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Chapitre 1

Premier et second principes
appligués a la thermodynamique
des systemes chimiques

L’objectif de ce chapitre est de faire le lien entre les connaissances acquises en
thermodynamique physique et le cours de chimie. C’est donc I’occasion de revoir
quelques concepts fondamentaux : premier et second principes, variables usuelles,
fonctions d’état utiles pour le chimiste, notion de pression, extensivité et intensi-
vité, criteres d’évolution spontanée d’un systeme.

1 Les principes
1.1 Systéme et Univers

La thermodynamique a pour objectif I’étude de 1’échange d’énergie et de matiere

entre certaines parties de 1’Univers.

L’ Univers est I’ensemble de I’espace et de la matiere accessible a notre connaissance.

Nous privilégions parfois 1’étude d’une partie de I’Univers, que nous appellerons

systeme. Le reste de 1’Univers est I’extérieur du systeme.

Un systeme peut a priori échanger matiere et énergie avec le reste de I’Univers. Un

systéme isolé n’échange ni matiére, ni énergie. Un systeme fermé n’échange pas de

matiere mais peut échanger de 1’énergie.

Il existe plusieurs facons d’échanger de 1’énergie :

e par transfert thermique (flamme, résistance chauffante) ;

e par travail des forces de pression, que 1’on conseille désormais d’appeler trans-
fert mécanique (le systéme est, par exemple, un gaz contenu dans un récipient de
volume variable et un opérateur extérieur exerce une force qui se traduit par une
diminution de volume) ;



2 CHAP. 1 — PREMIER ET SECOND PRINCIPES

e par travail des forces électriques appelé transfert électrique (charge d’un conden-
sateur qui stocke sous forme d’énergie électrostatique 1’énergie délivrée par un
générateur) ;

e par transfert électromagnétique (tout ou partie d’un rayonnement électromagné-

tique incident est transféré a la matiere).
Un systeme ouvert peut échanger matiere et énergie avec 1’extérieur.

1.2 Variables d’état et fonctions d’état
a) Variables (ou paramétres) d’état

La thermodynamique est une branche de la physique qui reconnait que le compor-
tement collectif d’un trés grand nombre de particules (dont 1’ordre de grandeur est
celui de la constante d’ AVOGADRO soit 10?2 mol™!) est en partie décrit par un tres
faible nombre de variables (quelques unités). Ces variables n’ont pas toutes la méme
origine ou le méme statut. Il est tres utile de les classer et de connaitre méme de facon
approchée leur signification physique. Nous réserverons de facon assez arbitraire le
nom de variable d’état & des grandeurs physiques assez facilement mesurables par des
appareils de mesure. Voici ci-dessous les principales, tout en reconnaissant d’emblée
que leur introduction est plus délicate que cela peut apparaitre a premiere vue.

e Le volume : cette notion est géométrique ; c’est la mesure de 1’espace euclidien
occupé par le systeme étudié ;

e la quantité de matiére : c’est une mesure du nombre de particules contenues dans
le systeme. Le chimiste utilise la mole comme unité (1 mol contient 6,02.107%3
particules) ; si le systeme est constitué de plusieurs especes chimiques, il faut pré-
ciser la quantité de matiere de chaque espece ;

e la pression : cette grandeur est nécessaire pour caractériser les échanges d’énergie
possibles entre sous-systemes ; ceux-ci étant d’une part la surface d’un solide et
d’autre part un fluide (liquide ou gaz);

e la température : nous nous contenterons pour 1’instant d’une approche relative-
ment intuitive qui admet ’existence d’une valeur commune d’équilibre a deux
sous-systémes qui sont en contact et en équilibre.

Description microscopique de la pression

La description microscopique de I’existence de la grandeur pression s’explique par
le fait que les particules de fluide n’occupent pas de position fixe dans I’espace. Ceci
se traduit par une action mécanique de ces particules sur les parois. Les particules de
fluide qui rebondissent sur la paroi subissent donc une force et selon le principe de
I’action et de la réaction, exercent une force sur celle-ci.

Dans le référentiel lié a la paroi, si le fluide n’a pas de mouvement macroscopique
par rapport a la paroi, la contrainte exercée est normale a la paroi et, en ’absence de
viscosité, la pression s’identifie a la force par unité de surface exercée sur la paroi
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(voir figure 1.1). La pression est une grandeur assez facilement mesurable au moyen
d’un manometre.

La pression est une grandeur profondément thermodynamique, c’est-a-dire liée au
fait que le systéme est constitué d’un tres grand nombre de particules et que la gran-
deur pression résulte d’une moyenne statistique des échanges de quantité de mou-
vement pour de trés nombreux chocs. Cette description microscopique justifie le mot
pression cinétique parfois rencontré pour décrire ce phénomene.

F(P,m) : force exercée
par la paroi sur la molécule

molécule
du gaz

—

F(P,m)

NNNN\N

C— Fm,P)

F(m,P) : force exercée
par la molécule sur la paroi

NNNN\N

Enceinte paroi

Figure 1.1 — Pression : échange de quantité de mouvement entre une molécule de gaz et la
paroi

Principe zéro

Pour la température, la mise en contact de deux corps formant un systeéme globa-
lement isolé se traduit par 1’existence au bout d’un temps suffisant d’une grandeur
commune aux deux sous-systémes, mesurables par des dispositifs expérimentaux ap-
pelés thermometres, et qui utilisent les variations de certaines propriétés des corps
purs ou des mélanges (masse volumique, résistance électrique, etc).

Cette constatation est connue sous le nom de principe zéro de la thermodynamique.
Il est bien siir insuffisant de définir une grandeur par I’instrument de mesure associé.
Ce point sera repris ultérieurement apres avoir introduit I’entropie. Cette introduction
reconnait simplement le caractere facilement repérable de la température.

b) Fonctions d’état

L’étude thermodynamique des systemes nécessite d’introduire des fonctions qui dé-
pendent des parametres d’état. Ces fonctions sont appelées fonctions d’état. Les
variations de ces fonctions dépendent de la variation des parametres d’état.

1.3 Extensivité et intensivité

Il est utile, en thermodynamique, de classer les grandeurs caractéristiques d’un sys-
teéme en deux catégories : les grandeurs extensives et les grandeurs intensives. Une
grandeur intensive est indépendante de la quantité de matiere du systéme. Citons par
exemple : la température et la pression.
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Définition

Une grandeur extensive est proportionnelle a la quantité de matiere contenue dans
le systeme.
Soit un systéme S obtenu par la réunion de deux sous-systemes S4 et Sp de méme
nature. La grandeur X est dite extensive si et seulement si :

X(S) = X(Sa U Sp) = X(Sa) + X(Sp)

A Dans la définition précédente, union ne signifie pas mélange. En effet, les deux sous-
systemes doivent étre de nature identique (méme composition, méme température, méme
pression). La notion de mélange s’applique a deux parties de I’'Univers qui initialement ne
sont pas identiques (par exemple le mélange d’eau pure avec de I'éthanol pur). Dans
ce cas, I'additivité des grandeurs extensives n’est pas du tout assurée (le volume aprés
mélange n’est pas égal a la somme des volumes avant mélange).

L’extensivité d’une grandeur n’est pas une évidence et I’attribution de cette propriété

résulte souvent d’une approximation, en général trés bien vérifiée.

1.4 Premier principe de la thermodynamique

Ce principe traduit le principe de conservation de I’énergie.

a) Enoncé

Définition

Le premier principe de la thermodynamique postule I’existence, pour tout sys-
teme, d’une variable extensive E appelée énergie, qui est conservée lorsque le
systéme est isolé.

Il est utile de distinguer trois contributions a 1’énergie :
E = Egn + Epot +U

E.in désigne 1’énergie cinétique macroscopique du systéeme : elle est donc liée au
choix du référentiel d’étude ;

E, o désigne I’énergie potentielle macroscopique du syst¢éme. C’est, par exemple,
I’énergie potentielle de gravitation ;

la grandeur U désigne les énergies cinétique et potentielle microscopiques dues
aux particules constitutives de la matiere : le découplage entre une contribution
collective, macroscopique, liée au choix du référentiel d’étude et une contribution
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individuelle microscopique, n’est pas si simple a mettre en ceuvre. Chaque parti-
cule est en mouvement et posseéde donc une énergie cinétique ; les différentes par-
ticules sont soumises éventuellement a des forces de la part des autres particules
(dans un solide, dans un gaz réel). L’énergie potentielle dont dérivent ces forces
d’interaction contribue a la grandeur U. Celle-ci est appelée énergie interne.

b) Expression différentielle

Lorsque le systeme n’est pas isolé, le transfert d’énergie au systeme se traduit par une
variation de I’énergie E. Ce transfert peut se traduire par la modification de la vitesse
du centre de masse du systéme (contribution du terme E.j,), par la modification de
I’énergie potentielle (par exemple de I’altitude du centre de masse dans un champ de
pesanteur) ou par variation de 1’énergie interne U.

Nous nous placerons désormais dans le cas ol I’apport d’énergie se traduit par la
seule variation de U. Il existe différentes formes d’énergie s’échangeant entre le sys-
teme et le milieu extérieur :

1. Transfert mécanique (travail des forces pressantes du milieu extérieur)
Soit W le travail élémentaire des forces pressantes lié a une variation dV du

volume du systeme :
5W = — pext.dV

On remarquera que cette contribution se traduit par la variation d’un autre pa-
rametre extensif (ici le volume).

2. Transfert thermique (chaleur)
Il existe aussi (au moins) une autre possibilité de modifier I’énergie interne du
systéme, sans modifier le volume. Ceci est obtenu par un transfert thermique
et peut correspondre a une augmentation de température.

3. Autres formes d’énergie
Des systemes thermodynamiques peuvent échanger d’autres formes d’énergie
avec I’extérieur. Nous noterons W’ ces contributions élémentaires a la va-
riation de 1’énergie interne. Si le systeme étudié est une pile connectée a un
générateur de force €lectromotrice Egey, le travail élémentaire fourni par le gé-
nérateur au systeme lorsque la charge traversée est dg est :

W' = Egen.dg.
De facon générale ces contributions élémentaires s’écrivent :
SW' = A;.dyx

ol A; est une force généralisée et dx; la variation infinitésimale d’une grandeur ex-
tensive, grandeur dite conjuguée de la force généralisée A;. Malgré son nom, une
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force généralisée n’est pas nécessairement homogene & une force (grandeur inten-
sive). L’expression différentielle du premier principe s’écrit donc :

dU = W + 8Q + oW/

RSN Les différentes notations doivent étre utilisées a bon escient :

e la notation d est réservée a la différentielle d’une fonction d’état. dX représente la
variation infinitésimale d’une grandeur X qui est une fonction d’état ;

e la notation & représente la variation infinitésimale d’une grandeur qui n’est pas une
fonction d’état (transfert mécanique, transfert thermique) ;

e la notation A représente la variation non infinitésimale d’une fonction d’état (entre

un état initial et un état final) ;

e la notation — est réservée a la dérivée partielle de la fonction d’état par rapport a
X
la variable x (il faut préciser la ou les variables bloquées lors de cette opération).

Ce n’est pas un infiniment petit.

1.5 Second principe de la thermodynamique

C’est un principe d’évolution qui rend compte de 1’évolution des systémes ther-
modynamiques (sous des contraintes extérieures fixées) vers des états particuliers
appelés états d’équilibre.

a) Enoncé

Définition

Pour tout systéeme isolé, il existe une fonction d’état extensive qui ne peut que
croitre. Cette grandeur, notée usuellement S, est appelée entropie.

Les états d’équilibres des systemes isolés sont ceux correspondant a I’entropie maxi-
male. On admettra que I’ensemble de 1’Univers est isolé et qu’il suffit, pour étudier
un systéme non isolé d’appliquer le principe précédent a I’ensemble :

{ systeme U extérieur } = Univers.

b) Expression différentielle

Soit un systeme fermé en contact avec I’extérieur. La variation infinitésimale d’en-
tropie du systéme s’écrit comme la contribution de deux termes :
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dS = 6.5 + &S

&.S est I’entropie d’échange, due a I’existence de transferts thermiques :

o
55 = 22
Text
ol 6Q est le transfert thermique recu a travers la paroi limitant le systéme de 1’exté-
rieur et iy la température de cette frontiere. Le terme de création d’entropie 0;S est
positif ou nul (I’égalité correspond aux transformations réversibles) :

65>0

c’est sous cette forme que nous écrirons souvent le second principe. Le terme d’en-
tropie d’échange est de signe quelconque.

c) Transformations quasi-statiques, transformations réversibles

La thermodynamique que nous étudions ici est essentiellement une théorie des états

d’équilibre et des transformations qui font passer le systeme d’un état d’équilibre

initial vers un état d’équilibre final aprés modification de contraintes extérieures ou

d’un état initial hors-équilibre vers un état final d’équilibre.

Parmi toutes les transformations possibles, certaines sont particulierement impor-

tantes : il s’agit des transformations quasi-statiques et des transformations réver-

sibles :

¢ transformations quasi-statiques : une transformation quasi-statique est une trans-
formation au cours de laquelle le systeéme passe par une suite d’états d’équilibre
infiniment proches avec le milieu extérieur ;

¢ transformations réversibles : un systéme subit une transformation réversible s’il
revient a son état initial quand on décrit une transformation quasi-statique suivie
de la transformation quasi-statique décrite dans le sens opposé.

Ces deux définitions sont illustrées et éclairées par les exemples suivants.

Transformations mécaniquement irréversibles
Soit un cylindre placé dans un champ de pesanteur, d’axe vertical et fermé par un
piston mobile de masse my, se déplacant sans frottement (voir figure 1.2). Le cylindre
contient un gaz parfait. Les parois du cylindre et le piston sont supposés athermanes
(pas de transfert thermique).
Soit pg la pression extérieure. La pression initiale dans le cylindre est donc :

mog

P1:P0+T-
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On pose en une fois une masse m sur le piston. A 1’évidence, la transformation n’est
pas quasi-statique car au début de la transformation, la pression intérieure est p;
tandis que la pression extérieure est p, avec :

mg

p2:pl+?-

La différence entre les deux pressions se traduit par I’existence d’une force non infi-
nitésimale qui se traduit par une accélération du piston.

Masse my o D D

g 14 P2

)

a) transformation irréversible

Masse my D

+dm +dm

g P1

b) transformation réversible

Figure 1.2 — Exemple de transformation (a) irréversible par modification brutale d’une
contrainte extérieure et (b) réversible par modification quasi-statique d’une contrainte exté-
rieure

Transformations thermiquement irréversibles

Un bloc métallique porté a une température uniforme 77 est plongé dans de 1’eau
de température uniforme Ty avec (77 — Tp)/Tp non négligeable devant 1. Le sys-
teme évolue vers la température uniforme 7. Cette évolution est non-quasi-statique
(donc non réversible) car il y a une différence non infinitésimale de température a la
frontiere systeme/extérieur.

Pour effectuer une transformation réversible, la condition nécessaire qui doit €tre
remplie est le caractere quasi-statique de la transformation. Dans le cas de la masse
posée sur le piston, effectuer la transformation de fagon quasi-statique, c’est ajouter
des incréments de masse dm tels que dm/mg < 1 avec £ dm = m. Dans le cas du
bloc métallique porté a la température finale 73, il est possible d’imaginer une fa-
con d’agir qui serait réversible : considérons un treés grand nombre de thermostats de
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températures infiniment proches, le premier étant a la température 7 et le dernier a
la température T5. La transformation qui porte le bloc métallique de 77 a 75 s’effectue
par la plongée dans les thermostats successifs. Cette fois-ci la différence de tempé-
rature entre le systeéme et 1’extérieur est un infiniment petit (d7 /T < 1). Il suffit
d’inverser le sens de parcours des thermostats pour revenir a 1’état initial.

A Dans les propositions précédentes, les modéles de transformations réversibles pro-
posés apparaissent clairement comme des situations limites ou I'écart des parameétres
(entre la valeur du paramétre du systéme et le parameétre correspondant de I'extérieur)
est infiniment petit (dm tend vers 0, dT tend vers zéro). Ces modeles sont donc des si-
tuations idéales qui ne sont jamais rigoureusement atteintes dans les situations réelles.
Il n’en demeure pas moins que ces transformations permettent de calculer des variations
de fonctions d’état, variations qui ne dépendent pas du chemin suivi.

Il est important de se convaincre qu’une transformation quasi-statique n’est pas for-
cément réversible. Prenons pour illustrer cette affirmation le cas d’un ressort dont une
extrémité est fixe et I’autre soumise a 1’action d’un opérateur qui exerce une force de
module f.

Envisageons une transformation quasi-statique qui porte le module de la force de f;
a f>. Tant que le ressort reste dans son domaine d’élasticité, le retour a la contrainte
extérieure f; se traduit par un retour a I’état initial. En revanche, si au cours de la
transformation, on sort du domaine d’élasticité, le retour a f| ne rend pas le systeme
a son état initial, m&€me si la transformation est réalisée de maniere quasi-statique.

A longueur
A TETTO
7000000 :
’ZXXXXSG*O > force
f max

Figure 1.3 — Exemple de phénomene d’hystérésis : utilisation d’'un ressort en dehors de son
domaine d’élasticité

De fagon générale, les phénomenes dissipatifs (frottements visqueux, frottements so-
lides, effet JOULE, etc) et d’hystérésis sont source d’irréversibilité. Une transforma-
tion irréversible se traduit par I’existence d’une contribution §;S a la variation d’en-
tropie : la variation de I’entropie du systeme ne se limite pas au seul terme d’échange.
Nous verrons par la suite que la réaction chimique est aussi source d’irréversibilité.



10 CHAP. 1 — PREMIER ET SECOND PRINCIPES

En résumé la création d’entropie est liée soit a une évolution non quasi-statique d’un
parametre, soit a I’existence de phénomenes dissipatifs ou d’hystérésis.

2 Les fonctions d’état utilisées
2.1 Energie interne et entropie

Il existe, dans la plupart des situations, au moins deux formes de transfert d’énergie
qui sont :
o le transfert mécanique dii aux forces de pression :

oW = —pext.dV

pour une transformation infinitésimale ;
e le transfert thermique, noté 6 Q pour une variation infinitésimale.
Le premier principe s’écrit alors :

dU = 80 — pex.dV

Dans le cas d’un générateur ou d’une pile électrique nous ajouterons le travail élec-
trique :
W' = Egen.dg

ol Egey, est la force électromotrice du générateur (ou de la pile). Dans ce cas le premier
principe s’écrit :

dU = 8Q — pext.dV + Egen.dg

L’application du second principe permet d’écrire :

dS = 80/Teu + &S

A Il est important de noter que les grandeurs énergie interne et entropie sont suppo-
sées définies méme en dehors de I'équilibre.

2.2 Autres fonctions rencontrées

Pour des raisons qui apparaitront clairement lors de 1’étude de 1’évolution des sys-
témes sous contraintes extérieures, il est utile d’introduire les fonctions suivantes :

e H : enthalpie H=U+ pV;

e [ :énergie libre ou énergie de HELMHOLTZ F = U — TS;

e G : enthalpie libre ou énergie de GIBBS G = H — TS.
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2.3 Notion de potentiels thermodynamiques
a) Energie potentielle

La notion d’énergie potentielle a été introduite en mécanique. Lorsque le travail des
actions mécaniques résultant d’une transformation (modification de la position géo-
métrique du systeme) est indépendant du chemin suivi (cas des actions conserva-
tives), il est possible d’exprimer le travail des actions mécaniques 6 Wygea comme
I’opposée de la variation d’une fonction scalaire de 1’espace appelée énergie poten-
tielle, notée E, selon :

SWméca = - dEp

Les positions d’équilibre mécanique correspondent alors aux parametres géométri-
ques autorisant les extrema d’énergie potentielle compatibles avec les contraintes
imposées. Par exemple, pour un point matériel se déplagant sans frottement sur une
trajectoire dans le champ de pesanteur —ge; , les positions d’équilibre correspondent
aux extrema (relatifs ou absolus) de la variable de position z. Les positions d’équilibre
stables correspondent aux minima. Cette notion se généralise en thermodynamique.
On appelera potentiel thermodynamique une fonction d’état qui, pour certaines
contraintes imposées par I’opérateur extérieur, tend vers une valeur minimale lorsque
le systeme atteint 1’équilibre thermodynamique. Il est nécessaire de classer les va-
riables définissant le systeéme en deux catégories :
e les variables qui peuvent étre fixées de I’extérieur, comme la température, la pres-
sion, le volume, et éventuellement, au moins de facon théorique 1’entropie ;
e les variables internes au systéme qui peuvent évoluer. Le cas qui sera couramment
rencontré est I’avancement d’une réaction chimique se déroulant dans le systeme.
Le choix du potentiel thermodynamique correspondant aux variables extérieures im-
posées permet donc de prédire 1’évolution du systéme lors de la variation spontanée
de la (ou des) variable(s) interne(s).

b) Cas d’un systéme évoluant a entropie et volume constants
L’écriture différentielle des deux principes conduit a :
00 = Tex-(dS — &S) etdonc: dU = Tx.dS — pext-dV — Toxi.6iS.

Pour un systeme évoluant a S et V fixés, dS = 0 et dV = 0. Ce qui donne :

dU = — Text.6:S

Le second principe impose :
6S >0

et donc lors de I’évolution du systeme U décroit. L’évolution est terminée, c’est-a-
dire I’équilibre est atteint lorsque U est minimale.
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c) Cas d’un systéme évoluant a entropie et pression constantes

Il est souhaitable ici d’utiliser le caractere constant de la pression a la place de la
valeur constante du volume. Afin de trouver la fonction qui joue désormais le rdle
équivalent de I’énergie interne dans le cas d’une évolution a entropie et volume fixés
(partie 11.3.1.), il est logique d’introduire 1’enthalpie dont la différentielle s’écrit :

dH = d(U + pV) = dU + V.dp + p.dV.
Dans le cas d’un systéme évoluant a pression extérieure fixée :
P = Pext = constante.
Nous en déduisons :
dH = Tx.dS — pext-dV — Texi.6S + V.dp + p.dV

soit :
dH = Text.dS - pext.dV — ’Text.aiS + Vdp + pex[.dV
dH = TudS — Toxe.8:S + V.dp.

Pour un systeme évoluant a entropie constante et a pression constante, dS = 0 et
dp = 0. Nous en déduisons la différentielle de I’enthalpie :

dH = — Text-5iS~

Le caractere positif ou nul du terme de création d’entropie impose donc que I’évolu-
tion du systeme dont la pression et 1’entropie sont constantes s’effectue a enthalpie
décroissante (dH < 0).

L’équilibre est atteint lorsque 1’enthalpie est minimale. L’évolution a pression ex-
térieure constante, avec égalité de la pression extérieure avec la pression intérieure
implique que la transformation est une succession d’équilibres mécaniques.

d) Cas d’un systéme évoluant a volume et température constants

Introduisons 1’énergie libre du systeme et sa différentielle :
dF = d(U — TS) = dU — T.dS — S.dT
dF = Tex.dS — pext.dV — Text. 6;S — T.dS — S.dT.

Comme par hypothese le systeme évolue a température constante égale a celle de
Pextérieur (T = Texe et dT = 0), 1l vient :

dF = — pex.dV — Text-(SiS

Comme le systeme évolue a volume constant (dV = 0) :
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dF - —Text.&S.

L’énergie libre F' est donc minimale lorsque le systeme atteint 1’état d’équilibre pour
un systeme évoluant a volume et température constants.

e) Cas d’un systéme évoluant a température et pression fixées

Introduisons 1’enthalpie libre G définie par :
G=U+pV -TS
et dont la différentielle s’écrit :

dG = d(U+pV — TS)
= TodS — pext.dV —Te.8S + p.dV + V.dp — T.dS — S.dT.

En tenant compte de 1’évolution a température constante égale a celle de I’extérieur
(T = T, dT = 0) et a pression constante égale a celle de I’extérieur (p = Pext,
dp = 0), ’expression de I’enthalpie libre s’écrit :

dG = — Tex.6S.

L’application du second principe dans ces conditions montre que 1I’évolution d’un
systéme sous pression et température fixées s’effectue avec décroissance de I’enthal-
pie libre. L’évolution a température extérieure constante, avec égalité de la tempéra-
ture extérieure avec la température intérieure implique que la transformation est une
succession d’équilibres thermiques.

f) Cas d’un systéme isolé

Ce cas, qui correspond en général a des contraintes extérieures rarement rencontrées
pour des systemes chimiques en évolution, se traite de fagcon tres simple. En I’absence
de transfert thermique, la variation d’entropie se limite au terme de création :

ds = 4.

Le second principe montre que dans ces conditions I’entropie croit et la fonction — §
est donc minimale a I’équilibre.

2.4 Caractere extensif des fonctions U, S, H, V, Fet G

Les fonctions énergie interne et entropie sont extensives. Le volume d’un systéme est
aussi une fonction extensive. Le produit d’une fonction extensive par une fonction
intensive (par exemple la température, la pression) est aussi une fonction extensive.
Donc les fonctions enthalpie, énergie libre et enthalpie libre sont aussi des fonctions
d’état extensives.
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Chapitre 2

Le potentiel chimique du corps pur

Les systemes sieges d’une réaction chimique sont a I’évidence des mélanges (au
moins le réactif et le produit). Mais le préalable indispensable a 1’étude des pro-
priétés des mélanges est une connaissance approfondie des propriétés thermody-
namiques du corps pur.

Ce chapitre est consacré a 1’étude d’un corps pur soumis a une ou plusieurs
contraintes uniformes et a ses propriétés d’équilibre. Il est I’occasion d’introduire
deux notions essentielles en thermodynamique : le potentiel chimique et I’entropie
molaire absolue.

1 Description thermodynamique d’un corps pur

1.1  Quantité de matiere

Une propriété importante d’un systeme est la quantité de matiere qu’il contient.
L’unité de quantité de matiere du systeéme international est la mole (symbole : mol)
et fait partie des sept grandeurs fondamentales.

Définition
La constante d’AVOGADRO, notée Ny, est égale au nombre d’atomes de carbone
contenus dans 12 g de carbone %C. Une mole d’une espece chimique donnée est
constituée de N constituants élémentaires (atomes, molécules, ions ou associa-
tion d’ions).
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1.2 Grandeurs molaires

Soit Y une grandeur extensive quelconque (par exemple U, S, V, F, G, H). Cette
grandeur Y est proportionnelle a la quantité de matiere du systeme lorsque celui-ci
ne comporte qu’un seul constituant.

Soit n la quantité de matiere du systeme. Il est possible de construire pour une gran-
deur extensive Y quelconque, une grandeur intensive Yy, associée (grandeur molaire)
définie par :

Ym = Y/n.
Exemple : Un gaz parfait, dont ’équation d’état est pV = nRT, est de volume
molaire V, = — = —, soita T =298 K et sous la pression p = 1 bar :
n D
8,314 x 298
Vi = % =24.8.10" m*mol~! = 24,8 L-mol .

L ’eau liquide a, en revanche, un volume molaire de 18.10~2 L-mol~!, soit un milieu
environ mille fois plus dense.

1.3 Variables d’état

Une fois précisée la quantité de maticre présente dans le systtme a un seul consti-
tuant, de quelle information est-il nécessaire de disposer pour connaitre le compor-
tement thermodynamique du systeme ? Cela revient a connaitre les variables d’état
définissant le systeme. Il n’existe pas de réponse universelle a la question. Cela dé-
pend de la nature physique du systéme et du degré de précision souhaité.

Deux variables intensives sont en général suffisantes pour décrire les propriétés ther-
modynamiques de la plupart des corps purs usuels, en tout cas ceux utilisés dans la
plupart des réactions chimiques. Ces deux variables peuvent étre, par exemple, la
température et la pression. Ces deux parametres intensifs correspondent aux deux
formes d’énergie qu’échangent la plupart des systemes avec I’extérieur : transfert
thermique et transfert mécanique.

Notons que, pour un liquide ou pour un solide, la pression a peu d’influence sur
les propriétés thermodynamiques. Si la pression varie assez peu et si on se contente
d’une description approchée du systéme, une grandeur intensive associée a un corps
pur solide ou liquide ne dépend que de la température.

Ce choix de deux parametres intensifs est une approximation. Considérons de 1’eau
liquide. Cette matiere interagit faiblement avec les champs électrique et magnétique.
Comme les échanges d’énergie observés lors d’une variation du champ électrique ou
du champ magnétique sont_;[rés ia)ibles devant ceux mis en jeu pour élever la tempé-
rature de 1 K, I’action de E et B est en général négligée.
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1.4 Variables canoniques associées a une fonction d’état

Soit dU la variation infinitésimale de 1’énergie interne entre deux états d’équilibre
infiniment proches. En I’absence d’hystérésis et de phénomenes dissipatifs, cette va-
riation infinitésimale s’écrit :

dU = 60 + OW = 60wy + Wiy = T.dS — p.dV.

Si I’état initial et 1’état final sont deux états d’équilibre obtenus par variations infi-
nitésimales de parametres d’état extérieurs, le chemin qui passe de ’un a I’autre ne
peut étre que parcouru de facon réversible pour le systeme s’il n’existe pas de phéno-
mene d’hystérésis. Afin de s’affranchir du caractere extensif des variables U, SetV,
divisons par n, la quantité de matiere du systeme :
dUu ds dv
— T— — p.—
n n n

soit :

dUp = T.dSm — p.dVin.

L’énergie interne molaire Uy, dépend a priori de deux variables intensives que nous
noterons o et 3. Remarquons alors que, parmi les cinq grandeurs Uy, S, Vi, T et
p, deux servent de parametres d’état et nous disposons de la relation différentielle
issue du premier principe qui relie dUp,, dSy, et dVy,, qui est la relation établie précé-
demment. Pour connaitre les autres variables, il est donc nécessaire de compléter la
description par la donnée a priori de deux autres équations. Celles-ci peuvent étre :
e p(Vm,T) équation d’état;

e U, (T,Vy) équation de 1’énergie.

Néanmoins, un choix judicieux permet de diminuer le nombre d’équations néces-
saires. En effet, si on connait I’énergie interne molaire Uy, (Sm, V) en fonction des
variables Sy, et V,, la relation liant dU,,, dSy, et dV,, montre :

~ \ 95 /)y, T

Les variables Sy, et Vy, sont pour cela appelées variables canoniques (ou variables
naturelles) associées a la grandeur énergie interne molaire U,. La donnée de
Um (Sm, V) contient I’ensemble de I’information thermodynamique relative au corps
pur étudié.
Pour établir les variables canoniques associées a une fonction d’état, il suffit d’écrire
la différentielle de cette fonction : les éléments différentiels apparaissent alors claire-
ment comme les variables naturelles associées a la fonction d’état.
Pour I’énergie libre :

F=U-TS
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ce qui donne pour les grandeurs molaires associées :
Fn = Uy — T.Sn et donc : dfy, = dUy — T.dSy — Sy .dT
ce qui donne apres simplification :
dfyy = — p.dVy — Sp.dT.

L’énergie libre molaire a donc les variables canoniques Vi, et 7.

Pour I’enthalpie :

H=U+ pV et H, = Uy + pVn

dH, =T.dS,, — p.dVy + p.dVy + Viydp = T.dSy, + Vin.dp.

L’enthalpie molaire a donc les variables canoniques Sy, et p.

Pour I’enthalpie libre :
G=U+pVv —-TS et Gn = Un + pVm — TSn.
Ainsi la différentielle de I’enthalpie libre molaire s’écrit :
dGy = dUy + p.dVy + Vindp — T.dSy, — Sp.dT = Vin.dp — Sp.dT.

Seule I’enthalpie libre a ses deux variables canoniques qui ne sont que des grandeurs
intensives : la température et la pression.

2 Cas d’un systéme ouvert
2.1 Introduction au potentiel chimique du corps pur
Jusqu’a présent, seuls les systemes fermés, sans réaction chimique, ont été étudiés.

Si le systéme est ouvert (sans réaction chimique), le fait d’étudier une grandeur ex-
tensive qui dépend obligatoirement de la quantité de matiere du systéme invite a
considérer celle-ci comme une nouvelle variable a laquelle il sera logique d’associer
une variable intensive conjuguée.
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Définition

Pour un systéme a un seul constituant (corps pur) pouvant échanger de la matiere
avec ’extérieur, le potentiel chimique, noté usuellement (* pour un corps pur,
traduit le caractere extensif de la fonction d’état énergie interne. Il est défini de la
facon suivante :

dU = T.dS — p.dV + u*.dn

(o
o= on sV

ou n est la quantité de matiere contenue dans le systeme. Par définition, le poten-
tiel chimique est une grandeur intensive.

soit :

2.2 Premieres conséquences

Il est possible, en utilisant les relations existant entre les fonctions d’état U, H, F,
G, S et les parametres d’état T, p et V d’exprimer le potentiel chimique a partir des
fonctions H, F et G.

