A#0. En particulier pour A=1: Z =
2inioZ/on; = i n;i Zi.

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 =X (ni dZirp) + Zicrp) dni).
Avec : dZ1p = Zi=1i Zirp) dni. Il vient: Zi ni dZirp) =0

La relation de Gibbs-Duhem lien entre elles les différentes grandeurs molaires partielles.
Remarque : & partir de : dZtp = Zi=i* Zicrp) dni. Avec : Xi = ni/ Zi ni et Zmap) = Z1p / Zi ni on
obtient (fractions molaires au lieu de nbre de moles): dZmp) = Zi=1® Zixi et : i xi dZicp) = 0.

Grandeurs massiques partielles

Formellement Z'i au lieu de Z; : Zi = (0Z/0ni)1pnj €t Z'i= (0Z/0mi)tpmj . AVeC m; : masse
du constituant i .
(0Z/0m;) = (0Z/0n;) (Oni/ Omi) mais : (Oni/ 0m;i) =1/ M; masse molaire du constituant i, donc :
Z'i=Zil M.

Grandeurs molaires partielles

Grandeurs massiques partielles

Z_(az)
7 \on;

U T.Pnj

ZJ_(SZ)
t \9m;

v r.pmj

Zpr = Xin; ZitpT)

Zpr = Ximy Zf(p,r)

dZP,T = E?:l Zi(jP,T)d”i

dZpr = Z?:l Za‘!{jp.'r)dmi

XingdZyrpy =0

i midZE(P.Tj) =0

2 xidZi(T,P) =0

YixidZypry =0 x: fraction massique

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 homogeéne: xa mole de A et xs mole de B:

(xi (est la fraction molaire de i ) = ni /na +ns).
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O Mélange de A et B en deux étapes:
Dans le cas d'une solution parfaite, I'enthalpie et le volume de mélange sont nuls tandis
que l'enthalpie libre de mélange est: AGm= RT Z X; In Xi.

e Avant melange, le systéme est composé d’une fraction molaire de A et de B séparées . Loi
des mélanges : G1 = XxaGa+xgGeg;

e Meélange, des constituants A et B du systéeme —L’énergie libre de Gibbs ne reste pas
constante pendant le mélange: G2 = G1 + AmixG d'ou AmixG : variation d’énergie libre due au
mélange de A et B.

Gi1=H:-TS; et G2=H2-TS; = AGmix=(Hz2-Hai)-T(S2- S1)
AmixH = (H2 - H1) Chaleur absorbée ou dégagée au cours du mélange .
AmixS = (S2 - S1) Variation d’entropie causée par le mélange.

Amg Z=2inZi- ZiniZim= Zini(Zi-Z'im) =Zini AmalZi .

AmélZi = 2i ni AmélZi = n1 AmélZ1 +n2 AmélZ2

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

Comme pour ZjetZ'i,ona:dAmaZet= Zi AmaZict,p) dn;
d AmaiZm = X1 AmaiZi dXi Yini dAmaZi=0 ou Yi Xi AmaZi = 0.

1.3 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: w =

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:
E:’ = H;‘i' ELEmz‘ ; Ez’ = 5:"‘ ELEmz‘-
Comme u? = HP? — T 57, le potentiel chimique & la forme:
w=ul+ AH,, —TAS,, = u’+ RTIna,.
Cette expression est particulierement importante en modélisation des solutions puisqu'elle relie
I'activité d'un composant a ses enthalpie et entropies molaires partielles.

I 3.1 Grandeurs d'exces
Une grandeur d'exces XE

exprime I'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: X = X- -X-id

Une grandeur d'exces est par construction également une grandeur extensive, il est donc possible
de définir une grandeur molaire d'excés ¥ 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
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molaires partielles, respectivement réelles, de la solution idéale et d'exces :

Note : la méme démarche est en théorie applicable a toutes les phases, gaz, liquide ou solide.
Néanmoins, 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 modéle de coefficient d'activité spécifique aux solides.

» Calcul des grandeurs d'exces

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

Gr = pk= le + RTlny; = le + RTIlny!

Le deuxieme terme est donc Ienthalple libre molaire partielle d'exces :
Enthalpie libre molaire partielle d'excés : G; = RTIny[GF = RTIlny}

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

_ BEE - - . 1 A A ! A i
o SE= - (?TL) , entropie molaire partielle d'exces, calculée par I'une des équations
Pz
d'état ;
o HF = G+ TSF, enthalpie molaire partielle d'exces ;
E BEE - - ] A A ! 2 i 'é
o E= — (E:L) , volume molaire partiel d'exces, calculé par I'une des équations d'état ;
e T.z

= HF — PVF, énergie interne molaire partielle d'excés
Gi — PV, énergie libre molaire partielle d'excés.

o

-
o

Le théoréeme d'Euler sur les fonctions homogénes du premier ordre s'applique aux
grandeurs d'excés puisque ce sont des grandeurs extensives, avec ninombre de moles et

z''z fraction molaire de chacun des N corps i présents dans le mélange liquide :
Grandeur d'excés : X* = XL, ny Xi