Relation entre pu* et H
A partir de la définition de ’enthalpie H = U + pV, la différentielle de 1I’enthalpie
s’écrit :

dH =dU +p.dV+V.dp=T.dS — p.dV + u*.dn + p.dvV + V.dp

soit :
dH = T.dS + V.dp + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et H est donc :

. (0H
o on S,p'
Relation entre u* et F

A partir de la définition de I’énergie libre F = U — TS, 1a différentielle de 1’énergie
libre s’écrit :
dF = dU — TdS — SdT = T.dS — pdV + u*.dn — T.dS — S.dT

soit :
dF = —SdT — p.dV + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et F' est donc :
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L (oF
= o v

Relation entre u* et G
A partir de la définition de I’enthalpie libre G = U + pV — TS, la différentielle de
I’enthalpie libre s’écrit :

dG = dU+pdV+Vdp — SAT — T.dS =
T.dS — pdV + u*.dn + pdV +V.dp — S.dT — T.dS

soit :
dG = — 8dT + Vdp + u*.dn

et la relation différentielle liant u* et G est donc :

(%0
=\ Ty

A Il faut noter, dans les relations établies ci-dessus, I'importance cruciale de la nature
des variables bloquées lors de I'opération de dérivation partielle.

2.3 Potentiel chimique et grandeurs molaires

Les fonctions d’état U, H, F et G sont extensives et dépendent donc de trois para-
metres d’état (les deux pour les systemes usuels a un seul constituant, plus un qui
traduit le caractere extensif de ces fonctions d’état). Il est possible de choisir, outre la
quantité de matiere contenue dans le systeéme pour traduire ce caractere extensif, les
variables canoniques associées a chaque fonction d’état. Nous considérerons donc les
quatre fonctions d’état suivantes associées a leurs variables naturelles :

U(s,v,n); H(S,p,n); F(T,V,n) et G(T,p,n).

En revanche, les grandeurs molaires étant intensives, elles ne dépendent que de pa-
rametres intensifs : en particulier, elles ne dépendent plus de n. Il est donc cohérent
d’associer les variables correspondantes aux grandeurs molaires construites a partir
des fonctions d’état U, H, F et G :

U (Sm, V) pour I’énergie interne molaire ;

Hy(Sm, p) pour I’enthalpie molaire ;

Fin(T, Vi) pour I’énergie libre molaire ;

G (T, p) pour I’enthalpie libre molaire.
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Il apparait clairement, si on pense a écrire 1’enthalpie libre du systeme ouvert sous la
forme :

G(T,p,n) = n.Gn(T,p)

G
(an> . - Gm(Tap)

et le potentiel chimique s’identifie a I’enthalpie libre molaire. Pour les autres fonc-
tions d’état, la prise en compte rigoureuse des variables bloquées lors des opérations
de dérivation partielle montre que la relation entre grandeur molaire et potentiel chi-
mique est plus compliquée.

que :

Pour I’énergie, nous avons :
U(S,V,n) = n.Un(Sm,Vm) = n.Un(S/n,V/n)

et donc :

= (aa;]) — Un(S/n,V/n) + n.<;n<Um(S/n,V/n))>

A% S,V

La derniere dérivée partielle n’a aucune raison d’étre nulle. Ceci montre bien que le
potentiel chimique ne s’identifie clairement qu’a I’enthalpie libre molaire.

2.4 Dérivées premieres du potentiel chimique

Considérons I’expression de la différentielle de 1’enthalpie libre :
dG = — S.dT + V.dp + p*.dn.

Comme G est une fonction d’état, dG est une différentielle totale et 1’application
du théoreme de SCHWARZ (égalité des dérivées croisées) conduit aux relations sui-

vantes :
< 67*) (6”>
n,p T,p

(5),, = (&)
ap T on T7p'

Comme S et V sont deux grandeurs extensives. Nous avons :

S = n.Sy et V = nVy
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ou Sy, et Vi, sont respectivement I’ entropie molaire et le volume molaire dont les
valeurs sont fixées dés que deux parametres d’état intensifs (par exemple la tempéra-
ture T et la pression p) sont fixés. Nous avons donc :

), - (362), -
(%), - (o), -

T,p

et:

A Le potentiel chimique étant une grandeur intensive, il ne dépend pas de la quantité
de matiere contenue dans le systéme. Il est donc superflu d’'indiquer la quantité de matiere
n comme variable bloguée lors de I'opération de dérivation partielle.

Dans le cadre de notre travail, le potentiel chimique ne dépend que de deux para-
metres intensifs : la température et la pression seront naturellement choisies. Nous

avons donc :
(W) _ s (au> .
ar /, ap )¢

La connaissance du volume molaire, de 1’entropie molaire et de leurs dépendances
vis-a-vis des variables T et p apporte donc de nombreux renseignements sur le po-
tentiel chimique (et réciproquement bien sdr).

A Si la notion de volume molaire (volume occupé par 'unité de quantité de matiere de
corps pur) ne pose pas de probleme de compréhension, celle d’entropie molaire n’est pas
aussi coutumiere et familiére. Il est donc nécessaire a la fois d’expliciter les processus
suivis pour accéder aux valeurs expérimentales et de dégager quelques notions sur la
signification physique de cette grandeur. Afin d’atteindre ce but, nous étudierons dans le
paragraphe suivant les dérivées secondes du potentiel chimique.

2.5 Dérivées secondes du potentiel chimique

Les calculs développés dans ce paragraphe sont techniques et un peu fastidieux. Ils ne
présentent aucune difficuté particuliere mais pourront étre survolés dans un premier
temps.

Le potentiel chimique d’un corps pur dépendant de deux variables intensives, il existe
trois dérivées secondes du potentiel chimique par rapport aux deux variables d’état :

82‘u* aZN* . 82[.1*
ar* ), ), © oTap )
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*u*
a) Calcul de (arz)p

En tenant compte de la dérivée premiere du potentiel chimique par rapport a la tem-
pérature, nous avons :

(5%), - G (5r),), == (5%)
or7), ~ \ar\or),), ar ),

L’expression différentielle du premier et du second principe en variables température

aT
grandeur enthalpie molaire Hy, pour exprimer C), 1, la capacité thermique molaire a
pression constante, il vient par définition :

JHp,
Cp7m - <8T‘)p

La différentielle de I’enthalpie molaire s’écrit :

. . . as .
et pression permet d’accéder a la dérivée partielle (m . En travaillant avec la
)4

JH,
dHy = Cpm.dT + <m> dp.
oap )t
D’autre part :
dHy, =TdSy + Vi.dp.
soit : dH v d
dSm = n _T m-CP

Nous obtenons ainsi I’expression de 1’entropie molaire en variables température et
pression :

aHm _ V
Cp.m P "
ds,, = <p’>.dT + T d

T T P

dH, et dSp, sont des différentielles totales. L’ application du théoréme de SCHWARZ
conduit aux relations suivantes :

(%), = (3 (%)),

dp\ T T
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Ce qui donne apres développement et substitution :

OHp, B OVin
Cm%‘%—"@wk

L’expression de la différentielle de la fonction Sy, s’écrit donc :

c Vi
dSn, = biggl(‘;’m)dT — <3T> dp.
p

Nous obtenons ainsi deux résultats essentiels :

Gr) =%« (%), (%)
ar /, T ap )1 ar /,

Ces deux relations sont connues sous le nom de relations de CLAPEYRON. Dans
le cadre de notre étude de I’influence des parameétres pression et température sur
le potentiel chimique, il est essentiel de connaitre le comportement de la grandeur
entropie molaire en fonction de ces parametres d’état. Le résultat recherché s’écrit :

82”* B _Cpim
ar? /, N T

aZ.u*
b) Calcul de (8T8p>

Etudions maintenant la dérivée seconde croisée du potentiel chimique vis-a-vis des
parametres d’état température et pression :

Goor) = G(5r)), - (o), == (55), - (57),

Il est possible de faire apparaitre le coefficient thermoélastique & (coefficient de
dilatation isobare).
«m () - L (%)
VvV \aT » Vm \ 9T »
82 [.i*
—— | = aV,
< dpdT ) "

aSm
e = oVy.
( ap )T

Nous en déduisons :

et:
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82”*
c) Calcul de ( 97 >T

Considérons maintenant la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la

I1 est possible de faire apparaitre le coefficient de compressibilité isotherme % ; :

__Lfovy _ 1 [V
xr = V' \dp T_ Vm \ 9p /1

Vo) _ .y
apT_ XT-m

et pour la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la pression :

o’u* oV,
<9p2 >T N <<9P>T = A

En conclusion, nous avons établi que la dépendance du potentiel chimique avec les
paramétres d’état température et pression est contenue dans les grandeurs Vi, (7, p)
et Sm(T, p). Cela revient donc a déterminer les grandeurs C, (7T, p), o(T, p) et
xr (T, p) et explique I"importance de ces grandeurs.

et donc :

2.6 Relation de GiIBBS-HELMHOLTZ

Cette relation importante relie potentiel chimique et enthalpie molaire. Ceci confir-
me, dans le cas particulier de 1’enthalpie, que le potentiel chimique d’un corps pur
contient toute 1’information thermodynamique intensive relative i celui-ci. A partir
de larelation G = H — TS, en divisant par la quantité de maticre n du systeme, il
vient :

u = Hy — T.Sh.

La différentielle du potentiel chimique en variables température et pression conduit
aux relations :

au*
du* = — SpdT + Vpdp et — Sy = ( >
ar /),

a *
soit : u* = Hy + T. < H > . Isolons I’enthalpie dans un membre et divisons par
)4

oT
T2 .
Ho w1 (0w
T2 12 T'\ 9T p'
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On reconnait, dans le membre de droite, la dérivée partielle par rapport a la tempéra-
*

ture de _N?‘ Nous obtenons donc la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

e (55),

3 Entropie molaire absolue

L’étude du paragraphe précédent montre I’importance des deux dérivées premieres
du potentiel chimique : le volume molaire V;, et I’entropie molaire S,.

Si la premiere ne pose pas a priori de difficulté particuliere pour la mesure et le sens
physique, I’entropie molaire nécessite une convention supplémentaire pour pouvoir
associer a un corps pur dans un état physique donné, une valeur numérique. En effet,
les grandeurs physiques facilement mesurables associées a I’entropie sont la capacité
thermique a pression constante et la dérivée partielle du volume molaire par rapport
a la température a pression fixée.

3.1 Troisieme principe de la thermodynamique ou principe de
NERNST

Définition

Au z€ro absolu de température, 1’entropie molaire de tout solide parfaitement
cristallisé est, par convention, nulle. Parfaitement cristallisé signifie absence com-
plete de désordre. Ce critere se vérifie par la détermination de la structure du
solide. Il est vérifié pour la plupart des solides courants.

Exemple de solide non parfaitement cristallisé

Le monoxyde de carbone solide est une exception. Les molécules posseédent un tres
faible moment dipolaire électrique et il existe dans le solide un certain désordre dans
I’ orientation relative de ces dipdles : ils ne sont pas tous paralleles entre eux, méme
au zéro absolu. En conséquence, le monoxyde de carbone solide n’est pas d’entropie
nullea7” = OK.

3.2 Détermination de I’entropie molaire absolue

La différentielle de I’entropie molaire s’écrit :

dSm = Com AT — IVm dp
T oT /),
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A pression constante, par exemple 2 p = p° = 1 bar, la connaissance de la capacité
thermique a pression constante C, (7, p), notée alors C, ,(T) permet d’accéder, par
intégration, a Sy, (7)) :

S (T) — S2(T = 0) = /TTOC;’I;(T).dT

en utilisant le troisieéme principe, ¢’est-a-dire, en tenant compte de Sy, (7 = 0) =0

roco (T
S (T) = / Coml™) g
r=0 T

La relation établie ci-dessus est valable tant qu’il n’y a pas de changement d’état.
Lors d’une transition de phase a laquelle est associée une enthalpie de changement
d’état, ’existence de cette grandeur montre que ’entropie des deux phases differe.
En utilisant la relation :

_ SQI'CV

T

la variation d’entropie associée a la transformation d’une mole de corps pur sous la
phase a en une mole de corps pur sous la phase B est égale a foﬁ/ Ten ol foﬁ est
I’enthalpie de changement d’état sous la pression standard p°et T, est la température
de changement d’état.

Nous en déduisons I’expression littérale de Sy, (7') pour les liquides et les gaz :

pour les liquides :

ds

SO

m

(T) — /Tfus C;,m,solide<T) AT + Liys + /T C;-,m,liquide(T) dr
T=0 T Tfus Ttu T

N

pour les gaz :

Se(T) = /Tf M'M L /MWAT
T=0 T Trus T T
Lep /T Cpmeaz(T)
+o—+ | T
T: Tep T

L’entropie molaire standard d’un corps pur est ainsi accessible a partir de la con-
naissance de la grandeur Cp  (7'), des enthalpies de changement d’état (dans le cas
des liquides et des gaz) et de I’application du troisieme principe. Cette grandeur nu-
mérique est appelée entropie molaire absolue. Le dernier adjectif qualificatif est
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dt a I’application du troisiéme principe qui choisit le point fixe de 1’intégration par
rapport a la température.

Remarque : notons que les équations ci-dessus sont définies a pression constante.
Les tables numériques disponibles dans la littérature sont proposées pour la pression
p = p° = 1bar (la pression p° est appelée pression standard). Il s’agit alors d’en-
tropie molaire absolue standard (sous p = p°) et cette grandeur est notée Sj,,.

La courbe représentée dans la figure 2.1 donne les variations de I’entropie molaire
absolue standard du phosphore blanc en fonction de la température. On note les dis-
continuités de la grandeur a chaque changement d’état.

S/ J.K ! .mol!
300
200 ‘
100 i
0 t i : > T/K
317 553 1000

Figure 2.1 — Entropie molaire absolue standard du phosphore blanc en fonction de la tem-
pérature

Parmi les grandeurs apparaissant dans les liens entre capacités thermiques molaires
a pression constante et entropie molaire absolue, seule la température d’ébullition
dépend notablement de la pression. En conséquence, I’entropie molaire absolue des
gaz varie beaucoup plus avec la pression que 1’entropie des autres phases : une pres-
sion plus élevée se traduit (voir le chapitre sur les équilibres de phases du corps pur)
par une température d’ébullition plus basse ; donc I’intégrale d’une fonction positive
(Cpm(T)/T) est calculée sur un domaine plus restreint et donc décroit avec 1’aug-
mentation de pression.

Ceci s’interpréte au niveau microscopique par une contrainte plus grande pour les
constituants : ils sont astreints a se déplacer dans une portion plus petite de 1’espace,
ce qui conduit a un désordre moins grand.

3.3 Capacités thermiques molaires

La capacité thermique molaire a volume constant Cy , et la capacité thermique mo-
laire a pression constante C), , jouent un rdle important en thermodynamique chi-
mique
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a) Relation entre C, m et Cym

Rappelons les relations existant entre capacité thermique molaire et énergie interne
molaire Uy, ou enthalpie molaire Hy, :

OUn ([ 9Hn
= (57), o= (57),

Nous avons démontré au 2.5. la relation :

 (Cpm OV

Il est possible de démontrer de facon comparable que :

ds,, = Cm AT + o Av.,.
T T )\,

Egalons les deux expressions et écrivons la différentielle de V;, en variables T et p.

Cpm AV B
Cvm Ir AL WV
(o  (37), | (5) o+ (5) )

ce qui donne apres réarrangement :

ap OVm B
(Cp,m —Cym—T. (8T> Vm. (37") p) AT =
ap OV oV
T'<<ar>vm'<ap>T ! (w),,) P

Cette relation est vérifiée en tout point. Comme les variables 7" et p sont indépen-
dantes, cela signifie que les deux facteurs des éléments différentiels d7 et dp sont
nuls. Utilisons la relation cyclique pour les variables 7', p et Vy, :

(5),(%),(F), =

ot ), \ap )y \ oV /)1 '
(5), - - (5), (%)
T ), ap ), \ot ),

Ceci montre bien que I’élément en facteur de dp est effectivement nul et que celui en
facteur de dT impose la relation suivante (relation de MAYER) :

Nous en déduisons :
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ap 0V
Cp,m - CV7m — T(a]_‘>vm<a]‘>p

Introduisons les coefficients thermoélastiques a et 3 :

1 [V, 1 /0
oo () w e l(2)
Vin \ 9T » p \aT /.
La différence des capacités thermiques a pression constante et 2 volume constant est
donc liée aux coefficients thermoélastiques et f3 :

Com — Cym = afpVuT (relation de MAYER généralisée).

Cas des gaz parfaits
L’équation d’état est :

RT ap R
p=— et =) =_—
Vin oT )y Vnm

Le volume molaire du gaz V, et sa dérivée partielle par rapport a la température a
pression constante s’expriment selon :

RT v, R
W () -
p ar ), p

La relation entre capacités thermiques molaires s’écrit donc :

R R
Com — Cym = T()() =R (relation de MAYER)
3 Vm p

b) Relation avec la structure de la matiére : cas des gaz

Nous nous placons dans cette partie dans le cas des gaz parfaits. Dans ce cas, le
comportement des capacités thermiques n’est lié qu’a I’existence de structures in-
ternes aux molécules constituant le gaz et ne dépend pas de forces intermoléculaires
a grandes distances qui sont a prendre en compte dans le cas de gaz réels.

Les différentes formes d’énergie moléculaire

La capacité thermique a volume constant traduit 1’aptitude d’une structure a stocker
(a volume constant), de I’énergie fournie. Au niveau microscopique, 1’énergie peut
étre stockée sous différentes formes :
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e énergie cinétique de translation : 2 chaque molécule ou atome est associée 1’éner-

gie cinétique de translation du centre de masse :

%m\ﬂ _ ;m<v§ +) 4 vf)
Il y a trois degrés de liberté correspondant aux trois directions indépendantes de
I’espace euclidien ;

e énergie cinétique de rotation : une molécule polyatomique posséde au moins
deux degrés de liberté de rotation (deux pour les molécules linéaires et trois pour
les molécules non-linéaires).

Dans le cas d’une molécule linéaire, cela correspond aux rotations autour de deux
axes orthogonaux 2 I’axe de la molécule et orthogonaux entre eux. A un mouve-
ment de rotation est associée I’énergie cinétique EXr :
g = Lo
cin 2 [
ou J; est le moment d’inertie par rapport a 1’axe de rotation et w; est la vitesse
angulaire de rotation autour de cet axe ;

e énergie de vibration : dans les structures polyatomiques (molécules ou ions), les
atomes vibrent au voisinage de leur position d’équilibre.

A chaque mouvement de vibration est associée une énergie cinétique (mouvement
relatif par rapport au centre d’inertie de la structure) et une énergie potentielle
(énergie potentielle de vibration).

Dans une structure comportant n atomes, il faut 3n coordonnées pour préciser la
position de chacun. Une possibilité est de préciser la position du centre d’inertie (3
coordonnées), la rotation de la molécule (2 ou 3 coordonnées selon la géométrie
de la molécule). Il reste donc 3n — 5 (molécules linéaires) ou 3n — 6 (molécules
non linéaires) coordonnées pour les mouvements de vibration.

Probabilité d’occupation d’un niveau d’énergie

L’ étude quantique des systemes microscopiques montre que les niveaux d’énergie ac-
cessibles sont discrets. D’autre part, la description statistique des systémes associe a
chaque niveau d’énergie E une probabilité d’occupation qui, dans le cas de 1’approxi-

mation de BOLTZMANN est proportionnelle a exp (— T ) o kp est la constante
B

de BOLTZMANN et T est la température absolue du systeme.

Pour qu’un systeme puisse utiliser une forme d’énergie pour stocker 1’énergie ap-
portée au systeme, les différents niveaux d’énergie correspondants doivent avoir une
probabilité d’occupation notable et I’ordre de grandeur des écarts d’énergie entre les
niveaux doit étre comparable ou inférieur a kg 7.

D’autre part, le théoréme d’équipartition de 1’énergie établit que, pour une énergie dé-
pendant du carré d’une coordonnée généralisée (une coordonnée d’espace (position,
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angle) ou une vitesse (linéaire, angulaire)) et dont les niveaux sont effectivement oc-
cupés, sa contribution a la capacité thermique a volume constant est R /2.

Cv
TRt -=------mmm e e oo o
contribution
vibrationnelle
5PR |-~ - -
contribution
rotationnelle
3/2R.
contribution
translationnelle
0 T

Figure 2.2 — Capacité thermique molaire a volume constant d’'une molécule diatomique en
fonction de la température

Interprétation des courbes Cy i, (T)

L allure de la courbe Cy m (T') pour des gaz parfaits en fonction de la température est
donnée figure 2.2. L’allure de la courbe s’interprete par I'intervention successive de
différentes formes d’énergie.

A basse température, seule I’énergie cinétique de translation du centre d’inertie con-

tribue a la capacité thermique molaire et celle-ci vaut ER' Ceci explique la valeur

constante de la capacité thermique molaire des gaz parfaits monoatomiques.
Pour un gaz diatomique, la capacité thermique molaire croit ensuite avec la tempé-

rature vers la valeur constante —R 2 partir d’une température T;; qui dépend de la

structure de la molécule (moment d’inertie pour la rotation autour d’un axe quel-
conque orthogonal a I’axe de la liaison internucléaire).

Dans le cas des molécules polyatomiques non linéaires, il apparait deux ou trois
températures caractéristiques liées a 1’existence de deux ou trois moments d’iner-
tie différents. Lorsque la température croit a nouveau, il est possible d’observer une
nouvelle augmentation de la capacité thermique molaire a volume constant vers la

valeur asymptotique ER pour les molécules diatomiques. Il existe dans une molécule
diatomique un mode de vibration correspondant a I’élongation le long de la direction
interatomique. A ce mouvement de vibration correspondent deux formes d’énergie :
I’énergie cinétique et 1’énergie potentielle élastique due ici a I’interaction entre les
atomes qui sera modélisée par un ressort de constante de force k.

Ces deux formes d’énergie dépendent de fagcon quadratique soit de la vitesse (énergie
cinétique), soit de la position (énergie potentielle) et, par application du théoreme
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d’équipartition de 1’énergie, chaque forme d’énergie contribue pour R/2 a la capacité
thermique lorsque la température est suffisamment élevée et que les niveaux de vibra-
tion sont notablement peuplés. Il apparait donc une température caractéristique, notée
Tyib, liée a la structure de la molécule diatomique (moment d’inertie et constante de
force de la liaison), qui repere la transition entre les domaines de température ou seul
le niveau de vibration fondamental est occupé et les domaines ol de nombreux ni-
veaux de vibration sont peuplés. La figure 2.3 schématise une molécule diatomique
ou il existe deux axes de rotation équivalents orthogonaux a la direction de liaison et
ou la liaison est modélisée par un ressort de constante de force k.

~ O

-

7

Figure 2.3 — Degrés de liberté internes d’'une molécule diatomique : rotations autour de deux
axes orthogonaux a I'axe interatomique passant par le centre d’inertie et vibration le long de
I'axe interatomique

Pour des atomes massifs et pour des liaisons laches, la température 7., est basse.
A titre indicatif, nous avons les valeurs numériques suivantes :

Molécule Iz Clz N2 H2
Tin /K 308 | 805 | 3374 | 6215

Pour des températures voisines de 300 K, seul le premier niveau de vibration est peu-
plé et la vibration ne contribue pas a la capacité thermique molaire a volume constant.
Pour les molécules polyatomiques constituées de n atomes, il existe 3n — 5 (molécule
linéaire) ou 3n — 6 (molécule non linéaire) modes propres de vibration. A chaque
mode propre est associée une fréquence propre et donc une température Tvj,. Ces
températures sont en général supérieures a 400 K et les niveaux de vibration autres
que le fondamental sont peu occupés. En conséquence les molécules ne stockent pas
a température ambiante I’énergie sous forme d’énergie de vibration.

Conclusion
e pour un gaz parfait monoatomique : a toute température :

3
Cm = 5-R et G
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e pour un gaz parfait polyatomique : a des températures suffisamment élevées pour
que les contributions de rotation soient totales :

5 o
Cym = E'R et Com = Z.R pour les molécules linéaires
Cvm = 3R et Cpm = 4R pour les molécules non linéaires

Les gaz qui présentent des capacités thermiques molaires supérieures ont une contri-
bution notable des modes de vibration. Ce phénomene prend de 1I’'importance lorsque
la température croft.

c) Relation avec la structure de la matiére : cas des solides

En utilisant la relation liant capacité thermique molaire a volume constant et capa-
cité thermique molaire a pression constante (relation de MAYER établie au 3.3.a),
la faible dépendance du volume molaire avec la température et la pression pour les
solides rend négligeable dans la plupart des situations la différence entre la capa-
cité thermique molaire & volume constant et la capacité thermique molaire a pression
constante. Nous avons donc :

Cp,m = CV,m~

Pour un solide, I’allure de la courbe donnant la capacité thermique molaire & volume
constant en fonction de la température est donnée a la figure 2.4.

C,/T.mol”! K!

A Cuivre
2 e
20
15-

104 ;
|

- ' r r r r T —» T/K
100 200 300 400 500 600 700 800

Figure 2.4 — Variation de la capacité thermique molaire a volume constant du cuivre

Les deux éléments importants de cette courbe sont I’asymptote et I’ordre de gran-
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deur de la température ou la moitié¢ de la valeur asymptotique est atteinte. Soit 77
la température pour laquelle la moitié de la valeur asymptotique a haute température
de la capacité thermique a volume constant est atteinte. La température de DEBYE
est la température Tp qui vérifie la relation : Tp = 4.7} ),. D’autre part, la valeur
asymptotique est liée a la structure du cristal : la capacité thermique molaire vaut 3R
par unité de quantité de matiere d’atomes ou ions constituant le cristal dans de tres
nombreuses situations. Ces constatations expérimentales s’expliquent assez simple-
ment par le modele suivant : dans un cristal, chaque atome ou ion occupe une position
d’équilibre. Le potentiel auquel il est soumis est bien décrit en premiére approxima-
tion par un potentiel harmonique de la forme :

V(x,y,2) = %(kxxz + kyy? + k).
ou x, y et z reperent la position d’un atome ou d’un ion par rapport a sa position
d’équilibre dans le cristal. Il y a donc trois directions de 1’espace qui sont indé-
pendantes, avec deux formes d’énergie associées a chaque mouvement de vibration
(énergie cinétique et énergie potentielle). L’application du théoreme d’équipartition
de I’énergie permet de comprendre facilement la valeur numérique de I’asymptote
(R/2 par degré de liberté, donc R par direction et par unité de quantité de matiere
d’oscillateur). On comprend aussi pourquoi la capacité thermique molaire asympto-
tique d’un sel comme le chlorure de sodium est deux fois plus élevée que celle d’un
métal comme le sodium.
La température de DEBYE est liée a la nature du potentiel subi par 1’atome ou 1’ion
dans sa position d’équilibre au sein du cristal, c’est-a-dire a la possibilité d’occuper
a une température donnée les niveaux de vibration. Plus un cristal est rigide (ce qui
correspond a des valeurs élevées des constantes de force k;), et les masses des atomes
faibles, plus la température de DEBYE sera élevée. Pour un cristal ionique constitué
d’ions polyatomiques, la valeur de la capacité thermique a haute température sera
supérieure a celle attendue par le modele précédent. En effet, I’existence de vibrations
intraioniques dans les ions constituant le cristal permet de stocker I’énergie.
D’autre part, les métaux de transition ont une structure électronique assez complexe,
avec en particulier des niveaux d’énergie électroniques non occupés a basse tem-
pérature, mais proches et qui peuvent étre peuplés a des températures de quelques
centaines de kelvin. Ceci explique que les capacités thermiques molaires de certains
métaux de transition soient supérieures aux valeurs attendues par application du mo-
dele précédent.

d) Relation avec la structure de la matiére : cas des liquides

Ici, contrairement aux cas des gaz et solides, il n’y a pas de modele simple qui per-
met d’interpréter les capacités thermiques molaires. Les grandeurs mesurées sur les
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liquides sont supérieures a celles des solides correspondants.

4 Etude de I’entropie molaire absolue de quelques
substances

41 Lesgaz

Le tableau ci-dessous contient quelques données d’entropie molaire absolue standard
So,ysous p = p° =1baretaT =298 K.

Gaz He Ne F2 C12 BI‘2 H2 02 N2
S /IK tmol™! | 1262 146,3 202,8 223,1 2455 130,7 2052 191,6

Gaz HF HCI HBr NO CO CO, H,0O NH;
S /JIK tmol~! | 173,8 186,9 198,7 2108 197,7 213,8 1888 1928

Remarquons que 1’entropie molaire absolue des gaz monoatomiques (gaz nobles) est
notablement plus faible que la plupart des autres gaz. L’évolution de cette grandeur
avec la masse des atomes (I’entropie molaire absolue croit avec la masse des atomes)
est bien décrite par la mécanique statistique.

Pour les gaz polyatomiques comportant peu d’atomes (2 a 5 environ) et a I’excep-
tion du dihydrogene, un ordre de grandeur raisonnable 2 retenir est 200 J-K—!-mol~!
(sous p = p° =1bareta T =298 K). L’évolution au sein d’une famille (les dihalo-
genes, les halogénures d’hydrogene) s’explique bien a partir de la connaissance des
courbes donnant les capacités thermiques molaires & pression constante.

Evolution de I’entropie molaire absolue dans la famille des dihalogenes gazeux
Outre les grandeurs associées aux changements d’état, la comparaison des tempéra-
tures Tpo¢ et Tyip (voir 3.3.b) permet de rationnaliser 1’évolution de I’entropie molaire
absolue au sein de cette famille. En raison de la masse plus faible des atomes et des
distances internucléaires plus courtes, le moment d’inertie croit dans la séquence F,,
Cl,, Bry, I. Donc la température T;o; décroit dans cette méme séquence. Ainsi, pour
les dihalogenes les plus lourds, la contribution de la rotation a la capacité thermique
est plus précoce en température et I’entropie molaire absolue est donc plus élevée.
D’autre part la liaison X, est de rigidité décroissante lorsque la masse de X augmente
(ceci est mis en évidence par des propriétés spectroscopiques). Donc la température
Tyip décroit avec 1’augmentation de la masse et la contribution de la vibration a I’en-
tropie molaire absolue a une température donnée est plus importante.

Influence du nombre d’oscillateurs
Lorsque le nombre d’atomes croit, il existe dans la structure plus de modes de vi-
bration, donc la capacité thermique a pression constante, pour des structures voisines
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(mémes types d’atomes et de liaisons), croit. L’entropie molaire absolue augmente
aussi. Ceci est bien illustré dans la série CHy, CoH4, CoHg.

Gaz CH4 C2H4 C2H6
So /3K 1-mol~! | 186,3 | 219,6 | 229,6

Notons aussi que I’augmentation des moments d’inertie a pour conséquence la dimi-
nution des températures de rotation 7, et contribue a I’augmentation de 1’entropie
molaire.

4.2 Les liquides

Liquide Br, | H,O | CH30H | H,SO4
Se /3K t-mol~! | 152,2 | 70,0 | 126,8 156,9

Pour une méme substance, I’entropie molaire absolue est plus élevée pour le gaz que
pour le liquide a température et pression données. Ceci s’explique par le désordre de
position qui est beaucoup plus élevé pour le gaz que pour le liquide. Si le liquide est
constitué de molécules de moments d’inertie élevés et comportant plusieurs atomes,
les valeurs d’entropies molaires absolues peuvent étre relativement élevées et supé-
rieures a celles de certains gaz (comparez les valeurs relatives aux gaz nobles et a
I’acide sulfurique liquide).

4.3 Les solides

Le tableau indique les valeurs de 1’entropie molaire absolue (en J-K~!-mol~!), de la
capacité thermique molaire & pression constante (en J-K~!-mol~!) et du rapport de
cette grandeur a 3R. Les grandeurs sont mesurées a T =298 K sous p = p° =1 bar.

Solide Al Ag | Cgr | Cdi | AgCl | CaO | HgO | MgO | NaCl | NaHCO3
S 283 | 425 | 57 2,4 96,2 | 382 | 703 | 269 | 72, 101,7
Com 242 | 242 | 85 6,1 50,8 | 42,1 | 44,1 | 37,1 50,5 87,6
Cpm/(BR) | 097 | 097 | 0,34 | 0,24 | 2,04 | 1,69 | 1,77 | 149 | 2,02 3,51

La comparaison des valeurs mesurées pour 1’entropie molaire absolue des différents
solides s’effectue dans le cadre du modele simple de 1’oscillateur harmonique tridi-
mensionnel élaboré pour interpréter les capacités thermiques molaires des solides.
Comme I’entropie molaire absolue standard se déduit de la capacité thermique mo-
laire & pression constante par intégration de C, ., /T, une température de DEBYE
basse et une valeur élevée de I’asymptote (liée aux nombres d’atomes ou d’ions
constitutifs du cristal) expliquent des valeurs élevées de 1’entropie molaire absolue.
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e La faible valeur de I’entropie molaire absolue du diamant (noté C di) est due a
un cristal trés rigide, donc a haute température de DEBYE : en conséquence C,,
n’atteint pas sa valeur asymptotique a 298 K.

e Pour le cristal de chlorure d’argent (et autres cristaux de méme steechiométrie), on

attend pour la capacité thermique molaire a pression constante la valeur asympto-
tique de 6R.
Le fait de dépasser cette valeur peut s’expliquer par les éléments suivants : le
modele de I’oscillateur harmonique ne s’applique pas rigoureusement a ces Sys-
témes mais n’en propose qu’'une description approchée, I’approximation qui assi-
mile Cp, i, et Cyp, est approchée et I’existence de défauts dans le cristal augmente
I’entropie de celui-ci.

e Pour le cristal d’hydrogénocarbonate de sodium, la valeur notablement supérieure
de la capacité thermique molaire a pression constante (et donc de I’entropie mo-
laire absolue) est due a I'ion HCO5 qui possede de nombreux degrés de vibration
interne.

5 Quelques expressions et propriétés du potentiel chi-
mique d’un corps pur

5.1 Cas des gaz parfaits

Un gaz parfait suit I’équation d’état :
pV = nRT ou pVm = RT

ou Vj, est le volume molaire du gaz. Le lien entre le comportement macroscopique du
systeme donné par son équation d’état et le comportement microscopique est inter-
prété par la mécanique statistique (bien siir hors-programme). Le comportement de
gaz parfait est observé pour des populations de particules de volume propre négli-
geable devant le volume disponible et dont les interactions sont de portée tres faible
devant la distance moyenne entre les particules. Nous allons montrer dans ce qui suit
que I’existence de I’équation d’état des gaz parfaits impose une forme a I’expression
mathématique du potentiel chimique.

Pour établir cette relation, utilisons la dépendance du potentiel chimique avec la pres-

sion. Nous avons établi au 2.4. :
u*
—_ = V.
< dp )T "

. . (. RT < s
Or pour un gaz parfait, le volume molaire s’écrit : Vi, = —. Il reste donc a intégrer
p
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I’équation aux dérivées partielles :

() &
ap ) p

A température fixée :

s’integre simplement en :

ui(T, p) = A(T) + RT.ln<1i>

ol A(T) est une fonction ne dépendant que de la température. L’expression précé-
dente s’écrit plutdt sous la forme :

pe(r p) = (1) + R L)

p° est une pression particuliere appelée pression de référence. La valeur choisie par
les chimistes est p° = 1 bar et s’appelle pression standard.
Remarque. La donnée de 1’équation d’état ne contient pas toute 1’information ther-
modynamique : pour accéder a I’ensemble de celle-ci, il faudrait connaitre la fonction
w (T, p°), qui ne dépend que de la température. Cette grandeur, qui est le potentiel
chimique du corps pur dans des conditions physiques particulieres, c’est-a-dire a la
pression standard p = p°, est appelée potentiel chimique standard du corps pur et
est notée u*°(T). Ceci montre qu’il n’existe pas un seul gaz parfait et que la diversité
est liée a la structure interne des particules qui le constituent. Cette structure interne
a des conséquences importantes sur la fonction Cp (7).

5.2 Cas des gaz réels
a) Notion de fugacité et de coefficient de fugacite

Plusieurs données expérimentales montrent que de nombreux gaz, dans certaines
conditions, en particulier aux pressions élevées et a basses températures, ne se com-
portent pas comme des gaz parfaits. Cela est dil a I’existence de forces intermolécu-
laires a longues portées (forces de VAN DER WAALS) 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 par-
faits. Cette constatation expérimentale s’explique par 1I’augmentation de la distance
moyenne entre particules constitutives du gaz lorsque la pression décroit et donc de
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I’intensité 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 :

Wi (r.p) = uee(r) + R 1)
ot f(T, p) est une fonction de la température et de la pression, appelée fugacité et
homogene a une pression. L'intérét de ce choix est, en tenant compte des données
expérimentales, de connaitre le comportement asymptotique de la fonction f : a toute
température, f(7, p) est équivalente a p lorsque p tend vers zéro. Nous avons donc :

f

Iim= =1
p—0p

On introduit éventuellement le coefficient ¥, sans dimension, appelé coefficient de
fugacité ou coefficient d’activité défini par :

Y= = et limy = 1.
p p—0

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

b) 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.

(&), == (50,

Vi
din(f) = ﬁ.dp a température fixée.

ce qui s’écrit :

Cette relation peut étre intégrée entre deux valeurs de pression p; et p; :

P2 Vm

P!
dIn(f) = —.dp
S ( ) n RT

ce qui donne apres intégration :

L\ 1 [
ln<f1> = RT/pl Vm(TJ?)-dp
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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 asymp-
totique du gaz réel. Pour cela on soustrait membre a membre a 1’égalité définis-
sant dIn(f), dIn(p), de facon a faire apparaitre le rapport f/p dont le comportement
asymptotique est connu lorsque la pression tend vers 0. Il vient alors :

din(f) — dIn(p) = Z—r;.dp — dIn(p)

SN (Y 1
w(f) - (- )

ce qui donne apres intégration :

P2
P2 P2 [V 1
/ dln<f> = / <m - ).dp = ln<f> :
P p p \RT —p p
P
En choisissant p; = 0 et p> en tenant compte du comportement asymptotique du
rapport f/p, nous obtenons :

o(5)- [
f(T.p) = p-exp (/Op (1‘;“} - 117) -dp>-

Ainsi, la connaissance de Vi,(7, p) a température fixée a partir de valeurs de pres-
sions tres faibles ol le comportement de type gaz parfait est suivi permet le calcul
numérique de f (7, p).

Remarque. Il se pose ici le probleme de I’existence de I’intégrale du second membre
de I’égalité, qui n’est pas a priori assurée pour la borne zéro a cause du comportement
de la fonction 1/p. Pour résoudre ce probleme, utilisons le développement du viriel
en pression. Pour tout gaz réel il existe une série de fonctions «;(T') telle que :

PV = RT<1 + i a,-(T)p">

i=1

soit :

soit :

En pratique, la série est tronquée assez rapidement a une valeur maximale 7, €t

z 9z

dans ce cas la fonction a intégrer pour calculer la fugacité s’écrit donc :

Vin

1
RT p

Nmax

= Z a;(T)p L.
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Nous avons alors :

f(T,p) = pexp </0,, ni ai(T)p"! .dp)

i=1

soit :

f(T,p) = p-@XP({niM W} p) = p-eXP(n)an W)

i=1 L 0 i=1 !

L’intégrale proposée existe bien.
Il existe de nombreuses situations o la fugacité peut se calculer a partir de I’équation
d’état (cela revient a travailler sur une expression analytique du volume molaire du

gaz).

Exercice résolu
Calcul de la fugacité a partir d’une équation d’état
Calculer la fugacité d’un gaz réel décrit par I’équation d’état :

p(Vm — b) = RT.

Réponse : le volume molaire V;, s’exprime de facon explicite en fonction de la tem-

pérature et de la pression :

RT
Vo = — + b
p
soit :
Vo 1 b
RT p RT’

Le rapport de la fugacité a la pression s’exprime donc sous la forme :
P b b
In i = —.dp = P
p o RT RT

f_ ., bp
P Y_eXp(RT)'

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).

et donc :
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5.3 Potentiel chimique d’un corps pur en phase condensée

Nous entendons par phase condensée une phase liquide ou une phase solide. Ex-
périmentalement, le volume molaire de nombreuses substances en phase condensée
dépend peu de la température et de la pression. Il est donc raisonnable, dans de tres
nombreuses situations, de supposer constant le volume molaire Vy,. Le volume mo-
laire se calcule aisément a partir de la masse molaire M et de la masse volumique

p:

M
Vin = —.
P

Exercice résolu

Volume molaire de I’eau liquide

Pour I’eau liquide, les valeurs numériques de la masse volumique et de la masse
molaire sont :

p = 1000kgm™> et M = 18.1073 kg-mol .

En déduire le volume molaire de I’eau liquide au voisinage de T =298 K et de p =
1 bar.

Réponse :

M 18.1073
Vyp= — = ——— = 18.10°° m>-mol .
m= 1000 i mo

L’ordre de grandeur numérique obtenu dans le cas de 1’eau est indicatif de celui de
nombreuses substances qui sont parfois de masse molaire et de masse volumique
simultanément plus élevées.

Etudions maintenant I’effet d’une variation des paramétres température et pression

sur le potentiel chimique d’un corps pur.

a) Effet de la pression sur le potentiel chimique

Dans le cas d’un volume molaire constant, une variation Ap de la pression a tempé-
rature constante entraine une variation Au* du potentiel chimique :

8u*>
= =V,
<8p T

AU = Viy Ap.

s’integre de facon évidente en :
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Exercice résolu

Effet de la pression sur le potentiel chimique de I’eau liquide

Evaluer Ieffet 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 systeéme d’unités cohérent, par exemple les volumes mo-
laires en kg.m 3 et les pressions en pascal. Pour I’exemple numérique étudié :

Ap* = 18 x107°x 100 x 10° = 180 J-mol .

Cette valeur en elle-méme n’est pas trés parlante mais sera ultérieurement comparée
a la variation de potentiel chimique induite par une augmentation de température.

b) Effet de la température sur le potentiel chimique

L’analyse de I’effet de la température sur le potentiel chimique s’effectue dans le
cadre de deux approximations : d’abord en supposant constante I’entropie molaire
absolue dans I’intervalle de température considéré puis en supposant constante la
capacité thermique molaire a pression constante. L’effet de la température sur le po-
tentiel chimique est contenu dans la relation :

8u*)
) = S
(57),

Dans le cas ou I’entropie molaire absolue S, est supposée constante, I’intégration (a
pression constante) est immédiate :

Au* = — Sp.AT.

Soit Auy cette expression de variation du potentiel chimique issue de cette premiere
approximation. Si on renonce a la constance de I’entropie molaire absolue sur I’inter-
valle de température AT et que I’on suppose constante la capacité thermique molaire
a pression constante, 1’intégration de la dérivée de 1’entropie molaire absolue par
rapport a la température conduit a :

2S C,. T
<8;>I, = me et Su(p,T) = Su(p,Tp) + prm.ln<TO>.

En intégrant — Sy, entre deux températures 7y et 7', nous obtenons la variation cor-
respondante du potentiel chimique :

T
Au* = — Sm(p,TO).(T — TO) — Cpm- T.ln(T) - T — T.ln(To)]
To
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A,u* = A‘LLIk — Cp,m.<T.ln(T) - T — T.ll’l(T()) - TQ.II‘I(T()) + Ty + To.ln(To)>

soit, apres simplification :

Au* = Auf — Cpm. (T.ln <;o> - AT).

Exercice résolu

Effet de la température sur le potentiel chimique de I’eau liquide

Etudier I’effet de I’augmentation de température sur le potentiel chimique de 1’eau

liquide lors d’une variation de température de 100 K :

a) en supposant constante 1’entropie molaire absolue de 1’eau liquide entre 298 K et
398 K;

b) en tenant compte de la dépendance de I’entropie molaire absolue avec la tempé-
rature.

Données :

e S°.(H,O0 liquide, T =298 K) = 70 J-K~!-mol !

o C) ,(Hy0 liquide, T =298 K) = 75,3 J-K~"-mol !

Réponse :

a) Dans le cas ou la variation de I’entropie molaire absolue avec la température est

négligée, la variation du potentiel chimique, notée Ay, vaut :

Au; = —70x 100 = —7000 J-mol .

b) En tenant compte de la dépendance de I’entropie molaire absolue avec la tempéra-
ture, nous avons :

398
Au* = —7000 — 75,3 x (398><1n (238) — 100) = —8140J-mol !

Il est donc justifié de prendre en compte I’effet de la température sur 1’entropie mo-
laire.

L’essentiel ici est de mettre en évidence la différence entre 1’effet de la température et
I’effet de la pression sur le potentiel chimique d’une phase condensée. Le cas de ’eau
liquide est généralisable aux autres especes chimiques en phase condensée : une va-
riation de pression de 100 bars est difficile a obtenir dans un laboratoire usuel tandis
qu’une variation de température de 100 K est facilement dépassée expérimentale-
ment. Un géochimiste intéressé par les propriétés thermodynamiques de la matiere
a 'intérieur de la Terre, donc soumise a des pressions de plusieurs centaines, voire
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milliers de kbar sera I’un des seuls utilisateurs de la thermodynamique a prendre en
compte la dépendance en pression.

Conclusion II est usuel de négliger, en chimie, I’effet de la pression sur les pro-
priétés thermodynamiques des phases condensées. Cela est dii a leur caractere
quasiment incompressible.

Troisiéme principe et entropie résiduelle

Pour déterminer expérimentalement I’entropie molaire absolue d’un corps pur,

il faut procéder a des mesures calorimétriques précises de la capacité thermique

a pression constante et des enthalpies de changement d’état a partir du zéro ab-

solu. Le troisieme principe affecte la valeur nulle de 1’entropie pour un cristal

parfaitement ordonné au zéro absolu. Cette définition souléve plusieurs pro-

blemes, parmi lesquels :

e la mise en ceuvre expérimentale est assez délicate, surtout a basse tempéra-
ture ;

e comment sait-on que le cristal est parfaitement cristallisé ?

Il est remarquable que des modeles théoriques apportent des réponses décisives

aux questions posées.

Laide de la mécanique statistique

La mécanique statistique est une partie de la physique développée a partir de la
fin du XIX® siecle dont I’objectif (ambitieux) est de relier les propriétés ther-
modynamiques macroscopiques aux propriétés individuelles des constituants du
systeme.

Dans ce cadre, il est possible de calculer I’entropie d’un gaz parfait : le résultat
obtenu dépend de la température, de la pression et de tous les parametres carac-
térisant les constituants du systéme : masse des atomes, moments d’inertie de la
molécule, constantes de force décrivant le mouvement de vibration des atomes
dans les molécules au voisinage de leurs positions d’équilibre et éventuellement
existence de niveaux électroniques excités. Ces parametres sont accessibles par
des mesures spectroscopiques.

Entropie calorimétrique et entropie statistique

Le tableau suivant indique les valeurs mesurées par calorimétrie (S, (exp.)) et
application du troisieéme principe et les valeurs théoriques calculées par les mo-
deles de la mécanique statistique appliqués au gaz parfait (S;,(calc.)).
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Espece N Br, CO, | CHy4 CcO
S (exp.) /- K '-mol~! | 191,6 | 245,5 | 213,7 | 186,3 | 193,0
8¢ (calc.) /- K~ '-mol~! | 191,5 | 2455 | 213,8 | 186,3 | 197,7

L’accord entre ces deux grandeurs est en général excellent et constitue un succes
remarquable pour la mécanique statistique. Tout écart entre les deux entropies
doit étre alors interprété comme la défaillance de I’hypothese de 1’entropie nulle

du cristal au zéro absolu.

Cristal non ordonné et entropie résiduelle

L’entropie du monoxyde de carbone mesurée par calorimétrie n’est pas en bon
accord avec I’entropie annoncée par la mécanique statistique. Une analyse plus
fine permet d’expliquer I’écart entre les deux grandeurs.

Sm° entropie molaire standard

0__

Entropie molaire absolue du monoxyde de carbone gazeux et entropie résiduelle a

— 197,7 J X L. mol’!

entropie résiduelle :
4,7 1K .mol!

I'état solide au voisinage de T =0 K

La molécule de monoxyde de carbone possede un faible moment dipolaire élec-
trique 4 = 0,1 D = 3,7.1073! C-m. Dans un cristal parfaitement ordonné, tous

entropie mesurée par calorimétrie
193,0 J.K L.mol !

les dipdles électriques de chaque molécule seraient paralleles entre eux.
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Mais la tres faible valeur du moment dipolaire se traduit par de faibles diffé-
rences d’énergie entre les différents arrangements d’orientation des moments
dipolaires et le processus de diffusion de I’information au sein du cristal est
tres lent. Ainsi, au zéro absolu, le cristal obtenu expérimentalement n’est pas
dans I’arrangement d’énergie minimale ou tous les dipdles seraient de méme
orientation : I’orientation de chaque dipOle reste aléatoire et le cristal n’est pas
parfaitement ordonné. Ce désordre restant au voisinage du zéro absolu se traduit
par une entropie non nulle du cristal : on parle alors d’entropie résiduelle. La va-
leur adoptée par les tables thermodynamiques pour le monoxyde de carbone est
bien celle conforme a la prise en compte de 1’entropie résiduelle du cristal de
monoxyde de carbone.

EXERCICES

2.1 Influence de la température et de la pression sur le potentiel
chimique (x)

1. Quelles sont les influences respectives de la température et de la pression sur le

potentiel chimique (7, p) d’un corps pur B ?

2. En déduire la valeur de la différence uj(7,p) — ugz°(To, p°).

3. Tracer sur un schéma la variation approchée de u;(7) en fonction de la tempéra-

ture T 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 p;(7) a des variations linéaires ?

2.2 Fugacité d’un gaz réel (*%)

1. Montrer que la fugacité d’un gaz réel peut tre reliée a la pression par la relation :

f— pesp ( [ <z<p,;> - 1>dp>

Vi
avec Z(p,T) = ];—;1

2. Le facteur Z du dioxyde de carbone peut prendre la forme

v =185 () () [-<(3)]

etV volume molaire du gaz réel.
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avec p. = 73,9 bar et T, = 304,2 K. Exprimer la fugacité f(7,p) du dioxyde de
carbone en fonction de la pression pour une température donnée.

3. Pour quelle température le gaz réel se comporte-t-il toujours en gaz parfait (quelle
que soit la pression) ?

2.3 Gaz réel : utilisation d’une équation d’état (% %)

Reprenons I’étude du comportement du dioxyde de carbone assimilé a un gaz réel.
Nous avons montré dans 1’exercice 2.2. le résultat fournissant la fugacité d’un gaz

réel sous la forme : @ 1)
P (Z P, T)—
f=pexp [

Vi
avec Z(p,T) = };—;

Considérons désormais que le dioxyde de carbone est décrit par 1’équation d’état
suivante :

et  Vy, volume molaire du gaz réel.

a
(p + T)Vm = RT.
Vm
Exprimer dans ce cas le fugacité du gaz réel en fonction de la pression et de la tem-
pérature (on supposera une faible déviation par rapport au modele du gaz parfait).

2.4 Variation du potentiel chimique d’un gaz parfait (%)

Considérons le corps pur diazote a 298 K et sous 1 bar. Le systeéme est considéré
comme un gaz parfait. Calculer la variation de son potentiel chimique dans les deux
cas suivants :

1. il subit une détente isotherme qui double son volume ;
2. il subit une détente adiabatique réversible qui double son volume.

Données :
e entropie molaire 2 298 K : S, = 191,3J-K~'mol~!;
C
e coefficient y= 2= =1,41;
V,m
e constante des gaz parfaits R = 8,31 J-K~'-mol !

2.5 Entropie molaire absolue de I'eau gaz a T = 298 K sous
p=1bar (%xx)

La littérature propose la valeur numérique S, (H,0, gaz) = 188,7 J-K~!-mol~! pour

I’entropie molaire absolue de 1’eau gaz dans les conditions standard a 7 = 298 K et

sous p = p° = 1 bar. Pourtant, I’état physique stable de 1’eau dans ces conditions est

I’eau liquide. Cet exercice se propose de montrer la démarche suivie pour néanmoins
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proposer ces valeurs numériques. L’idée générale est d’utiliser le fait que I’entropie
est une fonction d’état : il suffit alors de construire un cycle thermodynamique ou
I’état initial est une unité de quantité de matiere d’eau liquide sous p = p° = 1 bar
et T =298 K et I’état final est une unité de quantité de matiere d’eau gaz dans les
mémes conditions de température et de pression.

1. A partir des données suivantes, calculer 1’entropie molaire absolue standard de
I’eau gaz a la température T = 298 K.

2. Comment pourrait-on améliorer I’accord avec la valeur de la littérature ?

Données :

e entropie molaire absolue standard de I’eau liquide :
2 (Hy0, liquide) = 69,9 J-K~!-mol ! ;

e capacité thermique molaire a pression constante de 1’eau gaz :
Cpm(H20, gaz) = 30,38 + 9,62.1073.7 + 1,18.1076.72J-K~!mol ! ;

e capacité thermique molaire a pression constante de 1’eau liquide :
Cpm(H20, liquide) = 75,5 J-K~!-mol ! ;

e enthalpie de vaporisation de I'eau a T = 373 K : Ly,,(H,0) = 40,4 J -mol .

2.6 Entropie molaire absolue du méthanol gaz a T = 298 K sous
p=1bar (%xx)

Avec les données numériques indiquées et en construisant un cycle thermodynamique

adapté, calculer I’entropie molaire absolue standard du méthanol gazeux supposé se

comporter comme un gaz parfait :

1. en négligeant I’effet de la pression sur I’entropie de phase liquide ;

2. en prenant en compte I’influence de la pression sur I’entropie de la phase conden-
sée. Dans ce but, on cherchera & exprimer la dérivée partielle :

( dSm >
ap )y
en fonction de «, coefficient de dilatation isobare et de V;,,(CH3OH), volume molaire
du méthanol liquide. Conclusion ?
Données :
e entropie molaire absolue standard du méthanol liquide :
S° (CH30H, liquide) = 126,8 J-K~!-mol~!;
o coefficient de dilatation isobare du méthanol liquide a T =298 K et sous p =1 bar :
o(CH30H, liquide) = 1,182.10 3 K~ !;
e volume molaire du méthanol : V;,(CH3;0H) = 40,73.10_6 m>-mol~!;
e pression de vapeur saturante du méthanol a 7 =298 K :
p*(CH30H) = 0,165 bar;
e enthalpie de vaporisation du méthanola 7’ =298 K :
Lyap(CH30H) = 37,39 kJ-mol .



Chapitre 3

Equilibres diphasés du corps pur

Ce chapitre nous permettra :

e d’utiliser et illustrer des notions introduites au chapitre précédent, en particulier
la grandeur potentiel chimique ;

e de nous préparer a I’étude des systeémes comportant plusieurs constituants.

1 Notion de phase
1.1 Introduction

Dans le langage usuel, le mot de phase décrit les trois états physiques de la matiere :
solide, liquide et gazeux. En réalité, cette notion est plus riche et il faut proposer une
définition qui ne soit pas qu’une simple succession d’exemples.

Définition

Une phase est définie comme une région de 1’espace ol les grandeurs intensives
associées a cette région de 1’espace varient de fagon continue en fonction des
variables d’espace et a I’échelle mésoscopique.

Pour de nombreux systemes, ces grandeurs intensives sont constantes (par exemple
une expérience dans un laboratoire). Le cas de I’atmosphere terrestre, qui constitue
une seule phase, illustre une phase ol température et pression varient. Le caractere
discontinu de la matiere, peu compatible avec une grandeur continue, conduit a pré-
ciser cette notion de continuité associée a une grandeur intensive évoquée précédem-
ment. Si on étudie I’interface liquide/gaz d’un corps pur dans un champ de pesanteur,
la courbe donnant le logarithme de la masse volumique avec I’altitude z est représen-
tée figure 3.1.

L’interface entre les deux phases se traduit par la variation d’au moins une grandeur
intensive sur des distances comparables aux distances intermoléculaires c’est-a-dire
tres inférieures aux dimensions macroscopiques du systéme.
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( )

lnﬁp) Interface

A
In(p) —/7 0 < 7

Phase Phase ~ -/
condensée gazeuse

Figure 3.1 — Variation du logarithme de la masse volumique en fonction de 'altitude pour un
systéme comportant une interface liquide/gaz

1.2 Phase et ordre

Nous avons déja constaté lors de notre étude de I’entropie molaire absolue que pour
une méme substance chimique, 1’entropie de la phase solide est la plus faible.

En effet, dans une phase solide, il y a un ordre de position de portée infinie (chaque
atome ou ion occupe une position bien définie et en relation avec les positions des
autres atomes ou ions). Il y a aussi un ordre d’orientation pour les édifices polyato-
miques (les molécules ou ions occupent une direction fixe, il n’y a pas libre rotation).
Dans un liquide, seul un ordre a courte distance existe (sur quelques diametres mo-
Iéculaires) et il ne permet pas de prévoir la position des autres molécules situées a
grande distance. Les mouvements de rotation sont beaucoup plus libres. En consé-
quence I’entropie de la phase liquide est notablement plus élevée que celle de la phase
solide.

Dans un gaz, le désordre de position et d’orientation est total : I’entropie est encore
plus élevée.

1.3 Diversité des phases
a) Les gaz

Il n’existe qu’une seule phase gazeuse : tous les gaz se mélangent.

b) Les liquides

Les liquides peuvent former des phases qui restent distinctes aprés un mélange par-
tiel éventuel (liquides non miscibles, partiellement miscibles, totalement miscibles).
L’eau et I’hexane (CH3(CH,)4CH3) sont, a T =298 K et sous p = 1 bar, des liquides
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quasiment non miscibles. L’eau et I’éthanol sont des liquides miscibles en toutes pro-
portions : quelles que soient les quantités de matiere relatives des deux corps, une
seule phase est observée apres mélange.

Lors du mélange d’eau et de butan-1-ol on obtient en général deux phases liquides,
I’une riche en eau, I’autre riche en butan-1-ol : on parle alors de liquides partiellement
miscibles.

c) Les solides

A Iétat solide, on peut observer une assez grande diversité de comportements.

De nombreuses especes chimiques peuvent exister a I’état solide sous plusieurs arran-
gements cristallographiques, appelées variétés allotropiques. Ces différentes struc-
tures seront stables dans différents domaines de température et de pression. Citons,
par exemple, le fer qui existe sous pression usuelle et selon la température sous deux
arrangements cristallins différents (fer o et fer ) ou le carbone qui existe sous forme
diamant ou graphite.

Le passage d’une variété allotropique a I’autre se traduit par une variation de 1’entro-
pie molaire car I’ordre n’est pas identique dans tous les arrangements cristallins.

d) Les cristaux liquides

Un liquide, substance isotrope, est transparent a la lumicre (sauf dans le cas ou les

molécules constitutives du liquide absorbent celle-ci).

En 1888, le botaniste Friedrich REINITZER constate que le benzoate de cholestéryl

passe a la température de 145,5 °C de I’état solide a un état opaque mais liquide ; il se

transforme ensuite a 178,5 °C en une phase liquide et transparente. Apres avoir véri-

fié la pureté de son échantillon, REINITZER postule que le passage de 1’état solide a

I’état liquide procede ici en deux étapes, mettant en évidence la formation d’une nou-

velle phase aux propriétés intermédiaires entre I’état liquide et I’état liquide appelée

cristal liquide.

L’arrangement spatial des molécules dans un cristal liquide n’est ni celui du solide

tridimensionnel périodique, ni celui du liquide. Il existe de nombreuses catégories

de cristaux liquides. Pour illustrer notre propos, nous présentons ci-dessous deux

catégories importantes et représentatives des cristaux liquides.

e les nématiques : les molécules sont représentées par un batonnet (qui est une mo-
délisation simplifiée de leur structure moléculaire réelle).
Dans un cristal liquide nématique, il existe une direction privilégiée de 1’espace
et les molécules sont orientées préférentiellement selon cette direction. Il n’existe
pas d’ordre de position mais un ordre d’orientation.

o les smectiques : I’arrangement spatial s’organise par plans : dans un plan, les mo-
lécules occupent des positions fixes (dans un plan, ’ordre est du type de celui
observé dans les solides). Les plans sont indépendants les uns des autres.
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La figure 3.2 représente schématiquement les organisations dans les deux catégories

00000, 200 000000000
%08000 N 0000000000000
Q% 0 3000 0000000000000000

Figure 3.2 — Arrangement spatial des molécules dans un cristal liquide : a) nématique ; a)
smectique

2 Condition d’équilibre de phase

2.1 Systeme étudié ; modélisation

Nous étudions un systéme contenant une quantité de matiére n§ d’un corps pur
présente dans une phase ¢ et une quantité de matiere ng d’un corps pur présente dans
une phase f3. Ce systeme constitué de no quantité de matiere (ng = n§ + ”0) est
fermé.

Nous supposerons possible le passage de maticre d’une phase vers 1’autre. Cet éven-
tuel transfert est suffisamment lent pour pouvoir définir des grandeurs intensives uni-
formes dans chaque phase. Le transfert de maticre entre les deux phases apparait alors
comme un parametre d’évolution interne qui est de nature tres différente des para-
metres externes qui sont fixés par 1’opérateur. Chaque phase posseéde des propriétés
molaires.

Soit Y une grandeur extensive associée a I’ensemble du systeme :

Y = na-Yn? + I’LIS’~erl3

ou Y, (respectivement Yrg) est la grandeur molaire de la phase « (respectivement 3).
Cette écriture de la variable Y pour I’ensemble du systeme revient a se placer dans le
cadre dit des couplages faibles, nécessaire pour définir sans ambiguité une grandeur
extensive dans un systtme non homogene (avec ici deux phases aux propriétés a
priori différentes).

2.2 Criteres d’évolution d’un systeme

Nous nous servons ici, pour la premicre fois, de criteres généraux d’évolution des
systémes sous contrainte.

Nous avons établi aux chapitres précédents que, pour des contraintes extérieures im-
posées, il existe une fonction extensive qui décroit au cours de 1’évolution naturelle
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du systeme et qui est minimale a I’équilibre thermodynamique. Rappelons que les

deux situations qui correspondent aux parametres extérieurs facilement fixés sont :

e évolution a température et volume fixés : I’énergie libre F du systéme est mini-
male lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dF = —T-9S

e évolution a température et pression fixées : I’enthalpie libre G du systeme est
minimale lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dG = - T-§S
2.3 Systeme évoluant a température et pression fixées
L’additivité de I’enthalpie libre des deux phases permet d’écrire :

dG = dGg + dGj.

Pour chaque phase, nous avons :
dGy = — So.dT + Vo.dp + pg.dng et dGg = — Sg.dT + Vg.dp + ug.dnﬁ
et donc pour le systeme entier :
dG = — (Sa + Sp)dT + (Vo + Vp).dp + Hg.dng + pg.dng.

On étudie I’évolution a température fixée (d7 = 0) et a pression fixée (dp = 0), la
différentielle de I’enthalpie libre s’écrit donc :

dG = p.dng + pj.dng.

En tenant compte du caractere fermé du systeme :

nozna+nﬁ

soit, en différentiant cette expression :
dng + dng = 0.
La différentielle de 1’enthalpie libre s’écrit alors :
L’évolution naturelle, c’est-a-dire sans interaction avec un opérateur extérieur, s’ef-

fectue, a température et pression fixées, a enthalpie libre décroissante, soit a dG
négatif. Nous avons donc les deux situations :
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° si/.L;>,LLE,dG<0 = dng < 0.
La phase a perd de la matiere. Comme la quantité de matiere présente dans la
phase o n’influe pas sur le potentiel chimique (cette grandeur est intensive), ’in-
égalité u;, > IJ[§ reste vérifiée et la quantité de matiere dans la phase o tend vers
z€ro : toute la matiére passe dans la phase f3.

° siu;;<u§,dG<0 = dng > 0.
Toute la matiere passe dans la phase «.

Conclusion : la coexistence des phases o et B impose donc :
Mo = Mg
Lorsqu’il y a transfert de matiere possible entre deux phases, 1I’équilibre de trans-

fert est atteint lorsque les potentiels chimiques sont égaux.