Grandeur molaire d'exces : XF = XX, z"XFXE = ¥, 2M'XE
L'enthalpie libre d'exces a donc une importance particuliere dans le calcul des propriétés
des phases condenseées :
Enthalpie libre d'excés : G* = XL, nfGf = RTXL, niIny;}
Enthalpie Ilbre molaire d'exces :

GE= XX, ,z'Gr =RTEL, zFInyFGE = 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 Vdest de 2 litres et le volume d'excés VEVEest de —0,08 litre, il y a

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



https://fr.wikipedia.org/wiki/Enthalpie_libre
https://fr.wikipedia.org/wiki/Potentiel_chimique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_molaire_partielle
https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_molaire_partielle
https://fr.wikipedia.org/wiki/Entropie_%28thermodynamique%29
https://fr.wikipedia.org/wiki/Relations_de_Maxwell#.C3.89quations_d.27.C3.A9tat
https://fr.wikipedia.org/wiki/Relations_de_Maxwell#.C3.89quations_d.27.C3.A9tat
https://fr.wikipedia.org/wiki/Enthalpie
https://fr.wikipedia.org/wiki/Relations_de_Maxwell#.C3.89quations_d.27.C3.A9tat
https://fr.wikipedia.org/wiki/Th%C3%A9or%C3%A8me_d%27Euler_%28fonctions_de_plusieurs_variables%29
https://fr.wikipedia.org/wiki/Fraction_molaire
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89thanol#Miscibilit.C3.A9_avec_l.27eau
https://fr.wikipedia.org/wiki/Solution_id%C3%A9ale
https://fr.wikipedia.org/wiki/Az%C3%A9otrope
https://fr.wikipedia.org/wiki/Loi_de_Raoult

Chapitre | Thermodynamique des solutions

1.4 Modéles des solutions idéales

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

1-1: 2-2: 1-2(=2-1

Solvant- soluté

e Si:l-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 idéale: cette solution existera
lorsque les deux constituants 1 et 2 du mélange sont de structure chimique voisine.
(Exemple: solution binaire Benzene + Toluéne).

1.5 Modéles des solutions diluées

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

“1_‘_‘ H., Ce comportement obéit a des lois simples dites lois des
cljgi 4,1_' JuDﬁ‘--:_ll solutions  diluées: lorsque xx== 0 et =x==0: les interactions

o i) el moléculaires sont dues seulement aux molécules du solvant — la
L solution se comporte une solufion idéale.

NB: 51 les mferactions 1 - 1 # 2 - 2 (cas géneral). le comportement de la solution sera plus
complicueé: cas des solutions reelles.
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= Donc la solution idéale, toute solution dont le potentiel chimique des constituants obéit a une
loi analogue & celle du potentiel chimique des gaz parfaits en remplacant P; par x; @ U ) qui sera
notée par x; donc: di = RT d In xj ou bien pi= pi°+ RT In X;

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

Parmi les solutions idéales, on distingue:
o Solutions parfaites: Elle se comportent de facon idéale dans tout le domaine de
concentration: les lois des solutions idéales étant vérifiée pour toutes les valeurs de Xi.
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 systéeme (ASm). Les variations d'interactions entre les
composants sont inexistantes entre les composants purs et melangés (la contribution enthalpique
est nulle, AHm = 0).

Dans le cas de systeme avec de composants de faible masse molaire et de volumes
molaires égaux, (ASm) peut s'exprimer par: ASm = -K (n1 + n2) (X1 In (x1) + x2 In (x2))
ou n; et x; sont respectivement le nombre de molécules et la fraction molaire du composant i.

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
I'extérieur lors de la formation d'une solution ideale.

ﬁﬁlfg ﬁmIX\I—/Ifg Api=RTInxi = AnixG=RT Znilnx;
i= mix H = Asi=-RInxi = AmxS=-RZXZnilnx;

Thermodynamique des solutions

10



Chapitre |
des solutions

= RTdInx;

Gaz Solution
Mélan P (P; =Solution idéales (x;) (x4} D)

dui= RTdInP; (ou pi=pi +RTINPi/Py) dui

Mélan R (f;
dui= RTdInf; avec fi=yiP;

=Solutions r
Hi= RTdlna; avec a;= yi;

1.6 Solutions réguliéres

Le modeéle de solution réguliére est peut étre le modéle 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 1'équation: AHm = X (1 -x) W

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

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

La notion de solution réguliere a été premiérement introduite par
Hildebrand et Scott. Ces auteurs ont établi que le AGm d'une solution réguliére
est égale au AGm d'une solution idéale (T ASm) plus un terme enthalpique (AHm).
Ce dernier peut étre exprimé en termes dun échange dénergie:
W= %511 + %522 — 132,

Thermodynamique

Og est I'énergie élémentaire d'interaction entre le composant i et j. A partir de
cette

équation, le AH, peu alors étre calculé par - AHp, = (ny +m) zw (X X3).

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 I'énergie d'interaction (w) sont les
interactions de type: dipdle - dip6le induit, dipdle - dipble, lon - dipble , Acide -
base et liaison hydrogéne. A partir de Ia, nous pouvons définir le AGm d'une
solution réguliére comme:

AGm = (N1 + n2) Zw X1X2 - KT (N2 + n2) (X1 In(X1) + X2 In(x2)).

11
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