2.4 Systeme évoluant a température et volume fixés

Effectuons une démarche comparable a celle effectuée au 2.3. en tenant compte du
fait que la pression est unique dans les phases o et 3 :

dFB = —SB.dT + p.dVﬁ + ,ug.dnlg
et donc pour le systéme entier :

Le systeme étant fermé, la quantité de matiere contenue dans le systéme est constante
et nous obtenons :

dF = — 8.dT + p.(dVe +dVp) + (U — Hp)-dng

soit :
dF = —8dT + pdV + (u; — ug).dna

et donc pour un systeme évoluant a température et volume fixés :
dF = (ug — .uE)'ant-

Le terme de création d’entropie reste donc 1ié¢, comme dans 1’étude précédente, a la
différence entre les potentiels chimiques :
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T.6S = — (ug — Hﬁ)-dna-

La matiere tend ainsi toujours a passer dans la phase ou le potentiel chimique est
le plus bas. La différence essentielle avec I’étude conduite au 2.3. est que les deux
parametres fixés ne sont pas intensifs : fixer la température et le volume ne fixe pas
les potentiels chimiques dans chaque phase. Le transfert de matieére d’une phase vers
I’autre a pour conséquence la modification des potentiels chimiques.

Etude de I’équilibre liquide-vapeur

Supposons que le liquide est incompressible (le potentiel chimique “ﬁq ne dépend
que de la température) et que la phase gazeuse se comporte comme un gaz parfait,
soit :

iulT.p) = 15°() + RT.n( £

A Détat initial, la quantité de matiere o de liquide est introduite dans un volume V
a température fixée. Négligeons le volume occupé par le liquide. Supposons que le
systeme évolue par transfert de matiere de la phase liquide vers la phase gazeuse, en
notant n, la quantité de matiere en phase gazeuse. Nous avons alors :

pV = ng.RT.

Le potentiel chimique du constituant en phase gazeuse s’écrit :

neRT
7 g
iulT.p) = 55°(7) + RT( %650 ).
p

Lorsque la phase gazeuse ne contient pas le constituant étudié, la valeur numérique
du potentiel chimique tend vers —oo. L'inégalité g,, < ,uf;q est vérifiée et la matiere
passe effectivement de la phase liquide vers la phase gazeuse. La coexistence des
deux phases existe il existe ng' < n, tel que :

éq
N o ng'RT
[.Lliq(T) = ‘LLg’ (T) +RT 1n< Vpo ) .

Sinon, la vaporisation se poursuit (F' décroit) jusqu’a ce qu’il n’y ait plus de liquide.

2.5 Conséquence de I’existence de la condition d’équilibre

La condition d’équilibre pour la coexistence de deux phases o et 3, soit pour le
transfert de mati¢re de la phase o vers la phase 3, s’écrit :

H(T.p) = (T, p).



58 CHAP. 3 — EQUILIBRES DIPHASES DU CORPS PUR

Cette égalité établit une relation implicite entre température et pression. Donc, lors-
que I’équilibre de phase existe pour un corps pur, température et pression ne sont pas
librement choisies. Le choix de la température impose la pression et réciproquement.
L’équilibre diphasé du corps pur est qualifié alors de monovariant (libre choix d’un
seul parametre intensif : par exemple, pour I’équilibre de vaporisation de 1’eau corps
pur, si la pression totale est choisie, alors la température de 1’équilibre est fixée).

Notion de point triple

La coexistence de trois phases ¢, f et ¥ impose deux relations :

e (T, p) = ug(T,p) = wy(T,p).

Pour un corps pur, la coexistence des phases solide, liquide et gazeuse ne s’observe
que pour un couple (7T, pr) de température et de pression caractéristique de la sub-
stance étudiée. Ce point est appelé point triple.

Le point triple de I’eau : Tr(H,0) = 273,16 K, pr(H,0) = 6 100 Pa.

3 Relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON

Cette relation différentielle établit, de fagon implicite, la relation entre température et
pression pour 1’équilibre entre deux phases o et f3.

3.1 Démonstration

Considérons deux phases « et B caractérisées par des entropies molaires absolues
Sm,a €t S gs des volumes molaires Vp, ¢ et Vi et des enthalpies molaires Hp, ¢ et
H,, g. La condition d’équilibre entre les deux phases s’€crit :

o (T,p) = pg(T,p)-

L’égalité des deux fonctions implique 1’égalité des différentielles :

dpte (T, p) = dug(T, p)

soit :
- Sm7a.dT + Vm7a.dp - — m7BdT + Vm7de

Cette relation, dite de CLAUSIUS-CLAPEYRON se met sous la forme :

dl . Sm,B - Sm,a
dT7  Vipg — Vina

La chaleur latente de changement d’état L, g est le transfert thermique échangé a
pression constante et donc a température fixée lors du passage d’une unité de quantité
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de matiere de corps pur étudié de la phase « vers la phase f3. Cette opération s’effec-
tuant a pression fixée, cette grandeur s’identifie a une enthalpie par unité de quantité
de matiere. Usuellement, I’unité de matiere choisie est la mole, plus rarement pour
les chimistes la masse. Dorénavant, les grandeurs rencontrées seront molaires. Nous
avons donc :

L(xﬂﬁ = Hm,ﬁ - Hm70t
et I’entropie molaire de changement d’état :

Ly g

AS = Sup — Sma = —

En remplagant dans la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON, il vient :

dp _ La—p

dTr T (Vg — Vo)

Cette relation joue un role fondamental dans 1’étude des équilibres de phase des corps
purs car si elle remplace une équation fonctionnelle (égalité des potentiels chimiques)
par une équation différentielle, ce qui est un point négatif, elle a le mérite de rempla-
cer la manipulation des potentiels chimiques par I’utilisation de grandeurs facilement
accessibles a I’expérience : enthalpie molaire de changement de phase et volumes
molaires.

3.2 Chaleur latente de changement d’état

Cette grandeur étant caractéristique d’un changement de phase, elle ne dépend que
d’un seul parametre intensif (pour le corps pur). L’enthalpie de changement de phase
ne dépend que de la température. Néanmoins, il existe de nombreuses applications ou
il est tout a fait acceptable de négliger la dépendance de 1’enthalpie de changement de
phase avec la température (on pose L = L,). Si on cherche une meilleure précision,
on choisira une dépendance linéaire de 1’enthalpie de changement de phase avec la
température. L'étude expérimentale de L(T') conduit & des courbes ayant la forme de
la figure 3.3.

Notion de point critique
Il existe une température 7, dite température critique, caractéristique du corps pur

dL
ou L(T,)=0etou ar tend vers —oo. Au-dela de cette température il n’est pas possible

de distinguer 1’état liquide de 1’état gazeux.
Remarque. Dans la démonstration de la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON il est
suppos€ implicitement que les entropies molaires Sp o €t Sy, g sont différentes et que
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les volumes molaires Vi, o et Vin,p sont différents.

Il existe des transitions de phase ol entropie molaire et volume molaire (dérivées
premicres du potentiel chimique) sont continues. Il n’existe pas de chaleur latente
de changement d’état. La transition est caractérisée par la discontinuité des dérivées
secondes du potentiel chimique (capacité thermique molaire & pression constante,
coefficient thermoélastique) : on parle alors de transition de phase du deuxi¢me ordre
(ou de seconde espece).

A T’état liquide, I’isotope 4 de I’hélium peut se rencontrer sous forme (I) (liquide
normal) ou sous forme (II) (liquide superfluide) : la transition entre les deux phases
est de seconde espece.

Ly /kJ/mol
A

40

304 Disulfure

Eau
de carbone

Ethanol

20+

Dioxyde
104 de soufre

0 T T T
300 400 500 600

>0 /°C

Figure 3.3 — Enthalpie de vaporisation en fonction de la température

3.3 Volumes molaires

Pour une phase condensée (liquide ou solide), une bonne approximation consiste a
prendre constante cette grandeur. Cette approximation est acceptable si les variations
de pression sont limitées (en pratique a quelques centaines de bars).

Pour les gaz, la premiere approximation, souvent excellente, est d’utiliser I’équation
des gaz parfaits :
__RT

e

PVo = RT o Vp

Si I’approximation est insuffisante, il est souhaitable d’utiliser une équation d’état dé-
crivant bien les propriétés du gaz et s’utilisant facilement dans I’équation de
CLAUSIUS-CLAPEYRON.
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3.4 Interprétation de la relation de CLAUSIUS-CLAPEYRON
a) Entre phases condensées

Une bonne approximation consiste a supposer que la variation de volume molaire
AVyp = Vimp — Vma et la chaleur latente de changement d’état L, .5 sont
constantes. L’ équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON se met sous la forme d’une équa-
tion différentielle a variables séparées :

Lo g dT
P = T
o—f

qui s’integre facilement en :

AVy p

.In(T) + cte.

Soit (7, p,) un point de la courbe :

Lo _.p T

p = Mg .In <To> + Po-
Cas de I’équilibre liquide/solide (o est la phase solide et 8 la phase liquide)
Dans la plupart des cas, le volume molaire du solide est plus faible que le volume
molaire du liquide (le solide est plus dense que le liquide). Donc AV, g > 0. D autre
part Ly > 0 (car 'entropie de la phase liquide est supérieure a celle de la phase
solide). La courbe p = f(T) est donc de pente positive.
L’eau constitue une exception importante (la glace flotte sur I’eau et une augmen-
tation de pression abaisse la température de transition liquide/solide). La masse vo-
lumique plus faible pour la glace que pour I’eau liquide s’explique par la structure
lacunaire du solide (voir le cours de premiere année sur la cristallographie). Dans ce
cas, la pente de la courbe p = f(T) est négative.
Dans tous les cas, les volumes molaires des liquide et solide sont proches, et tres
inférieurs a celui de la phase gazeuse, tant que I’on est loin du point critique. Dans ce
cas, la pente de la courbe p = f(T) pour I’équilibre liquide/solide est trés supérieure
a celle observée pour les transitions mettant en jeu la phase gaz.

b) Equilibre phase condensée/gaz

L’intégration de 1’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON est possible en effectuant les
approximations suivantes :

e la chaleur latente de changement d’état L,,_,g est constante ;

e le volume molaire de la phase gaz est trés supérieur a celui de la phase condensée :

Vm, gaz > Vm, condensée »
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. . RT
e le gaz est supposé parfait : Vi g, = —.

La séparation des variables dans I’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON conduit a :

p R 'T?

qui s’integre facilement en :

o) =) (- 2)

ou (T,, p,) est un point de la courbe.

. . . . I .
Cette relation s’exploite assez facilement en tracant In(p) en fonction de —. Si on

obtient une droite, le modele proposé est acceptable et le coefficient directeur de la

Ly, ) .
droite obtenue est identifié a _aTﬁ' Les trois hypotheéses nécessaires pour effec-

tuer I’intégration ne sont pas toujours simultanément bien vérifiées mais la formule
intégrée donne un résultat tout a fait convenable.

A Lapproximation qui néglige le volume molaire du liquide devant celui du gaz est bien
vérifiée si le systeme étudié est loin du point critique.

La pression d’équilibre pour un équilibre solide/gaz est appelée pression de subli-
mation. La pression d’équilibre pour un équilibre liquide/gaz est appelée pression
de vapeur saturante, notée souvent p*.

Température d’ébullition d’un liquide

Un liquide qui subit une contrainte extérieure pey est a ébullition lorsque la contrainte
extérieure est égale a la pression de vapeur saturante. La pression de vapeur saturante
est une fonction croissante de la température et lors d’une augmentation d’altitude, la
pression extérieure diminue. En conséquence, une augmentation d’altitude se traduit
par la diminution de la température d’ébullition des liquides.

Pour fixer un ordre de grandeur, la pression a I’altitude 4 = 3000 m vaut environ
p = 70 kPa et la pression de vapeur saturante de I’eau prend cette valeur a environ
T =363 K =90 °C : c’est donc la température d’ébullition de I’eau a ’altitude de
3 000 metres.

4 Représentation graphique des équilibres
4.1 Diagramme (T,p)

11 faut noter sur ces schémas (voir figure 3.4) la grande différence de pente entre les
courbes relatives aux équilibres entre phases condensées et les courbes relatives aux
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équilibres faisant intervenir une phase gazeuse.

P
A

état
supercritique

point

liquide critique

solide

vapeur

> T

Figure 3.4 — Diagramme d’équilibre de phase en coordonnées (T, p) pour un corps pur

Pour expliquer ce comportement, reprenons 1’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON

d
et analysons les termes qui fixent la valeur de la pente —p. Les enthalpies de chan-

gement d’état sont d’ordres de grandeurs comparables pour les différentes transi-
tions. En revanche, les volumes molaires des phases gazeuses sont en général tres
supérieurs a ceux des phases condensées. A titre d’exemple, considérons ’eau sous
ses différentes phases au voisinage de 1’équilibre solide/liquide sous un bar, puis de
I’équilibre liquide/gaz toujours sous un bar. La glace Ih (glace usuelle) a une masse
volumique pg) =931 kg-m~3 et donc un volume molaire Vi, g =193. 1076 m3-mol !
Pour I’eau liquide piiq = 1000 kg:m ™ et Vpy jig = 18.107% m®-mol~! (pris ici indé-
pendant de la température). Supposons que I’eau gazeuse se comporte comme un gaz
parfait sous p = 1 bar et T = 373 K. Nous avons :

8,314.373 3 3 1
Vm’ gaz — m = 30,610 m’-mol .
Le terme AV,,_,5 est donc bien plus faible pour des transitions entre phases conden-
sées que pour des transitions entre phases dont I’'une d’entre elles est un gaz.
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4.2 Diagramme (Vn,p) (isothermes d’ANDREWS)

Fluide
supercritique

Point
critique

Liquide
+
vapeur

Vapeur

=

V

Figure 3.5 — Isothermes d’ ANDREWS

Sur ce diagramme (voir figure 3.5), plusieurs isothermes sont représentées.

En-deca d’une certaine température (appelée température critique 7.), il existe des
paliers : a température choisie, la pression est fixée. Ceci correspond a 1’existence
de I’équilibre liquide/gaz. Les isothermes dans la partie gauche du diagramme sont
de pente tres forte car les liquides sont tres peu compressibles : il faut d’importantes
variations de pression pour une faible variation du volume molaire Vp, jiq.

L’ensemble des points anguleux des isothermes est relié par une courbe. Cette courbe
en forme de cloche dissymétrique représente les points ol le systeme passe d’un
comportement monophasique (2 I’extérieur de la cloche) a un comportement bi-
phasique (sous la cloche). Un point appartenant a un palier représente un systeme
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biphasique : I’intersection du palier avec la courbe en cloche donne les valeurs des
volumes molaires des deux phases qui coexistent (a gauche, celui du liquide, a droite,
celui du gaz). Le sommet de la courbe en cloche est le point critique de coordonnées
(Vin, ¢, pc) avec T = T.. En ce point Vi 1ig = Vin, gaz = Vi, c. Pour que les propriétés
du gaz et du liquide soient notablement différentes, il faut étre loin du point critique.

Utilisation de fluides supercritiques en chimie

Le point critique

L’étude des équilibres liquide/vapeur montre qu’il existe des conditions de
température et de pression telles que la distinction entre une phase liquide et
une phase gazeuse n’est pas possible. La courbe représentant 1’équilibre li-
quide/vapeur dans le diagramme (7', p) s’arréte en un point appelé point critique
et caractérisé par la température critique 7; et la pression critique p.. Dans le
diagramme (Vy,, p), I'isotherme de la température critique est caractérisée par
un point d’inflexion en (Vi ¢, pc). Le point critique peut aussi étre caractérisé
par sa masse volumique critique p.

ESpéCC Hz N2 02 HQO C02
T./K 33,2 | 126,2 | 154,6 | 647,1 | 304,1
pe | bar 13,0 | 34,0 | 50,4 | 220,6 | 73,7
Vine /cm®-mol~! | 65,0 | 90,1 | 73,4 | 559 | 94,1

Quelques caractéristiques de points critiques pour différentes espéces chimiques

Lorsqu’un fluide est porté & des conditions de température et de pression (7, p)
telles que :
T >T, et p > pc

il est qualifié de supercritique.

Des propriétés physico-chimiques intéressantes

Le volume molaire est proche de celui des liquides usuels (par exemple
18 cm3-mol~! pour I’eau liquide). La viscosité est, en revanche, proche de celle
des gaz, donc beaucoup plus faible que celle des liquides, ce qui permet un
transfert de masse rapide lors des écoulements. Les fluides supercritiques sont
des solvants aux propriétés versatiles dépendant de facon importante de la pres-
sion et de la température. Il est posssible d’effectuer des réactions chimiques en
fluide supercritique.
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Le dioxyde de carbone supercritique : utilisations

C’est de loin le fluide supercritique le plus utilisé. Les conditions critiques sont
atteintes assez facilement et c’est un composé de tres faible toxicité.

Extraction de produits naturels

Les solides ou liquides contenant des molécules sont mis en présence de di-
oxyde de carbone supercritique. Les bonnes propriétés de solvant assurent la
solubilisation des especes chimiques recherchées (principe de I’extraction par
un solvant). La nature des molécules extraites est liée au choix de la pression de
travail : les molécules de faible masse molaire sont en général extraites a basse
pression et celles de masse molaire plus élevées sont extraites & haute pression.
Le fluide contenant les molécules recherchées est ensuite détendu, la solubilité
des solutés diminue alors notablement et il y a donc précipitation de ceux-ci qui
sont récupérés. Cette méthode est utilisée depuis la fin des années 1970 pour
extraire la caféine dans la fabrication de café décaféiné.

Dépollution

Les terres polluées par des substances chimiques organiques (les dioxines) sont
placées en présence de dioxyde de carbone supercritique qui solubilise les com-
posés toxiques.

Stockage

Dans I’espace, les fluides sont souvent stockés dans des conditions supercri-
tiques ; ceci évite les problemes liés a I’absence de gravité.

EXERCICES

3.1 Carbone diamant et carbone graphite (x)

Le carbone existe a I’état solide sous deux variétés allotropiques principales que sont
le carbone graphite et le carbone diamant.

1. Calculer les volumes molaires, supposés constants, du graphite et du diamant.

2. Sous quelle pression doit-on opérer a 298 K pour préparer du carbone diamant a
partir de carbone graphite ?

Données numériques a 298 K :
Masse molaire atomique du carbone Mc = 12 g-mol !,
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Espece AeH® /KJ-mol~! | 89 /3K 'mol~! | p/kgm™3
C (graphite) 0 5,7 2260
C (diamant) 1,9 2,4 3513

3.2 Equilibre liquide/vapeur de I'acide nitrique (%)

On fournit le tableau ci-dessous donnant 1’évolution de la pression de vapeur satu-
rante de 1’acide nitrique pur en fonction de la température.

T/°C 0 20 40 50 70 80 90 100
p*/Pa | 1920 | 6400 | 17700 | 27700 | 62200 | 89300 | 125000 | 171 000

1. Calculer I’enthalpie de vaporisation de 1’acide nitrique sous la pression standard
(considérée indépendante de la température). On supposera que le volume molaire
du gaz est tres supérieur a celui du liquide et que le gaz se comporte comme un gaz
parfait.

2. Calculer la température d’ébullition de I’acide nitrique sous la pression standard.
On donne la valeur de la constante des gaz parfaits : R = 8,31 J-K~'-mol .

3.3 Equilibres triphasés de 'ammoniac (%)
La pression de vapeur saturante de I’ammoniac liquide est donnée en fonction de la

température par la relation (p en pascal, T en kelvin) :

Inp(lig) = 19,49 — %

et la pression de sublimation de I’ammoniac solide par :

3754
Inp(sol) =23,03 — 7

1. En déduire la température du point triple de I’ammoniac.
2. Calculer les enthalpies standard de vaporisation, sublimation et fusion au point
triple.

On rappelle la valeur de la constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!-mol !
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PROBLEMES

3.4 Etude de I’équilibre liquide/vapeur de I’eau (d’aprés CCP PC
2005) (k)

1. Rappeler la définition du potentiel chimique de ’eau pure a 1’état liquide ¢, noté
Heay o> & partir de la fonction d’état G.

2. Exprimer la variation du potentiel chimique de I’eau liquide pure, {1, ,, par rap-
port a la température *T, a pression p fixée (relation différentielle). En déduire la

u,l

variation du rapport %’ avec la température 7', a pression p fixée (relation diffé-

rentielle).
3. Comment varie la valeur du potentiel chimique de I’eau liquide pure, 1, ,, lorsque
I’on augmente la température (on se contentera de dire si [, , augmente ou diminue,
en justifiant la réponse).
4. Exprimer la variation du potentiel chimique de I’eau liquide pure, {1, ,, par rap-
port a la pression p, a température T fixée.
5. Exprimer le potentiel chimique de I’eau pure a I’état gazeux, noté Ug,, ,. a la tem-
pérature T et pour une pression partielle de I’eau (gaz) noté€e peaug. On conviendra de
noter nugau,g(T) le potentiel chimique standard de I’eau a I’état gazeux. On admettra
que la phase gaz est un gaz parfait.
6. A la température T, écrire la condition d’équilibre entre I’eau liquide et 1’eau va-
peur. On définit alors, dans ces conditions, la pression de vapeur de ’eau a 1’équi-
libre, notée pg,, .- Des valeurs de cette grandeur sont fournies en données. Montrer
que I’évolution de la pression de vapeur a I’équilibre, notée pg,, ¢, en fonction de la
température T du systeme eau liquide/eau gaz, suit la loi différentielle :

dp;au,g . AvapI_IO

= rp2 dTr

*
peau,g

avec Ay,pH° enthalpie molaire standard de vaporisation de I’eau.

7. Comment varie la valeur de la pression de vapeur a I’équilibre, pg,, o, lorsque I'on
augmente la température ?

8. Déduire en utilisant les données fournies, la valeur de I’enthalpie molaire standard
de vaporisation de I’eau, supposée indépendante de la température 7.

Données : pression de vapeur d’eau a I’équilibre liquide/vapeur, pg,, . . en bar et en
fonction de la température 6 exprimée en °C :

Piang / bar | 0,012 | 0,073 | 0,307
6 °C 10 | 40 | 70
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3.5 Etude d’un alliage @ mémoire de forme : le Nitinol (d’apres X
2007) (k%)

Un alliage a mémoire de forme (ou AMF) présente la propriété singuliére de pouvoir

mémoriser une forme déterminée au préalable. Un AMF existe a basse température

sous une structure martensite se transformant sous I’effet d’un réchauffement en une

structure austénite et vice-versa. On observe ainsi une transformation martensitique

se produisant sans diffusion d’atomes, comme le montre la figure 3.6 :

Austénite Martensite
(haute température) (basse température)

Q00 OO0 Chauffage Q. 0 O
29000 T 9%
Q0 0O OO0 Refroidissement QO 0

Figure 3.6 — Transformation martensitique du nitinol

Le nitinol est un AMF de nickel et de titane de composition stecechiométrique NiTi.
La phase austénite possede une structure cubique de type CsCl. La phase marten-
site quant a elle adopte une structure cristalline, localement trés proche de la phase
austénite, ce qui assure la réversibilité de la transformation.

Le probleme s’intéresse aux propriétés thermodynamiques de [’alliage et non a sa
structure cristallographique. Dans tout 1’énoncé, les grandeurs relatives a la marten-
site et a 1’austénite seront respectivement indicées M et A : par exemple, Hy,; désigne
I’enthalpie molaire de la martensite. Le nitinol, mis en une forme F4 a température
élevée est ensuite refroidi. La transformation martensitique a alors lieu et on peut
donner au solide obtenu une nouvelle forme Fj;. On peut naturellement obtenir en-
suite Fy a partir de Fy; en appliquant une contrainte a température constante ou en
augmentant la température a contrainte nulle (ou constante).

1. Mélange idéal sous contrainte nulle.

1.a) Exprimer I’enthalpie libre molaire de I’austénite et de la martensite en fonction
de la température.

1.b) Représenter les deux fonctions G = f(T') pour I’austénite et la martensite, sa-
chant que ’austénite est la phase la plus désordonnée. A quelle condition s’agit-il
de droites ? Cette condition sera supposée vérifiée par la suite.

1.c) Comment peut-on déterminer la température d’équilibre Ty des deux phases. Pré-
ciser les phases stables selon le domaine de température.

1.d) Quel est le signe de 1’enthalpie de la transformation Ay, pH ?

1.e) Représenter 1’entropie du syst¢me contenant initialement une mole d’austénite
en fonction de la température. A la température Ty, quelle est 1’entropie du systéme
en fonction de la fraction molaire x4 ?
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2. Transformation isotherme sous contrainte.

Pour tenir compte de la contrainte appliquée a 1’échantillon, on ajoute a 1’enthalpie

libre molaire de chaque phase, un terme —V;).0.€ dans lequel Vj représente le vo-

lume molaire initial de la phase, o une contrainte provoquant la déformation totale
élastique et cristallographique &, en traction ou en compression.

Une contrainte s’exprime habituellement comme une force divisée par une surface et

une déformation comme le rapport de la variation de la dimension de 1’objet sur sa

dimension initiale. V; est supposé identique pour les deux phases. On indique la re-
lation ¢ = E.€ avec E module d’ YOUNG (supposé constant pour une phase donnée :

E4 pour I’ austénite et Ej; pour la martensite). La nouvelle expression de 1’enthalpie

libre molaire s’écrit alors : G, = G, — Vp.0.€, dont I’expression différentielle est :

dG}, = —SndT + Vndp — Vp.0.de.

2.a) Quelle est I'unité du produit ¢.€ ?

2.b) Déduire de dG}, I’expression du travail mécanique élémentaire fourni au cristal
par 'application de la contrainte ©.

2.c) En tenant compte de la faible influence de la pression sur les phases condensées,
simplifier I’expression différentielle de G7,,.

2.d) Donner I’expression des fonctions G}, = f(7T,0) en utilisant pour les deux pha-
ses deux constantes d’intégration G et Gy,.

2.e) Dans un triedre direct (6, 7T,G},), quelle est 1’allure des surfaces correspondant
aux fonctions précédentes ? On pourra indiquer simplement 1’allure de I’intersec-
tion de cette surface avec un plan ¢ = constante et avec un plan 7" = constante.

2.f) Comment se traduit alors 1’équilibre entre les deux phases A et M ?

2.8) A I’équilibre thermodynamique, montrer que la pente de la courbe représentant
la contrainte ¢ en fonction de la température de transition 7; s’exprime par :

do . AAHMH
T o (4 - 2)

A quelle relation classique vous fait-elle penser ?
2.h) En utilisant le fait que I’on peut naturellement obtenir F a partir de Fy; en appli-
quant une contrainte a température constante, montrer que T B > 0. Déduire

A Ey
I’influence de la température sur la contrainte a appliquer pour provoquer la transi-

tion.



Chapitre 4

Potentiel chimique d’'un
constituant d’'un mélange

L’objectif de la thermodynamique chimique étant I’étude des systémes sie¢ges
d’une réaction chimique, il est nécessaire, dans le cas des réactions en phase ho-
mogene, d’étudier les propriétés thermodynamiques des mélanges (réactif(s) et
produit(s)). Il est donc indispensable de généraliser la notion de potentiel chi-
mique a des systémes comportant plusieurs constituants. Le point crucial est de
relier le potentiel chimique d’une espéce chimique appartenant a une phase a la
composition de celle-ci.

1 Grandeurs molaires partielles associées
a un constituant d’'un mélange

Dans cette partie nous étudierons des systémes comportant une seule phase.

1.1 Compléments sur les fonctions de plusieurs variables
a) Fonctions homogeénes

Considérons une fonction f(x;) avec i entier de 1 a N, fonction de N variables réelles.

Définition

La fonction f est dite homogene de degré p des x;, i de 1 a n variables (n < N)
si et seulement si :

VA réel, f(Axi, xj) = AP f(xp)

avec i entierde lan, jentierden + 1 aN etkentierde 1 a N.

L’importance et I’intérét de cette définition sont liés a la notion de grandeur extensive
associée a un systeme thermodynamique : une grandeur extensive est une fonction
homogene de degré 1 des variables quantité de matiere de chaque constituant.
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b) Théoreme d’EULER

Etudions la variation infinitésimale df de la fonction f lorsque le parametre A varie
de dA :

o Af I -
df(Ax;, x] = (Zla Aj;l oA )> dA = <Z, fl) xi>~d)~

D’autre part, en utilisant le fait que la fonction f est homogene de degré p des va-
riables x; (i de 1 a n), nous avons une autre expression de df :

df(Axi, xj) = d(AP.f(x)) = pAP = V(f(x)).dA.

En identifiant les deux expressions de df(Ax;, x;) et en simplifiant par 1’élément dif-
férentiel dA, nous obtenons le résultat essentiel qui constitue le théoréme d’EULER :

(; s ,-)‘x"> = pAP D (f(x).

Dans le cas particulieroti p = 1 et A = 1, (cas des fonctions extensives en thermo-
dynamique), nous avons la relation fondamentale :

1.2 Variables de GIBBS

Pour décrire un systeme thermodynamique a plusieurs constituants, il existe un en-
semble de variables particulierement adaptées a une étude élégante du systeme. Une
grandeur extensive quelconque Y peut étre décrite comme dépendant des variables
température T, pression p et quantité de matiere n; avec I'indice i variant de 1 a
N (pour chaque constituant du mélange). Ces variables sont appelées variables de
GIBBS. Elles permettent de localiser I’information d’extensivité dans les seules va-
riables n;, les deux autres variables étant intensives.

A Les systemes pour lesquels, durant la durée d’étude, les quantités de matiére ne
varient pas, sont dits chimiquement non réactifs. En revanche, pour un systéme fermé, si
un sous-ensemble des n; varie au cours du temps, nous dirons qu’il y a réaction chimique.
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1.3 Définition d’une grandeur molaire partielle

Cette notion découle naturellement de I’application du théor¢eme d’EULER a une
grandeur extensive décrite en terme de variables de GIBBS.

Soit ¥ une grandeur extensive quelconque. Y (7, p, n;) est une fonction homogéne
de degré 1 des variables n; avec i entier de 1 a N.

L’ application du théoreme d’EULER a la variable extensive Y donne :

'S [(9Y
Y(Tapvni) = Z ni-<ani>T .
N

i=1

La grandeur (g:) est appelée grandeur molaire partielle associée a la

i/ Tpn;:;
variable Y , a l’espécepi et zu systeme thermodynamique étudié. Cette grandeur est
intensive et dépend a priori des variables température 7, pression p, et composition
(les différents x;, fractions molaires des différents constituants). C’est une grandeur
définie de fagon locale (au sens des variables de composition) par une expression
différentielle. Pour simplifier et condenser les notations, nous noterons Y; cette gran-

deur :
v <8Y)
l' p—
on; T.ponjjri

et nous avons :

Y(T, p, nj) = Y, .Y,

1.4 Relation de GiBBS-DUHEM

Nous établissons ici une relation fondamentale dans I’étude des systemes a plusieurs
constituants.

Soit Y une grandeur extensive quelconque. Cette grandeur est décrite en termes de
variables de GIBBS. La différentielle de ¥ s’écrit :

oY oY TSN
dy = () ar + <> dp + Y Y.dn;.
T D, ni ap T, n; i;l l l

Si nous différentions la relation établie a la fin du 1.3., nous obtenons une autre ex-
pression de dY :
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En égalant les deux expressions de dY et en simplifiant, nous obtenons :

oY oY &
<8T>p, n,-dT " <8p> T, n,-dp a igl ni‘in

ce qui constitue la relation de GIBBS-DUHEM.

A température fixée (AT = 0) et a pression fixée (dp = 0), la relation de GIBBS-
DUHEM se simplifie en :

Il est possible d’écrire cette relation en termes de variables intensives en divisant la
relation par la quantité de matiere totale n constituant la phase :

n;
n:Zni et Xi = —
= n

L’intérét de cette relation est que toute information sur le comportement de la gran-
deur Y| dans un systéme 2 deux constituants permet d’avoir des informations sur la
grandeur Y,

1.5 Exemple du volume molaire partiel

Notons Vi1 et Vi 2 les volumes molaires des corps purs liquides (1) et (2).

L’expérience montre que le volume V du mélange de la quantité de matiere n; de (1)
avec la quantité de matiere n, de (2) est différent de la somme des volumes des deux
liquides purs pris séparément.

Notons vpix le volume de mélange molaire (grandeur intensive) défini par :

(V — Vi) — nZVm,2)
(”ll + flz)

Vmix =

La figure 4.1 donne les variations du volume de mélange molaire dans deux cas :
les mélanges eau/éthanol et les mélanges n-décane/n-dodécane. Notez 1’effet relati-
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vement faible : au maximum 1 cm? pour des phases liquides de quelques dizaines de

cm3 .

Vimix / cm>mol!

n-décane/n-dodécane

0,41

0,01

0,41
_0’8 4

eau/éthanol
-12 T T . . Fraction molaire
| 0,0 0,2 0,4 0,6 0.8 1,0 eneauouen n-décane

Figure 4.1 — Volume de mélange molaire en fonction de la composition du mélange final
pour les systemes eau/éthanol (contraction) et n-décane/n-dodécane (expansion)

Il est possible d’exprimer le volume de mélange molaire en fonction des volumes
molaires des corps purs et des volumes molaires partiels. Comme le volume est une
variable extensive, il est possible de définir la grandeur molaire partielle associée :

— av
%= (5)
on, T, ponjjzi

que I’on relie aussi au volume total du systéme par :

i=N__
V = V,-.ni.

1

™

i
La variation de volume lors du mélange est donc :
AV = mVi + mVy — mVm1 — naVmo
soit, en divisant par la quantité de maticre totale du systéme :

Vmix = X1V1 + x2V2 — X1V — x2Vmp.



76 CHAP. 4 — POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CONSTITUANT D’UN MELANGE

Les deux variables x; et x; ne sont pas indépendantes :
x1 +x =1
Il est possible d’exprimer vyix en fonction de la seule variable de composition x; :
Vmix = (1 = x2)(Vi — V1) + x2(Va — Vin2).

Notons dvyix la variation de vpix due a une modification de la composition de la
phase, représentée par dx; :

Avmix = — (Vi = Vin1)dxa + (V2 — Vina)dxo + x1dV; + xdVs.

L’ensemble de 1’étude est conduite a température et pression fixées : les grandeurs
Vin,1 €t Vin 2 sont donc constantes. D’autre part, la relation de GIBBS-DUHEM appli-
quée a la grandeur volume conduit 2 la relation :

xldV1 + )CQdVZ = 0.

Nous obtenons donc la relation :

dVmix
dx;

= (V2 = Vin2) = (Vi = V1)

Cette relation montre que le coefficient directeur de la tangente en un point de la
courbe vix = f(x) est liée a la valeur des volumes molaires partiels et des volumes
molaires des corps purs. Une exploitation graphique soignée de cette courbe permet
d’accéder aux volumes molaires partiels de chaque constituant.

1.6 Potentiel chimique d’un constituant d’un mélange

a) Définition

Considérons I’enthalpie libre du systeme étudié. L’ écriture de la différentielle de I’en-
thalpie libre pour les variables T, p et n; :

G 9G i=N /3G
dG = () a7 + <) dp + () dn;.
oT p; hi (9p T, n; igl on; T, ponjjsi

Dans le cas d’un systeme fermé de composition fixée, on doit retrouver les grandeurs
introduites précédemment. Ceci permet d’identifier les dérivées partielles suivantes :

8G> <8G>
- = -3; -_— =V
<8T P, 1 8]) T, n;
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Définition

Les enthalpies libres molaires partielles G; seront appelées, par généralisation
de la notion introduite dans le cas du corps pur, potentiels chimiques et notées

M
(29) .
on; T,p,njj+i

La différentielle de I’enthalpie libre s’écrit donc :

i=N
dG = —SdT + Vdp + Y pidn;.
i=1

b) Conséquences

Nous avons toujours les relations usuelles entre fonctions d’état U, H, F, S
etT.
Pour I’enthalpie :

dH = d(G + TS) = dG + TdS + SdT

soit en utilisant I’expression différentielle de dG établie au 1.6.a :

i=N
dH = —SdT + Vdp + Y wdn; + TdS + SdT
i=1

i=N
= TdS + Vdp + ) wdn;.
i=1

Le potentiel chimique y; peut s’exprimer en fonction de I’enthalpie du systéme selon :

1 = <8H)
on; S, PNy 4

Pour I’énergie interne :

N

1
dU = d(H — pV) = dH — pdV — Vdp = TdS — pdV +

]

[ ag

Widn;.
i

Le potentiel chimique ; peut s’exprimer en fonction de 1’énergie interne du systéme
selon :
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= <8U>
l on; Sv“"jj#i'

i=N
dF = d(U — TS) = dU — TdS — SAT = — SdT — pdV + Y pdn;.

i=1

Pour I’énergie libre :

Le potentiel chimique u; peut s’exprimer en fonction de 1’énergie libre du systeme

selon :
. <C—”>T"n
l i ) j/#t

A Notons ici 'importance cruciale de bien spécifier la nature des variables bloquées
lors des opérations de dérivations partielles.

1.7 Relations entre grandeurs molaires partielles

De trés nombreuses relations peuvent étre €tablies, soit en utilisant des relations entre
grandeurs extensives et en dérivant ces relations par rapport a n; a température, pres-
sion et n; (j # 1) fixées, soit en utilisant le théoréme de SCHWARZ.

a) En utilisant les relations entre fonctions d’état

Considérons la relation entre enthalpie et énergie interne :
H=U+ pV

et dérivons par rapport a n; :

<8H> B <8U> n (8(pV)>
on; T, pynjj+i on; T,pnjj+i on; T.ponjj+i

soit, en tenant compte que la dérivation partielle se fait a pression constante :

<8H) (8U> N <8V>
= —_— p —_—
on T,p,njjzi an; T,p,njjzi on T,p,njjzi

et de la définition des grandeurs molaires partielles :

H,' = U,' + pVi.
De facon similaire, on établit :
fi:Uj_Tgi; ,ui:Hi_TEi'

Ces deux dernieres relations seront précieuses par la suite.
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b) A partir du théoréme de SCHWARZ

Considérons la différentielle de 1’enthalpie libre et appliquons le théoréme de
SCHWARZ a cette différentielle :

i=N
dG = —SdT + Vdp + ) wdn
i=1

(), ().,
8T pynj Qni T7P7njj7£i

), (@),
ap T, n; ani T, P, njj+4i :

c) Relation de GiBBS-HELMHOLZ

et:

Considérons la relation entre potentiel chimique et enthalpie molaire partielle :
W = H; — TS,

Remplacons dans la relation ci-dessus 1’entropie molaire partielle par son expression
en fonction du potentiel chimique :

I ;i
. =H;, + T .
nu'l 1 + <8T)p[ "

L’enthalpie molaire partielle s’exprime donc uniquement en fonction du potentiel
chimique :

7 I
Hi - .LLZ - T(aT)p/n

J

Apres division par T2, on reconnait dans le second membre de I’égalité la dérivée par
rapport a la température du potentiel chimique divisé par T :

— d (W
;= — 2 _— 7!
H; T <8T<T>>p,n"

J
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Cette relation constitue la relation de GIBBS-HELMHOLTZ.

Remarque. De facon comparable a ce que nous avons établi pour le potentiel chi-
mique des corps purs, les grandeurs Y; sont intensives. Il y a donc une variable blo-
quée lors de la dérivation partielle qui est inutile lorsque les grandeurs sont définies
par des opérations de dérivations partielles ol toutes les quantités de matiere sont
fixées. Ces grandeurs sont indépendantes de la quantité de matiere présente dans le
systeme ; fixer toutes les quantités de matiere est inutile. C’est la composition (gran-
deur intensive) qui doit étre fixée.

aﬂi) <
= — S
(aT p, comp.

1.8 Equilibre de phase

Considérons un systeme constitué de plusieurs constituants i (de 1 a N) et de plusieurs
phases.

Globalement le systeme est fermé. Mais un transfert de matiere est a priori possible
d’une phase «a vers une phase 8 pour un constituant i quelconque.

a) Réunion de deux sous-systémes

Considérons une grandeur extensive quelconque Y et limitons-nous au cas de la co-
existence de deux phases « et 3. Ces deux phases sont les deux sous-systemes.
Dans le cadre du couplage faible, nous avons :

Y = Yo + Y

ol Yy est associée a la phase « et Yg est associée a la phase f3.
En appliquant le théoréme d’EULER aux grandeurs extensives Yy, et Y, nous avons :

Zn et Yﬁ:;

i=1 i

WB7E

b) Différentielle de I’enthalpie libre totale

Considérons un systeme évoluant a température et pression fixées. L’écriture de la
différentielle de I’enthalpie libre conduit a :

dG = — SdT + Vdp + Z pdn® + Z ,uﬁdn

N =

pdni + Z ﬂzﬁ P

i

I
1™

i=1
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Limitons-nous au transfert de matiere d’une espece i de la phase « vers la phase 8 a
température et pression fixées. Les sommes se limitent aux termes :

dG = pZdn® + pPanl
La conservation de la matiere impose :
dn® + dnf = 0
et donc :

dG = (uf — uf).dng.

i

c) Evolution spontanée d’un systéme évoluant a température et pression fixées

L’évolution spontanée du systeme s’effectue a température et pression fixées avec
décroissance de I’enthalpie libre :

o siu’*> /.Ll-ﬁ , alors dn¥ < 0 et I’espece i quitte la phase o ;

o siu’< uiﬁ , alors dn > 0 et I’espece i quitte la phase f3.

La différence essentielle avec le cas du corps pur est que désormais, et ce point sera
repris dans les parties 2 et 3, le potentiel chimique d’une espéce appartenant a une
phase dépend de sa composition. Donc le transfert de matiére d’une phase vers I’ autre
se traduit par la modification du potentiel chimique de 1’espece i dans chaque phase.
Il peut étre établi, a partir de considérations de stabilité (hors-programme) que :

au’
<an:’x>p,7" >0

Le potentiel chimique d’une espéce appartenant a une phase décroit lorsque cette
espece quitte la phase étudiée.

Cette inégalité apparait comme une loi de modération. Supposons u* < [.Liﬁ . Dans

ce cas, la phase « s’enrichit en i, le potentiel chimique de i dans la phase o croit, le
potentiel chimique de i dans la phase B décroit et u* tend vers /.Liﬁ .

Lorsque u* = ,ul-l3 , il y a équilibre pour le transfert de matiere entre phases.

d) Evolution spontanée d’un systéme évoluant sous contraintes extérieures

Si le systéme évolue avec d’autres contraintes extérieures (T et V fixés, ou T et S
fixées, par exemple), une autre fonction sera minimale lorsque 1’équilibre sera at-
teint (par exemple, I’énergie libre pour un systeme évoluant a 7 et V fixés). Mais
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la condition d’équilibre s’exprimera toujours en fonction des potentiels chimiques et
sera identique.

Conclusion : la condition d’équilibre pour le transfert de matiére d’une espece
entre deux phases, est I’égalité des potentiels chimiques du constituant i dans
chaque phase. Le potentiel chimique apparait donc comme un parameétre intensif
qui peut exprimer une condition d’équilibre entre deux sous-systémes au méme
titre que la température ou la pression :
e la température
Ty = Tp traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeme A et le sous-systeme B
lorsque les transferts thermiques sont possibles ;
e la pression
pa = pg traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeme A et le sous-systeme
B lorsque les échanges de volume sont possibles ;
e le potentiel chimique
[.Ll.A = p? traduit I’équilibre atteint entre le sous-systeéme A et le sous-systeéme
B lorsque les échanges de matiere de 1’espéce i sont possibles.

2 Potentiel chimique d’un gaz dans un mélange gazeux

2.1 Les gaz parfaits

Nous étudions dans cette partie un mélange gazeux parfait. Celui-ci est décrit par les
relations suivantes. Le systeme est décrit par son volume V, sa pression totale p, la
température 7 et les quantités de matiere n; de chaque constituant.

i=N
RT :
n= Y nm, p=n_ et pi=<’:>p

soit, en posant x; la fraction molaire en phase gazeuse :

dpi
pi = Xip et donc : ( p) = Xx;.
ap T, comp.

La grandeur p; est appelée pression partielle du constituant i en phase gazeuse et
correspond a la contribution des molécules ou atomes de i a I’échange de quantité
de mouvement aux parois (voir chapitre 1 pour la description microscopique de la
pression cinétique). Pour obtenir une information relative au potentiel chimique d’un
constituant, utilisons la relation entre dérivée partielle du potentiel chimique par rap-
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port a la pression et au volume molaire. D’apres le paragraphe 1.7. :

(5 )y o~ ()
dp T, comp. on; T, nj #;.

Pour accéder a I’expression du potentiel chimique d’un participant a la phase gazeuse,
il faut évaluer la dérivée partielle du volume total par rapport a la quantité de matiere
n; a température, pression et autres quantités de maticre fixées. En tenant compte de
ces contraintes, on différentie 1’équation des gaz parfaits :

pvV = (ni + Z nj> RT conduit a : p.dV = RTdn;

JFI
(57) =7
ap T, comp. p ‘

Pour revenir a la variable p; a la place de la variable p, il faut utiliser la relation liant
pression partielle, pression totale et fraction molaire en phase gazeuse et effectuer
une dérivation composée :

<9Hz’) _ <a.ui> <9Pi> — (9#1')
ap T, comp. api T, comp. ap T, comp. l api T, comp.

En remplagant p par p;, il vient :

() = 0
api T, comp. Pi‘

Il reste donc a intégrer I’équation aux dérivées partielles :

et donc :

dp:
dy; = RrTZP a température fixée
i

qui s’integre en :

w(T, p) = (T, p°) + Rﬂn(;’;;>

ou p° est la pression de référence. u’ (7, p°) est le potentiel chimique du gaz i pur
pris sous la pression de référence particuliere p = p° a la température 7.

Il est possible de faire apparaitre le potentiel chimique du gaz pur en utilisant la
relation liant pression totale et pression partielle, soit p; = x;.p :

wi(T, p) = w (T, p°) + RTln(li)) + RTIn(x;) = u; (T, p) + RT In(x;).

Le potentiel chimique d’un constituant du mélange dépend donc de la température,
de la pression totale et de la composition de la phase.
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2.2 Cas d’'un mélange de gaz réels

L’état thermodynamique est défini par la donnée de la température, de la pression
et des fractions molaires de chaque participant. L’expression du potentiel chimique
d’un gaz du mélange est choisie de la forme :

(T, p) = Wi(T, p°) + zmn(]{;>

ou f; est la fugacité du constituant i dans le mélange gazeux. Le seul intérét de cette
écriture est de bien rendre compte du comportement asymptotique de la fugacité. Il
est en effet établi expérimentalement qu’a toute température, tout mélange gazeux se
comporte comme un mélange parfait de gaz parfaits aux trés basses pressions. Quel
que soit le constituant 7 :

limy; = wi(g.p.) = w' (T, p°) + RT1n<pi>-
p—0 p

La pression partielle p; tend vers zéro lorsque la pression tend vers zéro.
Nous avons donc, pour p tendant vers z€ro :

fi =~ pi.
La fugacité est homogene a une pression.

A La fugacité dépend de la température, de la pression et de la composition du sys-
teme. Il est fondamental de comprendre que la fugacité du constituant i n’est pas a priori
déductible de la connaissance de la fugacité du constituant i pris pur dans les mémes
conditions de température et pression partielle. Au niveau microscopique, la fugacité dé-
pend des interactions entre les différentes particules. Deux gaz i et j peuvent se com-
porter comme des gaz parfaits pris seuls car, au niveau microscopique, les interactions
entre molécules i d’'une part, j d’autre part dans les corps purs sont suffisamment faibles
pour assurer un comportement de type gaz parfait. En revanche, les interactions entre
molécules i et j peuvent étre trop importantes pour observer ce comportement. Cepen-
dant pour de trés nombreux mélanges gazeux pris dans des conditions usuelles (pression
de quelques bars, température comprise entre 300 K et 1500 K), le modele du mélange
parfait de gaz parfaits est une bonne, voire excellente approximation dont on se satisfera
la plupart du temps, en particulier dans I'étude des équilibres chimiques.
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3 Potentiel chimique d’un constituant d’'un mélange en
phase condensée

Nous allons utiliser dans cette partie les résultats établis précédemment pour :
e la condition d’équilibre pour le transfert de maticre entre deux phases ;
e le potentiel chimique d’un constituant d’un mélange parfait de gaz parfaits.

3.1 Etude expérimentale
a) Exemple d’un mélange idéal

Considérons un systéme constitué de propan-1-ol, noté (1) et de propan-2-ol, noté
(2) présents chacun en phase liquide, notée (¢) et en phase gazeuse, notée (g). La
température est fixée.

Expérimentalement, le comportement thermodynamique de la phase gazeuse est bien
celui d’un mélange parfait de gaz parfaits dans le domaine de pression exploré, a la
température d’étude.

Plusieurs systemes préparés avec des quantités de matiere relative en (1) et (2) va-
riables sont étudiés : pour chaque systeme sont mesurées les pressions partielles py,
P2, la composition de chaque phase caractérisée par les fractions molaires xf et xé
(fractions molaires de (1) (respectivement (2)) en phase liquide) et x% et x%.

Les courbes p; = f (x’i) etpy = g(x’i) représentées a la figure 4.2 sont des droites.
p/kPa
%
. A p2*A 6
. xo\"‘\e
Y(esS‘O“
4 4 4
pi* P2
2 4 2
P1
T T T T le
0 0,2 0.4 0,6 0.8 1

Figure 4.2 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide contenant du propan-1-ol (1) et du propan-2-ol (2)

Données : Les pressions de vapeur saturante a la température 8 = 25 °C sont égales
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a p] = 2790 Pa pour le propan-1-ol et p; = 6020 Pa pour le propan-2-ol.
L’expression analytique des courbes p; est donc :

4
pi =X;.p;.

Cette loi déduite de I’expérience est connue sous le nom de loi de RAOULT.

Des mélanges liquides pour lesquels la pression partielle de chaque constituant est
proportionnelle a la fraction molaire de ce constituant en phase liquide et a la pression
de vapeur saturante a la température d’étude, et ce quelle que soit la composition sont
qualifiés de mélange idéaux.

Remarque. Ce comportement est rare et de facon générale, il n’existe pas de relation
simple, valable quelle que soit la composition, entre pression partielle d’un consti-
tuant en phase gazeuse et composition de la phase liquide. Néanmoins, ce comporte-
ment sert de point de départ a 1’étude des phases condensées. Ici, le comportement de
mélange idéal est dii a I’analogie de structure entre les deux molécules constitutives :
méme fonction chimique, méme taille de la chaine carbonée.

L’ étude expérimentale des mélanges réels quelconques conduit aux résultats suivants
donnés ici comme compléments au strict programme.

b) Diagramme a déviation positive

Pression
A
i BESPRR\Y L
. ‘30\) lo s sl
.- 7
20 CR,
Qo 3~
.- . Ol//[ Sso
ad T T T T = X

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

Figure 4.3 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide pour un mélange réel a déviation positive

Les lignes en pointillés représentent les lois de RAOULT (comportement idéal). La
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pression de la phase gazeuse est supérieure a celle du mélange idéal.

Exemple : le mélange liquide disulfure de carbone/propanone (CS,/CH3z—CO—CHj3)
se comporte comme un mélange a déviation positive.

c) Diagramme a déviation négative

La pression de la phase gazeuse est inférieure a celle qui serait observée si le mélange
était idéal.

Pression
A
AN

| oW . <. i

A R - . Lo,

1o e -~ ﬂ'e@
- AN aOa
<Yy
= T T T T = Xy

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

Figure 4.4 — Pressions partielles et totale de la phase gazeuse en équilibre avec une phase
liquide pour un mélange réel a déviation négative

Exemple : le mélange liquide chloroforme/propanone (CH3;Cl/CH3;—CO—CH3) se
comporte comme un mélange a déviation négative. Dans les deux cas, pour le com-

portement asymptotique pour des systeémes a trés faible teneur en i, il existe une
tangente de pente non nulle et non infinie.

Ce résultat est connu sous le nom de loi de HENRY :

La grandeur K}; est appelée constante de HENRY et dépend de la température et des
deux constituants du mélange.

Pour des composés moléculaires, cette grandeur n’est ni nulle, ni infinie.
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3.2 Expression du potentiel chimique d’un constituant d’un
mélange idéal

Considérons un constituant i d’un mélange idéal. Celui-ci suit la loi de RAOULT,

quelle que soit la composition du systeme :

¢
pi = xrl?;‘-

La phase gazeuse est supposée se comporter comme un mélange parfait de gaz par-
faits (hypothese en général tres bien vérifiée).
La condition d’équilibre de phase (transfert de matiére entre la phase liquide et la
phase gazeuse) permet d’écrire :

uf = uy

et comme la phase gazeuse est un mélange parfait de gaz parfaits :

o, o Di
WAT, p) = w5 (1, ) + RTIn (1)

Ecrivons, 2 la méme température, la condition d’équilibre entre 1’espéce i liquide pur
et la phase gazeuse, en remarquant que la pression est différente de la pression totale
de la phase gazeuse dans le cas du mélange. Les équilibres diphasés du corps pur
étant monovariants, le choix de la température fixe la valeur de la pression a celle de
la pression de vapeur saturante du constituant i :

x,0 * o, o p*
T D) = W ) + RT( )
Nous négligerons dans 1’ensemble de notre travail la dépendance du potentiel chi-
mique du liquide pur avec la pression (le liquide est supposé incompressible) :

w(T, pi(T)) ~ W' (T, p).

Cela permet d’exprimer le potentiel chimique en phase liquide en fonction du poten-
tiel chimique du constituant i liquide pur :

* 0
! o o j o, ° .
AT, poa) = () + R (( %) = 8T ) + RTn( P20
soit :
H(T, p.xf) = 5T, p°) + R““(;)i) + RTIn(x)
EW4
= u"(T, p) + RTIn(x}).

Nous avons donc établi que dans le cas d’un mélange idéal, pour une phase liquide
incompressible
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ui(T, p, xf) ~ u(T, p) + RTIn(x)

ol ,ul-*‘[(T, p) est le potentiel chimique de i liquide pur. Cette relation est trés impor-
tante : elle doit étre parfaitement connue tout en sachant que le programme n’impose
pas la maitrise de la démarche permettant de 1’établir. L’analogie avec 1’expression
du potentiel chimique du gaz parfait (2.2.) est claire : le terme RT In(x;) est dii a la
dilution de I’espece étudiée dans la phase.

3.3 Potentiel chimique d’un constituant d’'un mélange réel
a) Introduction

L’étude des courbes p; = f (xf) montre que la relation de proportionnalité est, en

général, pour la plupart des systemes, non vérifiée. Afin de conserver, comme dans
le cas des gaz, la méme expression générale du potentiel chimique, on introduit la
grandeur af , appelée activité de i en phase liquide, qui vérifie la relation :

0 *
pi = 4;.p;

et donc :

*,0
ui (T, p, comp.) = p"(T, p) + RTIn(a;).

Expérimentalement, il est vérifié que tous les constituants qui deviennent tres ma-
joritaires dans un mélange suivent la loi de RAOULT. L’activité posséde donc un
équivalent lorsque xf tend vers 1 :

o ~ xf

0
; quand x; — 1.

b) Coefficients (ou nombre) d’activité

L’écart au comportement idéal est traduit par le coefficient ¥/ appelé coefficient d’ac-
tivité de I’espece i en phase liquide, défini par :

R

et le potentiel chimique s’écrit :

,uf(T, p, comp.) = ,ui*’f(T, p) + RTln(yf.xf).
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3.4 Interprétation physique des coefficients d’activité

Intéressons-nous dans cette partie a la variation ApixY d’une grandeur extensive lors
du processus de mélange de n; quantité de matiere de (1) avec np quantité de matiere
de (2).

Soient Yy, 1 et Yo les grandeurs molaires des corps purs (1) et (2), et Y, etY, les
grandeurs molaires partielles de (1) et (2) dans le mélange. La grandeur Ay Y est
définie par :

AmixY = (mY1 + mY2) — (mi¥m1 + n2¥m2)

La grandeur Ap,ixY représente la variation de la grandeur Y observée lors du mélange

de la quantité de matiere n; de I'espece (1) pure avec la quantité de matiere n, de
I’espece (2) pure.

a) Cas d’un mélange idéal

Pour chaque constituant du mélange :
*,0
wi (T, p, comp.) = p"(T, p) + RTIn(x;).
Etudions I’enthalpie libre de mélange :

AmixG = ni (" (T, p) + RTIn(x})) + na(u5 (T, p) + RTIn(x}))
— (mu (T, p) + mpy (T, p))

soit, apres simplifications :

AnixG = RT.(n.In(x{) + n2.In(x5))
= (m + np).RT.(x{.In(x]) + x5.In(x5)).

Cette grandeur apparait comme étant négative : le processus de mélange qui conduit a
un mélange idéal est toujours possible lorsqu’il a lieu a température et pression fixées
(miscibilité totale).

Enthalpie de mélange

Utilisons la relation de GIBBS-DUHEM appliquée aux grandeurs molaires partielles

pour calculer, a partir de la connaissance du potentiel chimique du constituant i, I’en-
thalpie molaire partielle de ce constituant dans le mélange :

e r( ()
aT T p,comp.



POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CONSTITUANT D’UN MELANGE EN PHASE CONDENSEE 91

soit, en remplacant par 1’expression du potentiel chimique du constituant i dans le
mélange :

7 o (w"(T. p)

Hi = — T2 <M<T + Rln(x?)

*,0
_ _T2<8a.<“i (7, P)>> _Hy
T T p,comp.

A Dans un mélange idéal, I'enthalpie molaire partielle s’identifie a I'enthalpie molaire
du constituant pur ce qui implique que I'enthalpie de mélange est nulle :

p,comp.

AmixH = 0.

A température et pression fixées, I'opération de mélange s’effectue sans transfert ther-
mique avec le thermostat.
Volume de mélange
Le volume molaire partiel étant la dérivée partielle par rapport a la pression, a tem-
pérature et composition fixées du potentiel chimique, le terme RTln(xl]) apparait
donc comme constant lors de cette dérivation et donc le volume molaire partiel V; du
constituant i dans un mélange idéal est :

o (Ou (9 ¢
v, - ( ap)uomp. _ (ap.(ui (T, p) +RT1n<xi>>)

_ (au,»*"*(T, p))
ap T,comp.

Vi = Vi,

T,comp.

soit le résultat :

A Ainsi, processus de mélange qui conduit a un mélange idéal s’effectue, a tempéra-
ture et pression fixées, sans variation de volume :

AmixV =0

Entropie de mélange

- a‘ul . i 0 /

p,comp.
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ce qui donne, en tenant compte de la relation entre potentiel chimique du corps pur
et entropie molaire du corps pur :

EW4
5 = — (a”f(T’p)> ~ RIn(x') = Sm; — R.In(x).
ap T,comp. '

L’entropie molaire partielle est plus élevée dans le mélange idéal que dans le corps
pur liquide. Il est possible d’interpréter cette contribution positive supplémentaire
comme étant due au volume plus important offert aux particules i dans le mélange
par rapport au corps pur : cela correspond a un désordre de position plus important,
dh au fait que dans le mélange, il y a perte d’information sur la localisation des
molécules de i.

AmixS = n1(Sm1 — R.In(x})) + na(Sma — R.In(x3)) — (m1Sm1 + 725m.2)
soit, apres simplification :
AmixS = — R(ny.In(x]) + na.In(x5)) = — (ny + np).R.(x{. In(x}) + x5.1n(x2)).

Interprétation microscopique

L’existence de mélanges idéaux doit essayer de rendre compte de deux caractéris-
tiques essentielles de ces mélanges : 1I’absence d’enthalpie de mélange et de volume
de mélange. Il n’est donc pas surprenant de constater des comportements idéaux
pour le mélange de deux liquides moléculaires lorsque les molécules constitutives
occupent des volumes comparables et sont de structures semblables, donc avec des
interactions en phase condensée comparables : (1) interagit avec ses voisins de fagon
identique, qu’il s’agisse de molécules (1) ou de molécules (2).

b) Cas des mélanges réels

Les courbes représentant les pressions partielles en phase gazeuse en équilibre avec
la phase liquide p; = f (xf ) peuvent étre interprétées a la lumiére des renseignements
obtenus pour les mélanges idéaux.

Dans le cas d’un mélange réel a déviation positive, la pression du constituant i est
supérieure a la valeur attendue pour un mélange idéal. Ceci peut s’expliquer par
I’existence d’interactions entre molécules (1) et (2) plus faibles qu’entre (1) et (1)
et entre (2) et (2) existant dans les liquides purs. Dans le cas d’un mélange a dévia-
tion négative, la phase liquide est thermodynamiquement favorisée par rapport au
cas du mélange liquide idéal. Ceci peut s’expliquer par I’existence de forces intermo-
Iéculaires plus fortes entre (1) et (2) que celles existant entre les molécules dans les
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liquides purs. Cette contribution a la stabilité du mélange est ici un facteur de nature
enthalpique.

Dans le cas du mélange chloroforme/propanone, il est possible d’évoquer la forma-
tion d’une liaison hydrogene entre les deux molécules :

liaison hydrogene

CH;

Cl ¢
/
Cl—— C——H mmmmmmnmQ \CH3
Cl

Figure 4.5 — Interaction par liaison hydrogene entre les deux participants du mélange binaire
chloroforme/propanone

Conclusion :
e siy’ > 1, ’espece est moins stable en phase liquide que dans le mélange idéal ;
e si ¥’ < 1, I’espece est plus stable en phase liquide que dans le mélange idéal.

4 Solutions

Dans I’étude des systemes précédents les roles joués par les especes (1) et (2) sont a
priori symétriques. Toutes les gammes de concentration sont a priori envisagées.

Or il existe de nombreuses études dans lesquelles un constituant est en proportion tres
supérieure aux autres participants. Ce constituant est appelé solvant et ces systeémes
solutions. Les autres especes tres minoritaires sont des solutés.

L’expérience montre que, lorsqu’un constituant est tres majoritaire, celui-ci suit la loi
de RAOULT : son comportement est proche de celui du corps pur.

4.1 Applications de la relation de GIBBS-DUHEM

Considérons un systéme a deux constituants (systéme binaire) avec un solvant (1)
(qui suit la loi de RAOULT) et un soluté (2). Le systéme est étudié a température et
pression fixées.

Comme le solvant suit la loi de RAOULT, le potentiel chimique du solvant s’écrit :

) *,0
(T, p, xi) = W' (T, p) + RTIn(x}).
La formule de GIBBS-DUHEM appliquée au systeme et a la fonction G conduit a :

miduy + nydit; = 0
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soit, en divisant par n{ + ng :
xidul + xbdub = 0.

Ceci montre qu’une variation du potentiel chimique du solvant, due a une variation
de composition, se traduit par une variation de potentiel chimique du soluté.

A température et pression fixées et composition variable, la différentielle du po-
tentiel chimique du solvant s’écrit :

* dxé
Aui(T. p. ) = (T, p) + RTIn(x))) = RTd(n(x))) = RTSL.
1

En injectant cette relation dans 1’équation de GIBBS-DUHEM, nous obtenons la dif-
férentielle a température et pression fixées du potentiel chimique du soluté :

x4 dxt dux!
duf = — 1<RT1> = —RT—L.
B\ X X

En tenant compte de x{ 4 x5 = 1, nous obtenons :
dxf{ + dx5 =0

et donc :

dx}
duy = RT—2
*2

ce qui donne par intégration a température et pression fixées :

,uf(T, p, comp.) = fo(T, p) + RTln(xg).

Nous retrouvons donc ici une expression ressemblant a celle d’un constituant d’un
mélange idéal avec une différence importante résidant dans la fonction f>(7, p).
Celle-ci ne s’identifie pas au potentiel chimique du constituant (2), corps pur liquide.

4.2 Comportement asymptotique du potentiel chimique

Sinous revenons a un mélange réel, nous constatons que, pour un constituant i donné
d’un systéme binaire, il y a deux régions de composition ot le potentiel chimique peut
prendre une expression assez simple :
e quand xf — 1, le constituant suit la loi de RAOULT et son potentiel chimique
s’écrit
w{(T, p, x) = u"(T, p) + RTIn(x{) ;
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e quand xf — 0, le solvant suit la loi de RAOULT et le potentiel chimique du soluté
s’écrit :
W (T, p, x;) = f{(T, p) + RTIn(x}).
Ces comportements peuvent étre visualisés par des représentations a température et
pression fixées du potentiel chimique de ’espece i en fonction de ln(xf ). 11 est pos-
sible de distinguer trois types de comportement :

e a) mélange idéal (courbe 4.6, (a))
e b) mélange réel a déviation négative (courbe 4.6, (b))

e ¢) mélange réel a déviation positive (courbe 4.6, (c))

A Wi

» In(x)

(a)

In(x/)

In(x})

Figure 4.6 — Variation du potentiel chimique d’'un soluté dans le cas d’'un mélange idéal (a),
dans le cas d’'un mélange réel a déviation négative (b), dans le cas d'un mélange a déviation
positive (c)
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Il est possible de démontrer que la stabilité de la phase liquide impose I’inégalité :

au.‘* aM
! 0 donc : !
8){ > et donc 811‘1(){)

Ceci justifie que le coefficient directeur des courbes est toujours positif. Ces représen-
tations graphiques permettent de mieux comprendre le sens physique de la grandeur
f2(T, p). Cette grandeur fixe la nature de I’asymptote suivie a trés grande dilution.
Néanmoins, contrairement 2 la grandeur {1, ’é(T, p), il n’existe pas de systeme phy-
sique réel ou le potentiel chimique du soluté (2) est f>(7, p).

Notons aussi que la fonction f>(7, p) est homogene a un potentiel chimique et qu’il
serait justifé de choisir une notation explicitée. Ce point sera repris au 5.

>0

4.3 Lien avec la loi de HENRY

Placons-nous dans une situation ou le soluté est suffisamment dilué pour que I’ex-
pression de son potentiel chimique en fonction de la fraction molaire soit :

WA (T, p, 25) = f(T, p) + RTIn(x}).
Ecrivons la condition d’équilibre liquide/gaz pour le constituant (2) (le soluté) :
W=y

En supposant que la phase gazeuse est un mélange parfait de gaz parfaits :

H(T, p) + RTIn(xy) = p*(T, p°) + RT1n<z2)
o
soit, en exprimant p; en fonction de xg :

((T, p) — #;’g(T))] |
T x5

P2 = p°-eXp[

Nous retrouvons ici une expression de type loi de HENRY ou il existe un facteur de
proportionnalité entre la pression partielle d’un constituant et la fraction molaire de
ce constituant en phase liquide. La constante de HENRY est donc liée a la différence
de potentiel chimique f>(7, p) et i, selon la relation :

((T.p) — #ﬁ’g)]
RT '

K, = exp{

Remarque. Le potentiel chimique f>(7, p) étant relatif a une phase condensée dé-
pend tres peu de la pression. La grandeur K}, apparait donc comme ne dépendant que
de la variable température.
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5 Différentes expressions du potentiel chimique d’un
constituant en phase condensée (liquide ou solide)

Dans les parties précédentes, nous avons établi deux comportements asymptotiques
pour le potentiel chimique d’un constituant d’une phase condensée. Dans chaque
cas, pour ce comportement asymptotique, le potentiel chimique se met sous la forme
de la somme d’un terme indépendant de la composition de la phase et d’un terme
dépendant de la composition en RT In(x5).

a) Composition d’une phase

La composition de la phase joue un role important pour les propriétés des especes
chimiques présentes dans la phase. Jusqu’a présent, nous avons décrit cette composi-
tion par la fraction molaire dans la phase étudiée. Il existe néanmoins d’autres facons
pratiques de préciser la composition de la phase, en particulier dans le cas des solu-
tions.

Echelle des concentrations

La composition de la phase est précisée par la concentration en mol-L~! des solutés :
ceci est utilisé en chimie des solutions.

Echelle des molalités

Si on modifie la température d’une solution, le volume varie a priori et donc, sans
modifier les quantités de matiere présentes, les concentrations volumiques peuvent
varier. Afin de s’affranchir de la variation de la composition avec la température, il
est préférable d’introduire la molalité définie comme la quantité de matiere de soluté
par kilogramme de solvant.

b) Etat de référence

Nous avons vu dans les parties précédentes que le potentiel chimique prend des ex-
pressions assez simples dans deux cas : lorsque le systéme est proche du corps pur et
lorsque le systeme est tres dilué. Cela conduit donc a choisir, dans un cas quelconque,
I’une ou I’autre de ces situations comme comportement de référence. Ces états phy-
siques particuliers sont appelés état de référence : soit le corps pur, soit la solution
infiniment diluée.

c) Les différentes expressions possibles du potentiel chimique

Nous voyons donc que I’expression du potentiel chimique d’un constituant en phase
condensée dépend de deux choix :

e de I’état de référence ;

e de la facon de décrire la composition de la phase.
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En pratique, toutes les combinaisons ne sont pas rencontrées.

Référence corps pur

Dans ce cas, la composition de la phase est donnée en terme de fraction molaire.
Il reste néanmoins deux choix possibles. Le premier consiste a poser :

*,0 0
(T, p, comp.) = p/ (T, p) + RTIn(¥x;)

ol la grandeur p; )’CK(T, p) représente le potentiel chimique de i liquide pur. Dans
ce cas le coefficient d’activité contient I’écart au mélange idéal (écart a la loi de
RAOULT).

L’ autre choix possible est I'utilisation d’une grandeur standard, c’est-a-dire pour une
pression fixée, choisiea p = p° =1 bar.

o, 7£ o O, ,ﬂ
(T, p, comp.) = uP(T, p°) + RTIn(y;"x)).

i,x
L’exposant o signifie que la grandeur utilisée est standard, p que 1’état de référence
est le corps pur et £ qu’il s’agit d’une phase liquide.

Désormais, le coefficient d’activité contient a la fois I’écart au comportement idéal et
la dépendance des propriétés de la phase liquide avec la pression. Le choix entre ces
deux possibilités est guidé par la nature du systeme a étudier.

Référence infiniment diluée

11 existe trois fagons de décrire la composition de la phase.

o Echelle des fractions molaires L expression utilisée est de la forme :

0,00,¢ S} 0,00,(
(T, p, comp.) = p; (T, p°) + RTIn(y""x)).

1,X
Le coefficient d’activité }/ff’g vérifie le comportement asymptotique suivant :

14

lim ¥ =1

xf—»O
pour la pression de référence. Néanmoins, vue la (tres) faible compressibilité des
phases condensées, on néglige en général 1’effet de la pression sur le coefficient
d’activité. Ce choix est utilisé dans les techniques de détermination de masse mo-
laire : ébullioscopie et cryoscopie.
e Echelle des concentrations L’ expression utilisée est de la forme :
‘
¢ 0,00, o0l [ Ci
K (Ta p; COIIlp.) = M. (T? po) + RTIn(%’,c <Clt>> :
Ie
L’indice c signifie que le choix effectué pour décrire la composition de la phase est
la concentration volumique et I’exposant oo que la référence physique est la solu-
tion infiniment diluée. La grandeur c¢ est une concentration de référence choisie
almolL™".
Ce choix est implicitement fait lors de 1’étude thermodynamique des solutions
aqueuses (calcul de pH, précipitation, complexation). Si les solutions sont diluées,
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les coefficients d’activité sont pris égaux a 1. En I’absence d’indications particu-
lieres, il est 1égitime dans I’étude des solutions diluées de poser ces coefficients
d’activité égaux a 1.

Il n’existe pas de critere général qui permet d’€tre certain que cette approximation
est valide. Pour des composés moléculaires en solution aqueuse, cette approxima-
tion peut étre valable jusqu’a environ 1 mol-L~!. Pour des composés ioniques, il
faut des solutions beaucoup plus diluées et ceci est d’autant plus nécessaire que les
especes sont chargées (ordre de grandeur : 1072 mol-L~! pour des ions monova-
lents).

Il faut donc garder présent a I’esprit, lors de 1’exploitation de résultats expérimen-
taux relatifs a I’étude des solutions aqueuses, qgue I’hypothese généralement posée

.. o . C; < £
est d’assimiler activité des ions au rapport ——. En effet, I’écart éventuellement
Créf
observé entre les valeurs déterminées expérimentalement et les valeurs de la lit-
térature est dii & cette assimilation de I’activité a la concentration. Notons aussi
que, trés souvent, le coefficient d’activité des ions est inférieur a 1 (sauf pour des
solutions vraiment concentrées).

e Echelle des molalités L expression utilisée est de la forme :

4
u! (T, p, comp.) = uzﬁ’é(T, p°) + RTIn <}/ZOA°,I°€ <£I/I’ >> .
réf
L’indice M signifie que le choix effectué pour décrire la composition de la phase
est la molalité et I’exposant oo que la référence physique est la solution infiniment
diluée. La grandeur My est une molalité de référence choisie 4 1 mol-kg~' (par
kilogramme de solvant). Cette échelle est tres souvent utilisée en recherche.

d) Quelle expression du potentiel chimique choisir ?

Parmi les différentes expressions proposées pour le potentiel chimique, toutes sont
exactes et peuvent étre utilisées a priori.

Néanmoins, pour la simplicité des calculs, un choix est en général plus judicieux
que d’autres. Celui-ci est guidé par deux considérations (qui ne sont pas d’ailleurs
indépendantes) :

— de quelle(s) donnée(s) dispose-t-on ?

— le systeme étudié est-il proche du corps pur ou est-il (presque) infiniment dilué ?
Le choix judicieux permettra d’exploiter facilement les données expérimentales.

En d’autres termes, faire une étude thermodynamique d’une phase condensée revient
a obtenir des informations dans la littérature sur un systeme proche (1’état de ré-
férence) et a manipuler ensuite un terme correctif (que I’on souhaite le plus exact
possible) lequel, dans le meilleur des cas, ne s’exprime qu’en terme d’écart de com-



100 CHAP. 4 — POTENTIEL CHIMIQUE D’UN CONSTITUANT D’UN MELANGE

position par rapport a I’état de référence. L’expression de ce terme correctif de com-
position est de la forme RT In(composition). Si cette correction n’est pas suffisante, il
faut alors utiliser un modele qui permet d’évaluer les coefficients d’activité.

EXERCICES

4.1 Relation entre potentiels chimiques ()

Dans le cas d’une solution diluée, plusieurs choix sont possibles pour I’expression du
potentiel chimique d’un soluté i. Parmi ceux-ci, choisissons soit la référence soluté
infiniment diluée et I’échelle des fractions molaires, soit la référence soluté infiniment
dilué et I’échelle des concentrations volumiques.

1. En se placant dans le cas particulier d’une solution tres diluée, écrire les deux
expressions du potentiel chimique d’un soluté résultant du choix proposé en faisant
clairement apparaitre les potentiels chimiques standard.

2. Le solvant étant de masse molaire M et de masse volumique p (pour le solvant
pur), montrer qu’il existe une relation entre les potentiels standard apparaissant dans
les expressions des potentiels chimiques.

3. Application numérique dans le cas du solvant eau a la température 7 = 298 K.
Calculer la différence :

0,000 o 0,00,( o
:ui,x (T, p ) - nui,c (T, p )
Données : M =18 g-mol ! ; p = 998 kg-m 3.

4.2 Application de la relation de GIBBS-DUHEM (% %)

Soit un mélange liquide a deux constituants A et B. L’étude de la composition et
de la pression de la phase gazeuse en équilibre avec la phase liquide montre que le
mélange liquide n’est pas idéal. L’écart a 1’idéalité est décrit pour chaque constituant
de la phase liquide par la grandeur sans dimension appelée coefficient d’activité telle
que : ,

AT, p, x) = Wi (T, p) + RTIn(y;/x!)

ou 7 désigne le constituant A ou le constituant B et /.L:)’f(T, p) le potentiel chimique
du liquide pur a la température T et a la pression p. Afin de condenser les notations,
on pose : yz)’f = 7 ainsi que :

RTIn(y) = Mai(T,p)-xg + Aan(T,p).(x5)*

RTIn(ys) = Ag1(T,p)-xy + Apa(T,p).(x4)?



EXERCICES 101

1. Montrer que les expressions des coefficients d’activité sont compatibles avec les
comportements asymptotiques attendus.

2. En appliquant la relation de GIBBS-DUHEM a la phase liquide, montrer que les
fonctions 44,1 (7, p) et Ag.1 (T, p) sont nulles.

3. Exprimer le volume molaire partiel de chaque constituant en fonction du volume
molaire du corps pur. Calculer la variation de volume Ap,ixV observée lors du mélange
de la quantité de matiere xf,‘ de A corps pur avec la quantité de matiere xg de B corps
pur.

4. Exprimer I’entropie molaire partielle de chaque constituant en fonction de 1’entro-
pie molaire du corps pur. Commenter le résultat obtenu.

5. Exprimer I’enthalpie molaire partielle de chaque constituant en fonction de 1’en-
thalpie molaire du corps pur. Calculer la variation d’enthalpie AnixH observée lors
du mélange de la quantité de matiere xfl de A corps pur avec la quantité de matiere xf;
de B corps pur.

4.3 Osmométrie (x)

L’osmométrie est une technique performante de détermination de masse molaire, en
particulier dans le cas de macromolécules de masse molaire élevée. Un osmometre
représenté de facon schématique a la figure 4.7, est constitué de deux compartiments
qui sont séparés par une membrane semi-perméable qui autorise I’échange de solvant
mais pas de soluté.

Solvant pur Solvant + soluté

Paroi semi-perméable

Figure 4.7 — Représentation schématique d’'un osmométre

Si on introduit du solvant pur dans un compartiment et une solution d’un soluté dans
le solvant, il y a une surpression, appelée pression osmotique, dans le compartiment
contenant le mélange, mesurée par la hauteur / de solution.

1. Ecrire la condition d’équilibre pour le transfert de solvant de part et d’autre de la
membrane semi-perméable.
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2. En choisissant comme état de référence le potentiel chimique du solvant pur, établir
la relation intégrale qui lie I’activité du solvant dans la solution au volume molaire
du solvant pur. Simplifier la relation en supposant que le volume molaire du solvant
pur est indépendant de la pression.

3. Montrer que si la solution est suffisamment diluée, la mesure de la hauteur / permet
d’accéder a la fraction molaire du solvant et donc a la fraction molaire du soluté.
Montrer que ceci permet, si la composition massique de la solution est connue, d’en
déduire la masse molaire du soluté, a condition que son comportement lors de la
dissolution de celui-ci soit connu.

4. Une série d’expériences est conduite avec des solutions d’une protéine extraite du
sang de boeuf dans le solvant eau. La température est T =293 K.

clgL™hH| 5 10 15 20 25 30
h/cm 1,95 | 4,05 | 6,25 | 8,60 | 11,1 | 13,75

Déterminer la masse molaire de la protéine.

Données : Masse volumique de I’eau pure 2 7 =293 K : p = 998 kg-m 3

4.4 Détermination d’un volume molaire partiel a partir d’une
équation empirique (x)

Le volume d’une solution aqueuse de chlorure de sodium NaCl dans un kilogramme

d’eau, de molalité m, a ét€ mesuré a 25 °C et sous la pression de 1 bar, fournissant

I’équation empirique :

V =1001,38+416,62m+ 1,77m> > +0, 12m>

ot le volume est ainsi calculé en mL pour une molalité exprimée en mol-kg~!. La
masse molaire de I’eau sera prise & M; = 18,015.1073 kg-mol~! (I’indice 1 repere
I’eau, tandis que I'indice 2 repere le chlorure de sodium).

1. Donner I’expression du volume molaire partiel du chlorure de sodium, noté V.
Quelle est sa valeur pour m = 0,10 mol-kg~!, pour m = 1,0 mol-kg™~! et pour une
solution infiniment diluée ? Comparer ces valeurs au volume molaire du chlorure
de sodium solide qui est de Vi, » = 30,0 mL-mol~!. Proposer une interprétation 2
I’échelle microscopique.

2. Montrer la relation :

_ V _,
Vi~V :—Mlﬁ mdV,

V2(0)

ol Vi1 est le volume molaire de I’eau pure.
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3. En déduire I’expression du volume molaire partiel de I’eau dans ce mélange.
Quelle est sa valeur pour m = 0,10 mol-kg ™!, pour m = 1,0 mol-kg~! et pour une

solution infiniment diluée ?

4.5 Enthalpie d’un mélange non idéal (*)

On appelle enthalpie molaire de mélange lors d’un mélange de deux constituants la
différence entre 1’enthalpie du mélange réel et I’enthalpie du mélange s’il était idéal.
L’enthalpie molaire de mélange a été mesurée par calorimétrie a 298,15 K et sous
une pression de 1 bar pour le mélange cyclohexane (composé 1) et hexane (composé
2). Les valeurs numériques obtenues ont été traitées informatiquement afin d’obtenir
une loi d’ajustement polynomiale, fournissant I’expression empirique

AmixH = x2(1—1x,)[864,67 + 249,51 x (1—2x3) + 99,06 x (1 —2x,)*
+33,22 % (1 —2x,)°]

ol x; est la fraction molaire en hexane, et AyixH est exprimé en J -mol L.

1. Exprimer I’enthalpie molaire de mélange en fonction des grandeurs h; = H; — Hy, ;
(i =1,2) et de x, (H; est I’enthalpie molaire partielle du constituant i et Hp i est
I’enthalpie molaire du constituant i pur).

2. En déduire I’expression empirique des /; en fonction de x;.

3. Calculer numériquement les A; pour x, =0; 0,25 ; 0,50; 0,75 ; 1,0. Superposer
sur un méme graphe 1’allure des courbes i (x2), h1(x2) et ApixH.

PROBLEMES

4.6 Dessalement de I’eau de mer par osmose inverse (E3A PSI
2007) (k%)

L’osmose est un phénomene physico-chimique qui se produit lors du transfert de

solutions a travers une membrane semi-perméable. L osmose permet d’épurer un sol-

vant de ses polluants, améliorant ainsi la technique de filtration, ou de concentrer

une solution en éliminant le solvant. Ce transfert du solvant, ici I’eau, s’effectue sous

I’action d’un gradient de concentration.

Considérons un systeme S (figure 4.8) constitué de deux compartiments de méme

volume V et a la méme température 7. La membrane M qui les sépare est semi-

perméable, seules les molécules de solvant E peuvent la traverser alors qu’elle est

imperméable aux especes A dissoutes en solution et constituantes du soluté. Les sys-

temes sont supposés idéaux.

— Le compartiment (1) contient r4(;) moles de A et ng () moles de E; la solution a
pour fraction molaire x4(1) en A et xg(j) en E.
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— Le compartiment (2) contient r4(;) moles de A et ng(;) moles de E; la solution a
pour fraction molaire x4(3) en A et xg(y) en E.
— Le compartiment (2) contient la solution la plus concentrée ou la plus saline :

XA(2) > XA(1)-

1, (T.p) 1, (Tp) (Tp)
N
M
(€D) (@) (6Y] (@) (@)
Etat initial Equilibre osmotique
(T.p) (T.p) (Tp)
Ap>ATl
2-
pxy
M M M

0 I 0 @ M )
Etat initial

Figure 4.8 — Modélisation de I'osmose inverse pour le dessalement de I'eau de mer

Le potentiel chimique p;(7, P) d’un constituant A; dans un mélange liquide idéal sous
une pression p et a la température 7 est relié a sa fraction molaire x; et au potentiel
chimique p/ (7, p) du constituant A; pur pris dans les mémes conditions (7', p) par la
relation :

wi(T,p,x;) = W' (T,p) + RT Inx;

1. Quelles relations a-t-on entre les fractions molaires x4 (1) et xg(1), puis entre x4(z)
et Xg(2) ?

2. Exprimer, pour le compartiment (1), les potentiels chimiques pg(1)(T, p,xg(1)) du
solvant E et iy (1) (T, P,x4(1)) du soluté A en fonction de x(1), x4(1) et des potentiels
chimiques des corps purs. Ecrire de méme Ue) (T, p,XE(@2)) et ap)(T, p,Xa(2)) pour
le compartiment (2). L’osmose directe se traduit par un flux du solvant dirigé du
compartiment (1) vers le compartiment (2) (figure 1b) jusqu’a ce que le systéme soit
a I’équilibre osmotique (figure 1c).

3. Relier les variations dng) et dng (o) dues au passage spontané du solvant a travers
la membrane. Que dire de dny(p) et dny(y) ?

4. La température et la pression étant constantes, écrire la différentielle dG de 1’en-
thalpie libre du systeme S en fonction de g (1) (T, p, X (1)), M) (T, Py XE(2)) etdng iy,
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puis en fonction de x4(1), X4(2), dng(1), de la température T et de la constante des gaz
parfaits R.

S. En déduire le sens du transfert des molécules de solvant a travers la membrane.
La pression osmotique absolue 1 de la solution (1) est définie comme la pression
qu’il faut lui appliquer pour arréter I’arrivée du solvant - I’eau dans la solution (1) -
en considérant que la solution (2) n’est constituée que d’eau pure (figure la). Le
volume molaire du solvant pur, supposé indépendant de la pression dans I’intervalle
de pression considéré, est défini par :

i (HE(T.p)
E ap .

(T, p+1L) — pe(T, p).

En déduire, dans le cas d’une solution assez diluée ot xy (1) < 1 et IT) < p, la relation
de VAN'T HOFF reliant ITy, x5 (1), R, T et vi : Iljvp = x4(1)RT.

7. Quelle équation relie IT;, le volume du solvant pur Vg, ny(1), R et T ? Quelle loi
connue cette I’expression vous rappelle-t-elle ? Déduire de cette loi I’expression de
IT; en fonction de R, T' et Cy (1) la concentration molaire du soluté A. [Le volume du
solvant pur est supposé identique au volume de la solution (solvant + soluté).] Dans le
cas ol le compartiment (1) contient plusieurs especes dissoutes A; de concentrations
molaires respectives Cj(1), la pression osmotique absolue 1 de la solution (1) est :

Hl == ZCI(I)RT

6. Déterminer la différence :

8. Calculer la pression osmotique absolue d’une solution aqueuse de NaCl, dont la
concentration en sel vaut 0,35 g-L_1 (ou 0,35 kg~m_3) a25 °C.

Données : masses molaires M(Na) =23 g-mol~! et M(Cl) = 35,5 g-mol~! ; constante
des gaz parfaits R = 8,314 J-K~!-mol !,

Exprimer cette pression osmotique en bar, sachant qu’un bar vaut 10° Pa.

Revenons au systeme S : IIj, la pression osmotique absolue de la solution (1) et
I1,, la pression osmotique absolue de la solution (2) sont les pressions qu’il faut
respectivement appliquer pour stopper le flux de solvant a travers la membrane (figure
la).

9. La solution (2) est constituée des mémes especes dissoutes A; que la solution (1),
mais a des concentrations différentes Cy,) : écrire I, en fonction de C5), Ret T
10. Lorsque les surpressions I1; et I, ne sont plus appliquées, montrer que le systeéme
atteint une position d’équilibre caractérisée par une dénivellation Ah (figure 1c ou 2a)
correspondant a la pression osmotique apparente : AIl =I1, —II; = psgAh , ou ps
est la masse volumique de la solution et g I’accélération de la pesanteur.
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11. Les deux compartiments renferment des solutions aqueuses de NaCl aux concen-
trations respectives de 35 g-L~! et 0,35 g-L~!; calculer, 4 25 °C, la pression osmo-
tique apparente, exprimée en bar.

Appliquons sur le compartiment (2) renfermant la solution la plus concentrée, une
pression p supérieure a la pression osmotique apparente (figure 2b) ; une migration
d’eau est alors observée en sens inverse du flux osmotique normal, de la solution plus
concentrée vers la solution moins concentrée : c’est le phénomene d’osmose inverse
découvert par REID en 1950.

12. En vous appuyant sur des considérations thermodynamiques, expliquer le sens
des transferts dans I’osmose directe et dans 1’osmose inverse.



Chapitre 5

Equilibres chimiques

Avec les études conduites dans les chapitres précédents, nous disposons désor-
mais d’outils performants pour analyser 1’évolution des systemes ou se déroulent
des réactions chimiques. Nous avons vu que selon les conditions extérieures im-
posées, il existe une fonction qui est minimale lorsque 1’équilibre est atteint. Nous
allons montrer que cette fonction s’exprime naturellement en fonction des poten-
tiels chimiques des différents participants. L’étude relative au potentiel chimique
d’un constituant appartenant a une phase condensée trouvera une application im-
portante dans ce chapitre.

1 Avancement d’une réaction

L’existence d’une réaction chimique se traduit par la variation possible des quantités
de matiere de certaines espéces chimiques dans un systéme. A la différence de cer-
tains parametres jusque la rencontrés (7', p,V par exemple), ce parametre n’est pas a
priori contrOlable par un opérateur extérieur (nous verrons que I’étude des piles remet
en cause cet a priori, mais dans ce cas, le systeme est qualifié d’électrochimique). I1
apparait comme un parametre d’évolution interne. Il s’agit dans ce paragraphe de
préciser quantitativement ce parametre d’évolution.

1.1 Stcechiométrie d’une réaction

De trés nombreux systemes chimiques en évolution sont décrits correctement par
une équation chimique qui résume de facon macroscopique la réorganisation des
liaisons entre atomes ou ions. Il existe des entiers notés v; (i de 1 a N) tels que :

ViA; + V0Ay +....4+ Vi_1Ar_ = ViAr +...+ VNApn.

Les nombres V; sont appelés nombres steechiométriques arithmétiques. Ils sont
positifs et traduisent la loi des proportions définies, ¢’est-a-dire que pour de tres
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nombreux systeémes chimiques, les réactifs réagissent entre eux dans des proportions
simples pour conduire a des produits dans des proportions simples aussi.

A Le choix des nombres stoechiométriques n’est pas unique pour décrire I'évolution
d’un systeme : toute multiplication par un entier donne un nouvel ensemble de nombres
qui convient. |l est en général élégant et pratique de choisir la combinaison de plus petits
entiers.

Remarque. Un nombre steechiométrique n’a pas obligation d’€tre un entier.

Parmi les especes chimiques notées ici A, il est usuel de distinguer ceux du membre
de gauche (i de 1 a k— 1) appelés réactifs (et parfois réactants) de ceux du membre
de droite (i de k a N) appelés produits. Afin d’introduire mathématiquement cette
distinction (deux catégories), nous introduirons des nombres steechiométriques al-
gébriques (affectés d’un signe) v; définis par :

Vi = V; si i > k pour les produits ;

VvV, = —V; si i < k pour les réactifs.

1.2 Variable de DE DONDER
a) Définition
Considérons un systeme siege d’une réaction chimique caractérisée par les nombres

steechiométriques algébriques et des conditions initiales n?, quantité de matiere ini-
tiale des constituants i. La steechiométrie de la réaction impose, que pour tout i :

0

ni —n;

" est indépendant de i.
i

Cette grandeur, notée &, est appelée variable de DE DONDER. Elle est homogene a
une quantité de matiere et s’exprime en moles dans le systéme international d’unités.
C’est donc une variable extensive. Elle traduit la position de la réaction chimique par
rapport aux conditions initiales. Elle est aussi appelée avancement de la réaction.
Remarque. Dans les systemes de volume fixe, il est possible d’utiliser la grandeur
avancement volumique, notée &y et définie par :

b) Domaine de variation de £ pour des conditions initiales données

Cette partie est un rappel de notions déja vues en premicre année.
& peut étre une grandeur positive ou négative :
e £ =0 correspond a I’état initial : chaque quantité de matiére n; est égale a n? ;
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e £ >0 : le systtme évolue vers la formation des produits (de la gauche vers la
droite) ;

e £ <0:lesysteme évolue vers la formation des réactifs (de la droite vers la gauche).
Le fait que la quantité de matiere soit une grandeur positive impose des conditions
sur le domaine accessible a & pour des conditions initiales données. On calculera,
pour un constituant i quelconque, la valeur de & qui annule n;.

Avancement maximal. Pour les réactifs, la valeur de & qui annule n; (i < k, v; < 0)
est un nombre positif, noté £M*

émax _
i - .

qui est bien un nombre positif car v; est négatif.
Parmi tous les {™, il faut choisir le plus petit afin qu’aucune quantité de matiére ne
puisse prendre une valeur négative. Nous poserons donc :

EMP = min[§™] pour ientierde 1 ak — 1.

Avancement minimal. Pour les produits, la valeur de & qui annule n; (k < i < N),
est un nombre négatif, noté £™". La valeur ™" qui annule n; est :

n?

g min _ "%
; = —.
Vi

Ici, parmi tous les £MM, il faut choisir le plus petit en valeur absolue afin que toutes
les quantités de matiere soient positives. Nous poserons donc :

EMIn — max[EMN] pour i entier de k a N.

Le domaine de variation de & est donc [E™", EMax],
Remarque. Les valeurs extrémales ne sont pas nécessairement atteintes lors d’une
évolution spontanée.

1.3 Utilisation de la variable de DE DONDER
a) Un nouveau choix de variables

Nous avons introduit dans le chapitre précédent les variables de GIBBS : température,
pression et quantité de matiere n; de chaque participant. Dans un systeme sicge d’une
réaction chimique, si la seule cause de variation de quantité de matiere n; est une
réaction chimique, toutes les causes de variation de quantité de mati¢re sont décrites
par la variable &. Il est donc préférable de remplacer les variables n; par les conditions
initiales n? et le paramétre d’évolution interne &.
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b) Lopérateur de LEWIS

L’ application du théoreme d’EULER a une variable extensive quelconque Y conduit
a:

0 Al Y
Y(T, D, ni) = Y(T7 P i, 6) = Z ai’l )
1T p

i

Etudions la grandeur, notée A;Y, définie par :

oY N o9y on;
e @), £,
9E ) 1. p) i; oni ) . \96 ) r

En utilisant les relations entre n;, n? et &, nous avons :

(‘9”1'> _
&)y

Z vz<3”z) (1, p)

On reconnait, dans la somme, les grandeurs molaires partielles associées a la grandeur
extensive Y. Ainsi, pour une réaction chimique, pour une grandeur extensive Y, on
introduit la grandeur A;Y avec :

et donc :

Il apparait donc une opération systématique agissant sur la fonction Y dans le cas
d’une réaction chimique caractérisée par les nombres steechiométriques de la réac-
tion. Cette opération est représentée par A;, appelé opérateur de LEWIS, qui rem-
place, par application du théoréeme d’EULER, une opération de dérivation partielle
(par rapport a &, a température et pression fixées) par une simple sommation sur les
grandeurs molaires partielles.

YN

e la grandeur A;Y a pour dimension la dimension de Y divisée par une quantité de ma-
tiere. Comme Y est une grandeur extensive, c’est donc une grandeur intensive ;

e la grandeur AY s’appelle grandeur de réaction, ou grandeur désigne Y : A;H s’appelle
enthalpie de réaction et A;S entropie de réaction;
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e l'opérateur A, est associé a une réaction chimique par l'intermédiaire des nombres
stoechiométriques ;

e il ne faut pas confondre I'expression de Y en fonction des grandeurs molaires partielles
et I'expression de A/Y :

e AcY est une grandeur différentielle, définie par une dérivation partielle, donc locale (au
voisinage d’une valeur de 'avancement).

1.4 Généralisation aux systemes siéges de plusieurs réactions
chimiques

Dans certaines situations, il est nécessaire, pour décrire 1’évolution d’un systeme,

d’introduire plusieurs réactions chimiques simultanées.

Considérons I’exemple de 1I’oxydation du graphite par I’eau :

C (graph.) + H0(g) = CO(g + Hx(g réaction (1).

L’eau réactif peut, dans certaines conditions de température, réagir aussi de fagon
notable avec le monoxyde de carbone formé selon :

CO(g) + HO(g = COy(g) + Hx(g réaction (2) .

Les deux réactions sont indépendantes (1I’'une n’est pas multiple de I’autre). Chaque
réaction est cause éventuelle de variation de quantité de matiere d’un constituant. Il
est nécessaire d’introduire deux avancements : &; pour la réaction (1) et &, pour la ré-
action (2). Les quantités de matiere de chaque espece chimique s’expriment en fonc-
tion des quantités de matiére initiales et des deux avancements &; et &,. La démarche
a suivre est de partir des conditions initiales, d’effectuer la réaction (1), puis en re-
partant des quantités de matiere obtenues, d’effectuer la réaction (2). Ceci donne :

C(graph.) + H2O (g = CO(@ + Hx(g
EI nOC n(})ho
e.int. nd — & o — & &1 &1

puis, avec la seconde réaction :

CO(g + HO(g = CO2(g) + Ha(g)
e. int. é] I’l%zo - 51 &1
EF & - & o — & — & & &+ &

EI désigne 1’état initial du systeme caractérisé par les quantités de matiere initiales
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nOC et ”8120- La notation e. int. désigne un état éventuellement fictif, qui n’est effecti-
vement observé que dans le cas ou la vitesse de la réaction (1) est trés supérieure a
celle de la réaction (2). EF désigne I’état final caractérisé alors par les avancements
(&1, &) et par les quantités de matiére suivantes :

[ ]

® H,0 = nIQIZO - 51 - 62

® nco = §1-&

® ny, = &+ &

® nco, = &

et on introduit les deux grandeurs de réaction relatives a la grandeur Y :

N N
AnY = Z Vi(l) ?i; ApY = Z Vi(z) Yi

i=1 i=1

ou les vl-(l) (resp. vi(z)) sont les nombres steechiométriques algébriques associés a la
réaction (1) (resp. (2)).

2 Criteres d’évolution d’un systeme siege d’une
réaction chimique

2.1 Position du probleme

L’étude d’un systeme siege d’une réaction chimique est obligatoirement celle d’un

systéme qui :

e comporte plusieurs constituants appartenant ou non a la méme phase ;

e est, a priori, initialement hors-équilibre et évolue vers 1’état d’équilibre chimique ;

e évolue avec certaines contraintes extérieures imposées (les cas les plus fréquents
sont des évolutions a température et pression fixées ou a température et volume
fixés).

Nous supposerons lors de notre étude ultérieure que la réaction chimique est la seule

source d’irréversibilité. I n’existe donc pas par exemple de gradient de température.

La pression dans le systeme est supposée uniforme et égale a la pression extérieure.

2.2 Introduction du second principe

Pour un systeme thermodynamique siege d’une réaction chimique caractérisé par
I’avancement &, la création d’entropie élémentaire &S due a la réaction chimique est
supposée de la forme :

78S = odE.
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Cette relation est en fait la définition de la grandeur <7, appelée affinité chimique.
Celle-ci dépend de fagon générale de deux parametres intensifs (par exemple, tempé-
rature et pression) et de la composition du systéme.

T 6;S étant une grandeur extensive et & étant extensif, .7 est une grandeur intensive,
qui s’exprime dans le systéme international d’unité en J-mol~!. Le point essentiel
qui reste a régler est alors I’expression de 1’affinité chimique en terme des variables
température, pression et composition du systeme chimique en évolution. La thermo-
dynamique chimique que nous considérerons utilise alors I’hypothese dite de I’équi-
libre incomplet : toutes les fonctions thermodynamiques et en particulier 1’entropie
prennent les valeurs d’équilibre du mélange isolé chimiquement non réactif.
Autrement dit, la connaissance des expressions des potentiels chimiques pour un sys-
téme supposé sans réaction chimique permet de prévoir I’évolution du systéme sicge
d’une réaction chimique.

2.3 Relation entre affinité chimique et fonctions d’état usuelles

Dans I’étude des réactions chimiques et de I’évolution du systeme vers 1I’état d’équi-
libre, la seule source d’irréversibilité prise en compte est celle due a I’existence d’une
réaction chimique. Ainsi :

T = Tox et P = DPext-

a) Expression différentielle de I’énergie interne

En écrivant le second principe :

50 o
dS = 8.5 + &S = == + dg

nous en déduisons 1’expression de la différentielle de I’énergie interne :
dU = 6Q — pdV = TdS — «/d& — pdV.

Nous obtenons donc :

o= (3),,

Remarque. Nous avons exclu ici le cas des systémes sieges d’une ou plusieurs réac-
tions électrochimiques.
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b) Expression différentielle de I’enthalpie

En utilisant la relation entre U et H (H = U + pV), nous obtenons :

dH = TdS + Vdp — &/ dé

v=-(%),

c) Expression différentielle de I’énergie libre

et donc :

En utilisant la relation entre U et F (F = U — TS), nous obtenons :

dF = — ST — pdV — o/dé&

= (3,

d) Expression différentielle de I’enthalpie libre

et donc :

En utilisant la relation entre U et G (G = U + pV — TS), nous obtenons :

dG = — SdT + Vdp — o/ dé&

v=~(%),,

et donc :

e) Conclusion

Quelles que soient les contraintes extérieures fixées, si la seule source d’irréversibilité
est la réaction chimique, le critére d’évolution de 1’ensemble des systemes est :

gdE > 0.

Pour un systeme évoluant a température et volume fixés, le systeme chimique évolue
avec décroissance de la fonction énergie libre F. Pour un systeme évoluant a tempé-
rature et pression fixées, le systeme chimique évolue avec décroissance de la fonction
enthalpie libre G.
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2.4 Evolution d’un systéme et signe de I’affinité

L’application du second principe donne :
gdE > 0.

Le signe de I’affinité chimique permet de prévoir le sens d’évolution du systeme :

e o/ >0 = d& > 0 et donc le systéme évolue dans le sens — ;

e o/ <0 = d& < 0 et donc le systeme évolue dans le sens + ;

e la condition d’équilibre s’écrit donc : &7 = 0.

Remarque. Cette condition est indépendante des contraintes extérieures s’exerg¢ant
sur le systeme. L’ étude de I’affinité chimique d’un systéme chimique est donc essen-
tielle.

2.5 Lien entre affinité chimique et potentiel chimique

Nous utilisons les résultats établis précédemment :

G G
o = — () et AG = <) =) Vil;.
aé (T,p) ag (T.p) Z

L affinité chimique s’exprime donc en fonction des potentiels chimiques selon :

A = = LVilli.

La connaissance des potentiels chimiques en fonction de la température, de la pres-
sion et de la composition du systeme permet ainsi de prévoir le sens d’évolution d’un
systeme chimiquement réactif : rappelons que ceci est issu de I’hypothese de I’équi-
libre incomplet qui donne d’excellents résultats.

3 Constante d’équilibre

Cette notion apparait naturellement lorsque 1’on cherche a exprimer les potentiels
chimiques des différents participants d’un systeme chimiquement réactif.

3.1 Expression des potentiels chimiques

Toutes les expressions rencontrées dans les chapitres précédents sont utilisables. I1 est
important d’étre explicite, ce n’est malheureusement pas toujours 1’'usage. Cependant,
la nécessité d’utiliser des données numériques, pas trop nombreuses, privilégie les
expressions de potentiels chimiques utilisant des grandeurs standard (rapportées a
une pression particuliere p = p° = 1 bar).
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a) Corps pur en phase condensée

L’expression utilisée du potentiel chimique est :

Hi = ‘LLIO(T) + RTln(al-).

L’activité a; contient la dépendance en pression et, sauf mention explicite, celle-ci
est négligée (cela revient a supposer le corps pur incompressible). Autrement dit,
P’activité d’un corps pur en phase condensée est égale a un. Le potentiel chimique
d’un corps pur en phase condensée est égal au potentiel chimique standard.

b) Gaz (dans un mélange)

Son potentiel chimique est de la forme :

i = u>(T) + RTIn <I{l°>

ol f; est la fugacité du gaz, celle-ci ne dépendant que de la température, de la pression
et de la composition de la phase gazeuse.

Néanmoins, dans un treés grand nombre de cas, et pour de trés nombreuses especes
chimiques, tant que les pressions restent limitées a quelques dizaines de bars (voire
quelques centaines pour des molécules apolaires comme O,, N, Hy, ou peu polaires
comme CO), I’approximation :

est excellente.
Nous nous placerons, sauf mention explicite, dans le cadre de cette approximation.

c) Soluté

C’est un constituant minoritaire d’un mélange. Lors de 1’étude des solutions (acido-
basicité, complexation, précipitation, oxydo-réduction), I’expression pratique choisie
pour le potentiel chimique est :

W = uf(T) + RTIn(a).

La référence physique choisie est la solution infiniment diluée.
Si le systeme étudié concerne des équilibres en solution aqueuse (pH, précipitation,
complexation, - - -), I’activité s’exprime dans I’échelle des concentrations volumiques

molaires :
Ci
a, =Y
Créf
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ol ¢; est la concentration volumique de I’espece i dans la phase, cy¢r la concentration
de référence (1 mol-L™1) et ¥ le coefficient d’activité de I’espece.

Dans certaines applications (propriétés colligatives des solutions), I’échelle des frac-
tions molaires est choisie pour décrire la composition de la phase.

En I’absence de mention explicite des coefficients d’activité ou d’informations sur
ceux-ci, nous poserons donc :

Ci , .
a, = — étude des solutions aqueuses
Créf
a; = Xx; étude des propriétés colligatives des solutions

d) Solvant

Celui-ci étant trés majoritaire dans la phase, il est logique et adéquat de choisir
comme état de référence physique, le corps pur. Le potentiel chimique du solvant
est donc de la forme :

si = 1 (T) + RTIn(a;)

ot i (T') est le potentiel chimique standard du corps pur a la température T et q; =
Xi.
Dans I’étude des solutions aqueuses, on effectue I’approximation supplémentaire,
pour des solutions diluées :

x; ~ 1.

e) Conclusion

Dans tous les cas observés, I’expression du potentiel chimique d’un participant a une
réaction chimique est de la forme :

W = u(T) + RTn(a;)

ot i (T') est le potentiel chimique standard (p = p° = 1 bar) qui ne dépend que de
la température) et, dans la plupart des cas, les approximations suivantes sont tout a
fait suffisantes :

e a =1 pour les corps purs en phases condensées, pour les solvants ;
Ci p

o a = —— pour les solutés ;
i

o g == pour les mélanges gazeux.

pO
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3.2 Expression de I’affinité chimique

= - ZViHi-

En utilisant I’expression générale des potentiels chimiques :

o = =Y vi(ui + RTIn(a — Y viu? — RTIn]](q}").

La grandeur &/° = — Y v;u; est appelée affinité chimique standard (grandeur
indépendante de la composition du systeme), et nous avons donc :

Nous avons établi :

o = ° — RTIn[](q]").

Comme nous avons, par définition de I’opérateur de LEWIS :

8G>
AG = | 5% = ) Vil
<aé T, p Z g

on introduit, de facon logique, la grandeur A,G° appelée enthalpie libre standard
de réaction, définie par :

AG® = —° = Yviu?.

L’ affinité chimique apparait donc comme la somme de deux termes :

e [’affinité chimique standard, qui ne dépend que de la température et qui s’exprime
en fonction des potentiels chimiques standard ;

e — RTIn[](a;") qui dépend en général de la composition du systeme (nature et
composition de la (des) phase(s) présente(s)).

Les données thermodynamiques (tables numériques de la littérature) permettent le

calcul de &7°(T).

La grandeur Q = [](a") est appelée quotient de réaction.

3.3 Constante d’équilibre standard

Ecrivons la condition d’équilibre .7 = 0 et étudions ses conséquences sur les activi-
tés des différents participants a la réaction chimique.

Lorsque I’équilibre est atteint, les activités des différents participants a la réaction
chimique prennent une valeur particuliére, notée ;" et vérifient :

Y viw? + RTIn]((a5%)")

soit :
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() = exp(—AIGo).

o

. . AG
La grandeur sans dimension exp (— Ir€T> est notée de fagon plus condensée K7, ne

dépend que de la température et est appelée constante d’équilibre standard. Cette
grandeur est souvent évoquée lors de I’étude des équilibres chimiques car elle se
déduit de facon assez simple des données expérimentales. Il faut donc savoir passer
rapidement de la constante d’équilibre standard K7 a I’enthalpie libre standard de
réaction A;G°, grandeurs liées par la relation suivante :

AG° + RTIn(K3) = 0.

Cette relation étant une définition de K7, elle ne suppose aucune hypothese.

La connaissance de la constante d’équilibre standard a la température d’étude permet
de prévoir 1’évolution thermodynamique d’un systeéme pour des conditions initiales
données. Il est en effet assez simple de relier affinité chimique, constante d’équilibre
standard et quotient de réaction :

o = — (MG + RTIn[](a}))

= RTIn(K7) — RTIn[[(a}") = RT1n<I§>.

LS La comparaison du quotient de réaction Q avec la constante d’équilibre standard
K7 permet de prévoir 1’évolution du systéme :

esi QO > Kj, o/ est négatif et le systeme se déplace dans le sens « ;

esi O < K3, .o estpositif et le systeme se déplace dans le sens — ;

esi Q0 = K7, o/ =0: le systeme est a I’équilibre.

3.4 Influence de la température sur la constante d’équilibre

Nous avons :

AG®

o 1 o 1 uw’
In(K7) = — RT —EZWH,’ = - EZWTl'

Dérivons cette relation par rapport a la température :

dinky 1 d (u
dr __RZV’dT<T>'
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Utilisons la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :
4 <H) _ _H
dr\ 1 T2
Nous en déduisons :
dink; 1 H; _AH°

\ 1 .
ar RZV’(T;) = g LV = R

Nous retiendrons la relation de VAN’T HOFF :

dinky  AHC

dr RT?"

Leffet de la température sur la constante d’équilibre est donc lié au signe de I’enthal-

pie standard de réaction. Nous établirons ultérieurement un résultat évoqué dans le

cours de premiere année : cette grandeur est liée aux effets thermiques associés a la
réaction chimique :

e une réaction qui fournit un transfert thermique au milieu extérieur lors de 1’évolu-
tion du systeme a température et pression constante est qualifiée d’exothermique
et I’enthalpie de réaction est de signe négatif (exemple : la réaction du graphite
avec le dioxygene qui conduit au dioxyde de carbone A,H° = —393 kJ-mol~!);

e une réaction qui regoit un transfert thermique du milieu extérieur lors de 1’évolu-
tion du systeme a température et pression constante est qualifiée d’endothermique
et I’enthalpie de réaction est de signe positif (exemple : la dissociation du carbonate
de calcium solide CaCOj3 en oxyde de calcium solide CaO et dioxyde de carbone
gazeux COy);

e une réaction qui n’échange pas de transfert thermique avec le milieu extérieur
lors de 1’évolution du systéme a température et pression constante est qualifiée
d’athermique et I’enthalpie de réaction est nulle (exemple : les réactions de for-
mation d’ester en phase liquide a partir d’un acide carboxylique et d’un alcool).

Remarque. La différence entre enthalpie standard de réaction et enthalpie de réaction
est toujours faible : ALH® et A;H sont de mé&me signe. Ainsi la constante d’équilibre
standard d’une réaction endothermique croit avec une augmentation de température
tandis que la constante d’équilibre standard d’une réaction une réaction exothermique
décroit avec une augmentation de température. La constante d’équilibre d’une réac-
tion athermique ne dépend pas de la température.

Exercice résolu

Dissolution du diiode solide dans I’eau

La solubilité s du diiode a différentes températures 6 est reportée dans le tableau
ci-contre :
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0/°C 0 20 30 40
s/g L' 0,165 | 0,296 | 0,400 | 0,550

Donner la solubilité s’ exprimée en mol-L~!. Calculer I’enthalpie standard de la réac-
tion de dissolution en supposant que celle-ci est constante dans I’intervalle de tempé-
rature [0 °C, 40 °C]. La masse molaire atomique de 1’iode est M(I) = 126,9 g-molfl.
Réponse : pour obtenir la solubilité 5" exprimée en mol-L~!, on divise la solubilité
exprimée en grammes par la masse molaire du diiode soit M(I,) = 253,8 g-mol !

0/°C 0 20 30 40
s’ /mmol-L~! | 0,650 | 1,17 | 1,58 | 2,17

La réaction étudiée est :

1
I, (solide) = I, (aqueux) K; = @

Créf
L’intégration de 1’équation de VAN’T HOFF, en supposant I’enthalpie standard de
réaction indépendante de la température, conduit a :

o

AH
In(Ky) = — Ir?T + cte.

i 1 . . <
Le tracé de In(K73) en fonction de — (ne pas oublier d’exprimer les températures en

kelvin) donne une droite d’ordonnée a 1’origine 1,98 et de coefficient directeur —2550
(coefficient de corrélation 0,998). L'hypothése de I’enthalpie standard de réaction
indépendante de la température est donc vérifiée entre O °C et 40 °C ; ceci correspond
a une enthalpie standard de réaction :

AH® = +21,2kJ-mol .

La réaction de dissolution est ici endothermique, ce qui est souvent (mais pas tou-
jours) le cas.

3.5 Relations entre grandeurs standard de réaction

Les grandeurs standard (potentiel chimique, entropie molaire partielle, enthalpie,...)
apparaissent comme un cas particulier de choix de pression (p = p°) et de com-
position de la phase. Les relations établies lors de 1’étude des systémes a plusieurs
constituants restent valables et servent de point de départ a cette étude.
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a) Relation entre A.G° et A(H®

Cette relation est obtenue a partir de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

ﬁ_":_TZi 'I‘LIO
! dr\ T )’

Divisons la relation A,G® = } v;u; par la température et dérivons par rapport a la
température :

d [AG° d uw’ d [uw 1 + o

— = —Yv - =)Yvi—|t)=——=) ViH,.

dT( T ) dTZlT ZldT T TZZ’ !

Nous obtenons donc la relation de GIBBS-HELMHOLTZ appliquée aux grandeurs
standard de réaction :

d (AG°
S () - - Lam,
dr\ T T2

b) Relation entre A;G° et A.S°

Utilisons la relation entre potentiel chimique standard et entropie molaire absolue

standard : q
— 5 u?’
S = - L.

Dérivons membre a membre, par rapport a la température, larelation A,G° = Y v;ii;” :

d

401~ &(zwi) - I

Ainsi, la relation liant entropie standard de réaction et enthalpie libre standard de
réaction est :

dpy
dr

= — ZV,'SI-O = —ArSO.

dA,G°
ASS = — .
' dr

c) Relation entre A;G°, AtH® et ArS°

Les deux relations obtenues précédemment sont de nature différentielle : il y a dé-
rivation par rapport a la température. Il est possible, et c’est 1’objet de ce qui suit,
d’établir une relation non différentielle reliant les trois grandeurs de réaction.

Pour cela, partons de la relation liant G, H et S :

G=H-TS
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et dérivons par rapport a la quantité de matiere du constituant i a température, pression
et quantité de matiere des autres constituants fixées :

)= (5~ ()
on; (T.p,nj j 2i) on; (T.pnj 4 i) an; (Tpnj 4 i)

En tenant compte des variables bloquées lors de la dérivation partielle, de la définition
des grandeurs molaires partielles et en choisissant de travailler dans les conditions
standard, nous obtenons :

u’ = H; — TS;.

Nous en déduisons, apres multiplication par v; et sommation :

Zviuf’ = Z\/l‘ﬁio — TZVIS[O

soit :

AG° = AH® — TAS®.

A Cette relation a une trés grande utilité pratique et est valable en toutes circonstances.
Elle ne présuppose aucun comportement particulier pour les grandeurs AcH® et A,S° les-
quelles, dans le cas le plus général, dépendent de la température. Notons cependant une
situation souvent rencontrée, celle de 'approximation d’ELLINGHAM ou les grandeurs
ArH® et ArS° sont raisonnablement choisies comme indépendantes de la température
dans un intervalle de température.

Exercice résolu

Dissociation de I’eau en dihydrogene et en dioxygene

Les participants sont gazeux, le nombre steechiométrique de 1’eau est vy,0 = —1.
L’enthalpie libre standard de réaction est donnée par la relation (7 est en kelvin et
logio désigne le logarithme décimal) :

AG® = —240 + 6,95.107°T + 12,9.10°T.log,((T) / kJ-mol~".

En déduire I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction (plusieurs méthodes
sont possibles).

Réponse : on choisira deux des trois méthodes proposées ci-dessous.

e A partir de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

ame = — 123 (&G
' dr\ T
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ce qui donne ici, avec I’expression explicite de la fonction A;G°(T'), en tenant bien
compte que la formule comporte un logarithme décimal :

— 240 N 12,9.1073
T2 T'1n(10)

La réaction de dissociation de 1’eau est notablement endothermique et donc favorisée
par augmentation de la température.

e A partir de la relation existant entre enthalpie libre standard de réaction et entropie
standard de réaction :

d
AS® = = Z(AG) = —(6,95+ 5,60.(1 + In(7))).107% / kJ-mol 'K !

AH® = — T2.( > = 240 — 5,6.107°T / kJ-mol .

soit :
AS° = — 12,55 — 5,60.In(T) /T-mol L. K1,

e A partir de la relation existant entre enthalpie libre standard de réaction, enthalpie
standard de réaction et entropie standard de réaction quand une des trois grandeurs
est connue avec I’une des relations précédemment établie :

AG° = AH®° — TAS°.
d) Influence de la température sur les grandeurs : relations de KIRCHHOFF

Capacité thermique molaire partielle a pression constante. La capacité thermique
molaire partielle relative au constitutant i est définie par :

— aC
Cpi = ( anp> '
L/ (T,pnjj £ 1)

En tenant compte de la définition de la capacité thermique a pression constante du

systeme :
— JH
%= (&)
T/ (pmy)
nous avons :

o= () (#(57),..)
i = ~ \om\or
ani (Tvpvnj j# i) ani aT (pni) (TJ)JZ_,‘ j# i)

soit, en intervertissant 1’ordre des dérivations partielles :

_ (a(&H) )
P, AT N\oni ) (1 pn j + 1) (pni)

et on reconnait I’enthalpie molaire partielle du constituant i, ce qui donne :
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— 0H,;
pri B < oT )(p,n,—)'

Influence de la température sur I’enthalpie standard de réaction. 11 faut estimer
la dérivée de AH° par rapport a la température :

dAH® d — dH; _ N

Nous obtenons donc la premiere relation de KIRCHHOFF :

dAH®
dr

= ACS.

Pour connaitre I’influence de la température sur 1’enthalpie standard de réaction, il
faut donc connaitre la capacité thermique a pression constante de réaction qui peut
s’obtenir a partir de la connaissance des capacités thermiques standard a pression
constante de chaque participant a la réaction.

Méme si cette relation est peu utilisée en pratique, il est aisé de démontrer une relation
similaire entre grandeurs non standard :

), - s
T/ pm)

Influence de la température sur I’entropie standard de réaction. Pour un systéme
fermé de composition constante, nous avons :

(2) -
oT (pni) T

Rechercher I’influence de la température sur I’entropie de réaction, c’est calculer la
dérivée par rapport a la température de A.S. Nous avons donc :

aArS) (a (Z - )) (as,->
= | 5= ( L ViSi) =Y vi{ 5=
(‘7T wn) \OT ) T/ ()

soit, en tenant compte de la définition de I’entropie molaire partielle :

— EA)
5= (5)
ni (T.pnj i+ i)

(p‘,nl.
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8ArS> vy ( <as> )
< aT ( anl TpJ’lj j # i) (p7nl~)

soit, en intervertissant les dérivations partielles :

(aaA}S)( - L (3'%($><p,ni>><T,p,njj%i)
-5o(2(%))

Comme I’opération de dérivation partielle restante s’effectue a température fixée,
nous avons :

8ArS> 1 <3C > 1 — AC,
oy = — Z = = Z V,‘C[,J' = —F.
< oT (p,ni) on; (T.pnj 4 i) r r

Dans les conditions standard, nous avons :

(T,pnj j 4 i)

dAs®  AC,
dr T

qui constitue la seconde relation de KIRCHHOFF.

e) Relation entre A H° et A U°

Considérons la relation liant enthalpie et énergie interne :
H=U+ pV

et dérivons cette relation par rapport a la quantité de matiere n; du constituant i, les
autres variables de GIBBS étant bloquées :

oH oU a(pV)
an - \om \ Tom |
M/ (T j21) M) (Tpnjj+1) M (Tpnjj+0)

En tenant compte des variables bloquées (en particulier la pression) et des définitions
des grandeurs molaires partielles :

Hi = U; + pV;
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et en multipliant par v; et en sommant :

Zviﬁi = ZViUi + PZWV;‘

ce qui s’écrit :
AH = AU + pAV

soit, pour des participants dans des conditions standard :
AH® = AU° + pAlVe.

—o RT .
Dans le cas ou les participants sont soit des gaz parfaits (V; = ——), soit des phases
p

. —o _RT
condensées (V;” < —), nous avons :
p

. RT RT
ArV = Z Vi— = — Z V.
i gaz p p i gaz

Pour condenser un peu la notation, on pose :
Avg = Y v
i gaz

qui représente la variation des nombres steechiométriques algébriques de la matiere
gazeuse engagée dans la réaction.
Nous avons alors :
AH® = AU° + RTAv,.
f) Relation entre A, F° et AtH®

En procédant de fagcon comparable a celle élaborée dans la partie 3.5.e., en partant de
la relation :
F=U-TS

nous obtenons :
AFC = AU° — TAS°®

soit, en introduisant 1’enthalpie standard de réaction :

AF° = AH® — pAV® — TAS .

Notons que cette derni¢re relation est rarement utilisée.
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3.6 Utilisation des grandeurs de réaction pour le calcul de varia-
tion de fonction au cours d’une réaction chimique

a) Etude générale
Il est important de rappeler ici quelques points importants & propos des grandeurs
de réaction A;Y ou Y est une grandeur extensive associée au systeme siege d’une

réaction chimique :
e A.Y est une grandeur intensive définie par une opération de dérivation partielle :

AY = (”) |
9§ (T,p)

e A.Y est définie localement (Y (&) n’a aucune raison d’étre a priori une droite et
donc A,Y dépend de &).

e ’opérateur A; définit une opération de dérivation partielle a température et pression
fixées. En conséquence, les grandeurs A;Y seront adaptées au calcul de variation
de fonctions Y pour des transformations conduites a température et pression fixées.

Considérons une transformation chimique caractérisée par la valeur finale de I’avan-

cement &. Notons AY (&) la variation de Y entre 1’état initial (§ = 0) et I’état final

(& = &) pour une évolution a température et pression fixées :

AV(E) = Y(&) - YE =0 = [ s <§§>(Tp)d§ - | Y AYE.

S’il est possible d’exprimer les grandeurs molaires partielles Y; en fonction de &,
il est alors beaucoup plus efficace d’utiliser le lien entre Y, Y; et n; donné par le
théoréme d’EULER :

AY (&) = Y mi(&)Yi(&) — Y (& =0)Yi(& = 0).

b) Enthalpie et transfert thermique a pression constante

Rappelons d’abord que la variation d’enthalpie s’identifie au transfert thermique
(chaleur échangée) noté Q,, recu par le systeéme €tudié lors d’une évolution a pression
constante :

0, = AH.

Nous avons aussi : :
AH = / AHAE.
0
Le point trés important est que, dans de trés nombreuses situations, il est possible
d’écrire :
AH ~ AH°
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et donc A;H est indépendant de & et prend une valeur constante a température et
pression fixées. L’intégration se résume a une simple multiplication par la variation
de la variable entre les bornes d’intégration :

0, = AH = &.AH°.

En effet, pour un corps pur en phase condensée pour lequel on néglige 1’influence
de la pression sur les propriétés thermodynamiques, le potentiel chimique ne dépend
que de la température et donc 1’enthalpie est fixée par choix de T (cas de 1’évolution
a température fixée).

Pour un gaz parfait

Le potentiel chimique s’écrit :

Wi, p) = () + kT 22),
En divisant par la température, nous obtenons :

T T p°

avec le résultat essentiel que le deuxieme terme du second membre est indépendant
de la température. Ainsi, lors d’une dérivation partielle par rapport a la température
a pression et composition fixées, 1’application de la relation de GIBBS-HELMHOLTZ

donne :
2 _ A « Hi=H
—ﬁ = —F SO1t i = i
Pour un composé quelconque
Le potentiel chimique s’écrit :

o

wi(T, p) = 17 (T) + RTIn(a;).

La division par la température et la dérivation par rapport a celle-ci a pression et
composition fixées conduit a :

_H __H L+ g 9Mna)
T2 T2 OT ) (p comp)

Lactivité a; contient un terme de composition de phase et un coefficient d’activité.
De fagon générale, I’influence de la température sur le coefficient d’activité est faible
et peut étre souvent négligée. Le deuxiéme terme du second membre de 1’égalité
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issue de I’application de GIBBS-HELMHOLTZ est souvent négligé et donc, avec cette
approximation :

H =H'.
Conclusion
Voila pourquoi, soit de facon rigoureuse (gaz parfaits, phases condensées incompres-
sibles), soit de fagon approchée (on néglige la dépendance des coefficients d’activité

avec la température) :
AH = AH°

et pour un avancement & de la réaction chimique, le transfert thermique Q,, pour une
évolution a température et pression constantes est :

0, = EAH".

c) Energie et transfert thermique a volume constant

Pour une évolution a volume constant, le transfert thermique, noté Q,, s’identifie a la
variation d’énergie interne :

0, = AU.

Mais I’énergie interne de réaction permet de calculer la variation d’énergie interne

pour une évolution a température et pression fixées. Pour calculer Qy, il faudrait

U
pouvoir disposer de <> et intégrer par rapport a &. Il sera utile de se reporter
TV

s

au cours de premiere année et de réviser les exercices sur les températures de flamme.

4 Utilisation de données thermodynamiques

Nous avons vu dans la partie précédente que la connaissance de 1’enthalpie libre
standard de réaction permet de déduire la constante d’équilibre, clé pour le calcul des
évolutions des systemes et des états d’équilibre pour des conditions initiales données,
en fonction de la température. La littérature met a disposition des valeurs numériques
pour un trés grand nombre d’especes chimiques qui permettent de calculer de nom-
breuses grandeurs de réaction. Cela implique aussi le choix de conventions que nous
préciserons dans ce qui suit.

4.1 Calcul de I’entropie standard de réactiona T =298 K

Le calcul de I’entropie standard de réaction a une température donnée suppose
la connaissance des valeurs numériques des différentes entropies molaires §,~O. Le
troisiéme principe permet de déterminer I’entropie molaire absolue a partir des me-
sures de capacités thermiques molaires a pression constante et de chaleurs latentes de
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changement d’état. Ainsi, les entropies molaires absolues déterminées pour les corps
purs sont directement utilisables pour les calculs d’entropie standard de réaction A.S°
lorsque les participants ont leur potentiel chimique qui s’exprime avec la référence
COrps pur.

Un probleme plus délicat est celui de la détermination expérimentale de I’entropie
molaire absolue des solutés (moléculaires ou ioniques) dont 1’état de référence phy-
sique est le soluté infiniment dilué. La mesure de la solubilit¢ (d’un gaz dans un
solvant, d’un solide pur en contact avec un solvant saturé en cette substance) a diffé-
rentes températures et la connaissance de 1’entropie molaire absolue du gaz, du solide
pur permet d’accéder a I’entropie molaire absolue du soluté lorsque celui-ci est molé-
culaire et que les solutions obtenues sont suffisamment diluées pour pouvoir négliger
la correction due aux coefficients d’activité.

Exercice résolu

Entropie standard du diiode en solution aqueuse

Considérons a nouveau le cas de la dissolution du diiode dans I’eau (exercice résolu
au 3.4.). Déterminer I’entropie standard de dissolution. En déduire I’entropie standard
du diiode soluté pour I'état de référence infiniment dilué, échelle des concentrations
volumiques.

Donnée : S3,(I, (solide)) = 116,1 J-K~'-mol~!

Réponse. La réaction étudiée est :

1
I, (SO]idC) = I, (aqueux) K; — @

Créf .
Le tracé du logarithme de la constante d’équilibre en fonction de I’inverse de la tem-
pérature conduit approximativement a une droite d’ordonnée a I’origine 1,98. Or nous
avons :

AG° = AH° — TASS° = — RTIn(Ky)
soit : ASP AR 1
In(Ky) = — — == —,

[¢]

. e AS
L’ordonnée a I’origine s’identifie a rT et donc :

AS° = 1,98 % 8,31 =16,4J-K "mol™".

D’autre part, I’entropie standard de réaction s’exprime en fonction des entropies stan-
dard des participants :

AS° = S; (I, (aqueux)) — Sp (I (solide))
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ce qui donne numériquement :

$° (I, (aqueux)) = 116,1 + 16,4 =132,5J.K 'mol .

Le cas des ions est plus délicat car un systeme ionique contient obligatoirement au
moins deux ions : 1’étude de la solution ne permet pas de séparer les propriétés re-
latives de chaque ion. La solution retenue est le choix d’une convention commune a
tous les ions :

A toute température, I’entropie molaire absolue standard, pour I’échelle des
concentrations volumiques, des ions oxonium H30™" est choisie conventionnel-
lement nulle.

Les entropies des autres ions sont déterminées par des mesures. Les valeurs numé-
riques des tables sont donc a manipuler comme celles des gaz ou corps purs. La
littérature fournit en général les valeurs a la température de 298 K.

4.2 Calcul de I’enthalpie standard de réaction

Il n’existe pas pour I’enthalpie, d’équivalent du troisieéme principe. Il est donc néces-
saire de faire un choix d’origine différent. Celui-ci s’appuie sur la distinction entre
corps simple et corps composé.

a) Réaction de formation d’une espéce chimique

Définition

La réaction de formation d’un corps donné dans un état d’agrégation donné
(solide, liquide, gazeux, en solution dans un solvant donné) est la réaction qui,
a partir des corps simples (un seul élément chimique caractérisé par son numéro
atomique Z) dans leur état d’agrégation le plus stable a cette température et sous
la pression de 1 bar, conduit a ce corps avec un nombre stoechiométrique +1.
C’est le plus souvent une réaction non réalisable au laboratoire.

Exemples
La réaction de formation du dioxyde d’azote gazeux a 7 =298 K est :

1
3 No(@ + 02(g) = NO> (g)

La réaction de formation du propane gazeux est :

3 C (graphite) + 4H;(g) = CH;CH,;CH3 (g)
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b) Grandeurs standard de formation

Une grandeur standard de formation est la grandeur standard associée a la réaction
de formation. Elle est notée AgY ° et dépend a priori de la température.

Une conséquence immédiate de la définition de la réaction de formation est que les
grandeurs standard de formation d’un corps simple sont nulles sous p° = 1 bar dans
son état physique le plus stable.

Nous avons en particulier :

A¢HZ (corps simple) = 0 A¢G5(corps simple) = 0.

Par exemple, a T = 298 K, les enthalpies standard de formation et les enthalpies
libres standard de formation du gaz dihydrogene, du carbone graphite, du diazote, du
dibrome liquide (75, = 331,9 K sous 1 bar) sont nulles.

c) Utilisation des enthalpies standard de formation pour le calcul des enthal-
pies standard de réaction

La construction d’un cycle thermodynamique adéquat permet d’exprimer 1’enthalpie
standard de réaction. Pour cela, on décompose les différents participants en corps
simples dans leur état physique stable en utilisant les réactions de formation (voir
figure 5.1) :

AHO

Réactifs Produits

D AHO (D) DUIAHO )

Corps simple s dans leurs états
physiques stables

Figure 5.1 — Cycle thermodynamique illustrant la loi de HESS pour I'enthalpie et utilisant les
grandeurs standard de formation

Remarquons qu’il n’y a pas de probleme de signe car les v; de la somme portant sur
les réactifs sont négatifs. Nous avons donc :

AH} =Y VieH7 (i),

La littérature indique les enthalpies standard de formation a 7 = 298 K.
Cette relation est connue sous le nom de loi de HESS. Elle est généralisable de facon
évidente a n’importe quelle fonction d’état Y :
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AYR = Y ViAY7(i).

Le cycle visualise la combinaison linéaire d’équations qui permet d’exprimer la ré-
action étudiée en fonction de réactions de formation de composés. Il est possible de
généraliser la démarche précédente en décomposant une réaction chimique comme
combinaison linéaire d’autres réactions chimiques : les grandeurs standard de la réac-
tion apparaissent alors comme la méme combinaison linéaire des grandeurs standard
des autres réactions chimiques.

A Il ne faut pas confondre les cycles thermodynamiques construits pour remplacer une
réaction chimique par une combinaison linéaire d’autres équations chimiques avec les
cycles thermodynamiques utilisés pour calculer une température de flamme.

4.3 Energie de liaison
a) Définition

Définition

L’enthalpie de liaison molaire est I’enthalpie standard a 7 = 0 K de la réaction :

A—B(g) = A + B@®

ou A et B désignent des atomes ou groupes d’atomes. Tous les participants sont
en phase gazeuse.

Les corrections a apporter pour passer de A Hy _ o a AtHygq ou AUsgg sont de 1’ordre
de RT (avec T = 298 K) et en général sont négligeables devant A Hy _ . Les éner-
gies de liaison données a T = 0 K sont donc utilisées dans des cycles enthalpiques a
298 K. En construisant un cycle thermodynamique bien choisi, il est possible d’ob-
tenir des relations entre énergie de liaison et enthalpie de formation. Mais il est tres
courant de ne pas distinguer énergie de liaison et enthalpie de liaison.

Exercice résolu
Energie de laison H-Cl
Connaissant les énergies de liaison Dcy.cy et Dy et I’enthalpie standard de forma-
tion 2 298 K du chlorure d’hydrogene AtH5o4 (HCI, gaz), calculer I’energie de liaison
Dy_q1-
Données : Dci.c1 = 239,7 kKJ-mol~'; Dyy = 432.0 kJ-mol~!;

A¢H3gg(HCI, gaz) = —92,3 kJ-mol 1.
Réponse : en écrivant la réaction de formation du chlorure d’hydrogéne et en disso-
ciant les molécules des corps simples initiaux, nous obtenons le cycle thermodyna-
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mique représenté a la figure 5.2. Nous avons :
o 1 1
AtHy3(HCI, gaz) = 7Pun + 5Dca — Dua
soit :

1 o
Dy.c = E(DH—H + Dci.ci) — AtHsg(HCl, gaz)

ce qui donne numériquement :

1
Dy.c = 5(432,0 + 239,7) + 92,3 = 428,1 kJ-mol !

AHO(HCI)
1/2H, (g) + 1/2Cl, (g) HCI (g

172 Dyg+ 12 DC]—C] - DH—C]

H(g) + Cl(g)

Figure 5.2 — Cycle thermodynamique reliant grandeur de formation et énergies de liaison
pour le chlorure d’hydrogéne

b) Energie de liaison moyenne

Dans le cas de molécules possédant plusieurs liaisons a priori de méme nature, la
littérature indique la valeur moyenne de celles-ci. L’exemple traité ci-dessous illustre
cette notion.

Exercice résolu
Energie de la liaison H-O dans I’eau
La littérature indique I’énergie des liaisons O=0O, H—H et I’enthalpie de formation
de H,O (gaz).
Do-o =493,6 kJ-mol !
Dy.y = 432,0kJ-mol ™!
AtHyog(Hy0, gaz) = —241,8 kJ-mol .

Calculer la valeur numérique de 1’énergie de liaison O—H.
Réponse : nous avons :

o 1
AsH595(H,0, gaz) = EDo:o + Du-g — 2Do-H.



136 CHAP. 5 — EQUILIBRES CHIMIQUES

La grandeur Do_p est I’énergie de liaison moyenne des liaisons O—H. Nous avons :

1 /1 )
Doy = 2-<2Dozo + Dy_n — AtHyg(H2O, gaz)).

Application numérique :

1 /1
Do-n = 5. (2493,6 + 432.0 + 241,8) = 460,3 kJ-mol .

Cette enthalpie n’est pas celle de la réaction :
H,0 (g) = HO(g) + H (g enthalpie de liaison D
ni celle de la réaction :
HO (g) = O(g + H(g enthalpie de liaison D,.

En revanche :
2Doy = D + D,.

c) Changement d’état et énergie de liaison

La notion d’énergie de liaison a pour but de préciser numériquement la force d’une
liaison entre atomes dans une molécule. La réaction qui sert a définir cette notion
doit clairement exclure toute autre forme d’énergie d’interactions. C’est pour cela
que les atomes et groupes d’atomes sont tous en phase gazeuse, sans interaction entre
molécules, car I’état standard choisi est celui du gaz parfait. Il faut donc étre attentif,
lors de I’utilisation simultanée des énergies de liaison et des enthalpies de formation,
a I’état physique des différents participants.

Exercice résolu

Energie de la liaison CO dans le monoxyde de carbone

Calculer cette grandeur, notée Dc=¢ a partir des données fournies ci-dessous.
Données : Do-o = 493,6 kJ-mol ™! ; Ag,H°(C graphite) = 716,7 kJ-mol ! ;
A¢Hz344(CO, gaz) = —110,5 kJ-mol .

Réponse : le cycle thermodynamique représenté a la figure 5.3 permet de visualiser la
relation entre 1’enthalpie standard de réaction, I’enthalpie de sublimation du graphite
et I’énergie de la liaison triple C=0. Nous avons :

o 1 o .
AtH595(CO, gaz) = EDOZO + AabH®(C graphite) — Dc=o
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et donc :
. 1 o
Dc=o = AsuwH°(C graphite) + EDozo — AtH505(CO, gaz)
soit numériquement :

1
De=o = 716,7 + 7493,6 + 110,5 = 1074 kJ-mol .

AHO(CO
C(gr) + 120, (2) #(CO (&) Co (g

Agup-H°(C(gr.)) + 1/2Dg-¢ - Dco

C@ +0(

Figure 5.3 — Cycle thermodynamique reliant enthalpie de formation, enthalpie de change-
ment d’état et énergie de liaison pour le monoxyde de carbone

4.4 Calcul des enthalpies standard de réaction a des tempéra-
tures différentes de 298 K

Il est désormais possible, avec les données de la littérature (entropies molaires abso-
lues standard et enthalpies standard de formation données a 298 K), de calculer les
enthalpies standard de réaction A;H5qs et entropies standard de réaction AS545. Si on
souhaite disposer de ces grandeurs a une température différente, il faut utiliser les
relations de KIRCHHOFF :
dAH® . dA.S° AC)
T AC, m et T - T

La littérature indique les capacités thermiques molaires standard, a pression constante
a la température de 298 K et parfois en fonction de la température. Il est donc souvent
possible de calculer la grandeur A;C, ,, et d’accéder aux expressions (en général

approchées) de A Hp et A.ST.

Exercice résolu

Equilibre de BOUDOUARD

C’est la réaction ou les réactifs sont le carbone graphite (solide) et le dioxyde de
carbone (gaz) et le produit est le monoxyde de carbone (gaz).

a) En utilisant les données thermodynamiques, calculer I’enthalpie standard de réac-
tion et I’entropie standard de réactiona 7 =298 K (v¢ = —1).

b) Reprendre le calcul a 7 = 500 K. Quelles conclusions en tirer ?

Données : Grandeurs thermodynamiques a 7 = 298 K
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Espéces chimiques CO(g) | COy(g) | C(graphite)
AfH® / kJ-mol~! —110,5 | —393,5

52 /J-K~'-mol~! 197,6 | 213,7 5,7
Com/ J-K T-mol ™! 29,1 37.1 8.5

Réponse :
a) L’équilibre de BOUDOUARD s’écrit :

C (graphite) + CO» (g) = 2 CO (g).
L’enthalpie standard de réaction se calcule par application de la loi de HESS :
AH®° = 2A¢H°(CO (g)) — AsH®(CO; (g))
soit numériquement :
AHyyg = —2.110,5 + 393,5 = +172,5kJ-mol .
De méme pour I’entropie standard de réaction :
AS® = 285(CO () — S3(CO2 (2)) — Sg(C (graphite))
soit numériquement :
ASSeg = 2.197,6 — 213,7 — 5,7 = +175,8 - K '-mol !

b) L’application des lois de KIRCHHOFF permet d’estimer 1’enthalpie standard et
I’entropie standard de réaction a une température différente de 298 K. Le calcul de la
capacité thermique standard a pression constante de réaction donne :

AC,m = 2C, 1, (CO(g)) — Cpn(CO2(2)) — C, 1 (C (graphite))
soit numériquement :
ACy pog = 229,1 — 37,1 — 8,5 =+12,6-K "mol "

Pour I’enthalpie standard de réaction a la température 7', I’intégration de la loi de
KIRCHHOFF pour I’enthalpie donne :

ArH;' - ArH;O - AI-C';7 298(T - TO)
soit, a7 = 500K :

AHSyy — AHSeg = 12,6.(500 — 298) =2,5kJ-mol !
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a comparer au 172,5 kJ-mol~! de la grandeur 2 T = 298 K (1,4 %). Pour I’entropie
standard de réaction a la température 7', I’intégration de la loi de KIRCHHOFF pour

I’entropie donne :
] ] ] T
AST — AST, = AC, 595.1n <To>
soit,a 7 =500K :

500
ArS500 — ArS59g = 12,6.ln<298> =6,5 J.K ' mol ™!

4 comparer au 175,8 J-K~!-mol~! de la grandeur 2 T = 298 K (3,7 %). Ces valeurs
numériques indiquent, dans le cas particulier étudié ici, les ordres de grandeur des

approximations faites lorsque I’approximation d’ELLINGHAM est utilisée.

Couplages diffusion de matiere/réaction chimique

Diffusion de la matiere

Le chapitre 4. a mis en évidence que dans un milieu a plusieurs phases, le trans-
fert de matiere d’une phase vers une autre se fait de facon a tendre vers I’égalité
des potentiels chimiques. Si on envisage une membrane séparant deux régions
de I’espace occupées par un méme solvant et autorisant le transfert de solvant et
de soluté, la condition d’équilibre thermodynamique pour le transfert de soluté
est I’égalité des concentrations de part et d’autre de la paroi. Le transfert de ma-
tiere hors équilibre du soluté i est bien décrit par la loi de FICK (voir chapitre
10.) :

— —

J i = — D;.gradc;

ou D; est un coefficient positif appelé coefficient de diffusion. Le potentiel chi-
mique d’un soluté dans une phase stable étant une fonction croissante de la
concentration, I’évolution naturelle est la tendance a I’homogénéisation des
concentrations : la matiere se déplace par diffusion des régions ou elle est
concentrée vers les régions ou elle est moins concentrée.

Cellules biologiques

Une cellule vivante est délimitée par une membrane qui définit le milieu inté-
rieur et le milieu extérieur. Le rdle de la membrane est de maintenir a 1’inté-
rieur de la membrane une composition chimique du milieu intérieur différente
du milieu extérieur et d’autoriser des échanges de matiere entre I’intérieur et
I’extérieur.
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Il est donc a priori étonnant que la membrane autorise des échanges qui se tra-
duisent par un transfert de maticre d’une région peu concentrée vers une région
plus concentrée.

En fait, ce processus s’explique par I’existence de phénomenes couplés : d’une
part la diffusion et d’autre part une réaction chimique. Le premier processus se
traduit par un terme de création d’entropie négatif lorsque la diffusion apporte
la matiere vers les régions concentrées et la réaction chimique se traduit par
un terme de création d’entropie positif : la somme des deux contributions reste
bien siir positive de fagon a ne pas contrevenir au second principe. Ce type de
transport est appelé transport actif.

Différents modes de transports actifs

Les études expérimentales suggerent 1’existence de plusieurs modes de cou-
plage.

Transport actif primaire

L’espéce chimique transportée est directement impliquée dans la réaction chi-
mique couplée. Ce cas s’explique alors dans le cadre des déplacements d’équi-
libre étudiés au chapitre suivant.

Transport actif secondaire

Une espece chimique i est impliquée dans une réaction chimique. Elle induit le
flux de mati¢re pour une autre espece chimique j. C’est ce processus qui est mis
en jeu pour I’ingestion par les cellules de substances comme les sucres ou les
acides aminés.

Couplage scalaire/vecteur

Des principes de symétrie tres généraux (principe de CURIE) interdisent qu’une
grandeur scalaire (I’affinité El)limique de la réaction couplée) induise une gran-
deur vectorielle (le vecteur J ; de la loi de FICK). Afin de respecter ces criteres
de symétrie, il est probable que le processus de transport a travers la membrane
met en jeu des enzymes, macromolécules dont I’ orientation au sein de celle-ci
n’est pas aléatoire et privilégie le déplacement dans un seul sens.

Un exemple

La situation réelle est encore plus complexe car les especes transférées sont
chargées. La description thermodynamique des especes chargées sera reprise au
chapitre 9.
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Citons ici I’exemple bien décrit des ions sodium et potassium : la plupart des

cellules vivantes sont caractérisées par des concentrations internes en ions potas-
sium 10 a 20 fois plus élevées que dans le milieu extérieur et des concentrations
en ions sodium 10 & 20 fois plus faibles que dans le milieu extérieur. D’autre
part il a été montré que les membranes autorisent les échanges avec le milieu
extérieur.
Le mécanisme qui autorise une telle situation est 1’existence d’un enzyme ap-
pelé ATPase qui catalyse la réaction de d’hydrolyse de I’ATP en ADP. Pour une
molécule d’ ATP hydrolysée, trois ions sodium sont excrétés et deux ions potas-
sium sont transférés de I’extérieur vers 1’intérieur ; ces ions interviennent bien
sr dans le fonctionnement de I’enzyme. C’est le transport de I’ ATPase a travers
la membrane qui assure le transport des ions.

EXERCICES

5.1 Elimination du monoxyde de carbone des effluents gazeux
(Centrale MP 2007) (%)
Le monoxyde de carbone est un gaz invisible, inodore mais trés toxique : il est en effet
susceptible de former un complexe avec I’hémoglobine du sang, empéchant ainsi la
fixation et le transport du dioxygene par les globules rouges, ce qui peut provoquer
la mort par asphyxie des différents organes. Il convient donc de contrdler le taux de
CO des rejets et, le cas échéant, de I’éliminer. On envisage 1’équilibre (1) en phase
gazeuse :
CO + H;0 = CO, + H,.

1. La constante d’équilibre de cette réaction diminue de 0,36% quand la température
augmente de 1100 K a 1101 K. En déduire I’enthalpie standard de cette réaction a
1100 K.

2. Comparer ce résultat a la valeur obtenue en utilisant les données thermodyna-
miques fournies. Commenter.

3. On se place a 1500 K et 1,0 bar. Le taux de dissociation de la vapeur d’eau en di-
hydrogene et dioxygene est de 2,21.10~*. Quant au taux de dissociation du dioxyde
de carbone en monoxyde de carbone et dioxygeéne dans les mémes conditions (pres-
sion de 1 bar et température de 1500 K), il vaut 4, 8.10~* (le taux de dissociation est
égal a la quantité de matiere dissociée divisée par la quantité de matiere initiale).
Ecrire ces réactions de dissociation - réactions (2) et (3) - puis calculer leur constante
d’équilibre.
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4. En déduire la constante d’équilibre de la réaction (1) a 1500 K.

On se propose a présent d’étudier I’importance des proportions initiales des produits
sur le rendement de la réaction. Soit un mélange réactif ne comportant que du CO et
H,0, en proportions quelconques. Soit r le rapport x (H,0) /x (CO) des fractions mo-
laires d’eau et monoxyde de carbone a I’équilibre. La température est fixée a 1500 K
et la pression totale a p°.

5. Trouver la relation liant, a 1’équilibre, x (CO), r et K} (constante d’équilibre de la
réaction (1)).

6. Déterminer les proportions initiales des réactifs pour qu’a 1’équilibre la fraction
molaire de dioxyde de carbone soit maximale.

Soit un mélange initial (rejet) contenant 10 mol de CO, 30 mol de CO, et 40 mol de
Nj. On se place toujours a 1500 K et 1,0 bar.

7. Quelle quantité d’eau doit-on ajouter pour qu’il ne reste plus que 1 % du CO initial
dans le mélange ? Ce procédé parait-il rentable ?

8. Donner la composition finale, ainsi que les pressions partielles, du mélange obtenu.

Données a 298 K : constante des gaz parfaits : R = 8,314 J. K~ !-mol .

Especes chimiques | C(s) | CO(g) | COz(g) | Ox(g) | HyO(g)
A¢H® / kJ-mol ™! —110,4 | —393,1 —241,8
Se /3K tmol~! | 57 | 197,6 | 213,7 | 205,0 | 188,5

5.2 Réactions simultanées (x)

On envisage la conversion du méthane par la vapeur d’eau a T = 900 K, sous une
pression totale po, a partir d’un mélange initial contenant 4 mol d’eau et 1 mol de
méthane. On doit envisager les deux équilibres chimiques suivants, dans lesquels les
constituants sont des gaz parfaits :

CHs(g) + H20(g) = CO(p + 3Ha(g) Ky=1,306

CO( + HO(y = COx(g) + Ha(g) Ky =2,204.
La phase gazeuse se comporte comme un mélange parfait de gaz parfaits.

1. Exprimer, lorsque les deux équilibres chimiques sont atteints, la quantité de ma-
tiere de chaque participant, en fonction de la quantité de matiere initiale en méthane
(no(CHy)) et en eau (ng(H,0)) et de I’avancement &; (respectivement &,) de la réac-
tion (1) (resp. (2)).

2. Exprimer les constantes d’équilibre en fonction de la pression totale pio, de la
pression standard p°, des quantités de matiere initiales no(CH4) et no(H,O) et des
avancements &; et &,.



EXERCICES 143

3. Calculer la pression totale pi; pour laquelle la quantité de matiere de dioxyde de
carbone a I’équilibre est égal a 0,5 mol. Quelle est alors la composition a I’équilibre ?

5.3 Hydroxylamine et ion hydroxylaminium ()

En milieu aqueux et en solution acide, I’hydroxylamine NH,OH est susceptible de
fixer selon un équilibre instantané, un proton pour donner I’ion hydroxylaminium
NH3;OH™ (réaction de protonation) :

NH,OH (aq) + HT (aq) = NH;OH™ (aq).

1. Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction.

2. Calculer la constante d’équilibre de la réaction de protonation de I’hydroxylamine
a25 °C.

3. Dans un ouvrage de chimie analytique, on a noté qu’a 25 °C, le pKs du couple
NH3;OH"/NH,OH en milieu aqueux est égal a 6,0. Y a-t-il compatibilité entre les
deux types d’informations ? Justifier.

Données :latempérature est 7 =298 K. Les especes sont des solutés dans le solvant
eau.

Especes chimiques | NH,OH | NH;0H™ | H
A¢H® / kJ-mol ™! —-90,71 | —128,30 | 0
AGE [KImol™' | —23.35| —57.61| 0

Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!'-mol .

5.4 Solubilité de la calcite (x)

Soit la réaction de dissolution de la calcite dans I’eau :
CaCO;3 (s) = Ca*™ (aq) + CO3 (aq).

1. A partir des données, calculer 1’enthalpie libre standard de la réaction de solubili-
sation de la calcite a 298 K.

2. En déduire le produit de solubilité de la calcite.

Données : la température est T = 298 K. Les ions sont des solutés dans le solvant
eau.

Especes chimiques | CaCOs(solide) Ca’* CO%’
A¢G® / kJ-mol~! —1128,8 | —553,5 | —527,9
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5.5 Le soufre a I'’état gazeux (%)

L’élément soufre a I’état gazeux est sous forme S,,. Pour déterminer la valeur de m,
on considere 1’équilibre de dissociation de la molécule de sulfure de dihydrogene
H,S en S,, et Hy, en phase gazeuse. A la température 7 = 1362 K, I’équilibre est
atteint sous une pression totale de 1 bar, la pression partielle de dihydrogene est alors
de 0,235 bar, le taux de dissociation du sulfure d’hydrogene est de 26,5 %.

1. Ecrire ’équilibre de dissociation du sulfure de dihydrogene avec Vi,s = —1.

2. Déterminer la valeur numérique de m.

3. Déterminer la constante d’équilibre K° a la température considérée.

4. Proposer une formule de LEWIS pour la molécule S,,.

5.6 Procédé WACKER (%)

La préparation industrielle de 1’éthanal CH3CHO s’effectue a partir de 1’éthyléne
C,H4 et de dioxygene dont I’équation bilan s’écrit :

1
CHy(g) + 5 02 (2) = CH;CHO (g).

1. A partir des potentiels chimiques standard donnés a la température 7 = 298 K,
déterminer, a cette méme température, la constante d’équilibre standard de la réaction
mise en ceuvre dans le procédé WACKER avec Vch,cHo = 1.

2. En déduire le rendement d’une telle synthése conduite sous une pression totale
constante p = 1 bar et pour un mélange initial pris dans des proportions steechiomé-
triques.

Données (T =298 K) :

Molécule CoHy(g) | O2(g) | CH3CHO(g)
ue/kI-mol~' | 68,1 0 —134

5.7 Variation d’enthalpie libre au cours d’une réaction (x)

On considere I’oxydation en phase gazeuse du chlorure d’hydrogene par le dioxygene
selon :

1
2HCI(g) + 502 €9 = H,O0(g) + Cl(g).

1. Calculer I’enthalpie libre standard de cette réaction a 298 K et a 600 K.
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2. A pression constante p = 1 bar et a la température T = 600 K, une mole de di-
oxygeéne et une mole de chlorure d’hydrogéne réagissent pour conduire a un état
d’équilibre que 1’on déterminera en calculant chaque pression partielle et la quantité
de matiere a I’équilibre de chaque participant. Le calcul étant un peu technique, on
pourra vérifier que les valeurs suivantes des pressions partielles sont effectivement
solutions du probléme :

® pu,0 = 0,258 bar;

® pcy, = 0,258 bar;

® po, = 0,436 bar ;

® pu,o = 0,048 bar.

3. Calculer la variation d’enthalpie pour I’étude précédente entre 1’état initial et I’ état
final.

Données :

Especes chimiques | HCI(g) | Oz(g) | HoO(g) | Cla(g)
A¢H3yg / KJ-mol ™! | —92,3 —241,8
Se. /I K lmol™! | 186,8 | 2050 | 188,7 | 223,0

Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J-K~!-mol .

5.8 Pyrométallurgie du cuivre (Mines-Ponts PSI 2007) - sans cal-
culatrice (%)

Cet exercice est a traiter sans calculatrice, ce qui explique ['utilisation de grandeurs

approchées.

La premiere étape du procédé d’élaboration du cuivre par pyrométallurgie consiste

a concentrer le minerai par des procédés de flottation. La seconde étape consiste

a faire fondre dans un four tous les composants a une température suffisante pour

obtenir deux phases liquides en fin de processus. Au cours des opérations intervient

la transformation modélisée par I’équation de réaction suivante, entre especes solides

non miscibles :

Cu,O(s) + FeS(s) = CuS(s) + FeO(s).

1. Déterminer un ordre de grandeur (a 10 % pres) de la température minimale a
partir de laquelle un systeme constitué des quatre solides évolue dans le sens di-
rect. Dans ces conditions, quel est I’état final ? On se placera dans 1’approximation
d’ELLINGHAM.

2. Ecrire I’équation de la réaction entre Cu,$ et le dioxygene gazeux, conduisant 2
I’obtention du cuivre métallique. Proposer une application industrielle du co-produit
gazeux obtenu.
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Données a 298 K :

Especes chimiques | CuyO(s) | FeS(s) | CuyS(s) | FeO(s)
AsH® / kJ-mol ™! —169 —100 —80 —164
52 /J-K~'-mol~! 93 60 121 59

5.9 Stabilité d’un oxyde de chrome (Centrale TSI 2007) (*)

On considere les oxydes de chrome CrOs et Cr,O3. Chaque solide est supposé seul
dans sa phase.

1. Quel est le degré d’oxydation du chrome dans chacun des deux oxydes ? Justifier.
L’oxyde CrOjs est utilisé dans la synthese des rubis artificiels. On s’intéresse a sa
stabilité en présence de dioxygene. L’enthalpie libre standard de réaction, calculée
dans I’approximation d’ELLINGHAM, pour I’équilibre :

4 CrO3 (s) = 2Crn03(s) + 302(g)

vaut A,G° = 80 —485.1073T / kJ-mol .

2. On se place dans le cadre de I’approximation d’ELLINGHAM. Que signifie cette
phrase ?

3. Que valent les enthalpie et entropie standard de réaction ? Pouvait-on prévoir le
signe de A.S° ?

4. Exprimer, puis calculer I’affinité chimique de la réaction a température ambiante
(298 K) en présence d’air (po, = 0,2 bar). Conclure.

On donne R = 8,314 J-K~!-mol !

5.10 Etude thermodynamique de la liaison hydrogéne (Centrale
PSI 2007) (%)

L’existence de charges partielles dans le groupement hydroxyle -OH permet la for-

mation de liaisons intermoléculaires appelées liaisons hydrogene entre 1’atome H*?

d’une molécule d’alcool et I’atome O—® d’une autre molécule d’alcool, 3 proximité

immédiate de la premiere.

On se propose d’évaluer par des calculs thermodynamiques 1’enthalpie molaire d’une

liaison hydrogene dans une molécule d’alcool.

On considere 1’association en phase liquide, dans un solvant aprotique, d’un grand

nombre de molécules d’alcool ROH, formant une solution diluée. On supposera que

s’établissent les équilibres indiqués page suivante.

On notera a; la valeur en mol-L ™! de la concentration [ROH], a, celle de [(ROH),],

a, celle de [(ROH), ], etc. et ag la valeur en mol-L~! de la concentration totale en

alcool.
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2 ROH = (ROH), de constante K}
(ROH), + ROH = (ROH), de constante K3
(ROH); + ROH = (ROH), de constante K3
(ROH), + ROH = (ROH), ., de constante K,

1. Justifier qu’on puisse considérer que toutes les constantes K, K5...K;, soient toutes
égales a K°. Ecrire la relation liant a, a a; et K°.

2. En écrivant la conservation de la matiere, déduire une équation permettant d’obte-
nir a; en fonction de ag. On posera y = K°.a; et on pourra considérer que y < 1. On

1
rappelle que dans ces conditions : Z y=—.

n=0 1— y
3. Exprimer a; en fonction de ay.

4. A 25°C,onaK° = 0,24 et agp = 0,2. Calculer a;, ay et a3. Les approximations
précédentes sont-elles justifiées ?

5. A 33 °C,on a K° =0, 18. En déduire I’enthalpie molaire d’une liaison hydrogéne
dans une molécule d’alcool.

On prendra R = 8,314 J.K~'-mol .

5.11 Préparation du titane (Mines-Ponts PC 2006) (%)

Dans cet exercice, les phases condensées sont supposées pures et les phases gaz sup-
posées gaz parfaits. Les métaux alcalins étant tres réducteurs, ils permettent la prépa-
ration d’autres métaux a partir de la forme oxydée correspondante. On s’intéresse a
la préparation du titane métal a partir de son chlorure TiCly.

1. Ecrire 1’équation-bilan de la réaction de formation du chlorure de sodium dans
Iintervalle de température [400 K, 1073 K] (notée réaction (1), a partir de sodium
liquide et de dichlore gazeux).

2. Rappeler en quoi consiste 1’approximation d’ ELLINGHAM.

3. Donner dans le cadre de cette approximation, I’expression numérique de I’enthal-
pie libre standard A;GS(7T') de la réaction (1) en fonction de la température, entre
400 K et 1073 K.

On considere de plus I’équation de réaction suivante :
Ti(s) + 2Ch(g) = TiCl4 (g)

notée réaction (2) pour laquelle A,G5(T) = —800 +0,120.T (en kJ-mol~!) sur I’in-
tervalle de température [409 K, 1933 K].
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4. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de réduction du chlorure de titane par le so-
dium a Ty = 800 K (réaction (3)). Cette réaction conduit a la formation de titane et
de chlorure de sodium. On prendra pour le coefficient steechiométrique de TiCly la
valeur 1. Déterminer la valeur du logarithme décimal de la constante thermodyna-
mique d’équilibre K3 de cette réaction a 7o = 800 K. On prendra RIn 10 ~ 20 avec R
en unités S.I.

5. Industriellement, cette réaction est effectuée sous atmosphere d’argon. Quelle est
la valeur minimale de la pression partielle en chlorure de titane qu’il faut maintenir
dans le réacteur pour que la réduction de TiCly soit possible a 7o = 800 K ?

Données :

Espece chimiques | Na({) Cly(g) NaCl(s)
AsH® /kJmol™! | ~0 0 —400
Se /3K -mol~! | 60 220 70

Températures de fusion : 801 °C (NaCl); 97,8 °C (Na). Températures d’ébullition :
1465 °C (NaCl); 882 °C (Na).

PROBLEMES

5.12 Réduction du trichlorosilane en présence de dihydrogéne
(CCP MP 2002) (%)

A 1000 °C, le trichlorosilane ultra-pur est réduit par le dihydrogéne suivant la réac-
tion :
SiHCl; (g) + H» (g) = Si(s) + 3HCI(g).

Le silicium ultra-pur, produit par cette réaction, est déposé sur un barreau de silicium.

1. Calculer I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction a 298 K.

2. Calculer I’enthalpie standard et I’entropie standard de réaction a 1000 °C. En dé-
duire les valeurs de I’enthalpie libre standard et la constante d’équilibre de la réaction
a 1000 °C.

3. Etablir I’expression du quotient de réaction IT, en fonction des pressions partielles
des différents gaz présents.

4. Etablir I’expression de la constante d’équilibre en fonction du coefficient de disso-
ciation o de SiHCl3, de 8 (rapport du nombre de mole initial de dihydrogéne H, sur
le nombre initial de mole de SiHCl3, B > 1) et de la pression totale pr.

5. Pour une pression totale de 1 bar, et pour 8 = 1, estimer (grossieérement) la valeur
du coefficient de dissociation et les pressions partielles a I’équilibre. De méme esti-
mer la valeur du coefficient de dissociation pour f = 10 (le dihydrogene est introduit
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en exces dans le réacteur). Estimer ensuite la valeur du coefficient de dissociation a
I’équilibre pour B = 1 et pt = 0,1 bar (correspondant a une manipulation sous pres-
sion réduite).

Données :
Especes chimiques | A¢H® /kJ-mol~! | S /J-K~!-mol~!
HCl(g) ~92.0 186.6
Hy(g) 130,5
SiHCI5(g) —488,6 312,9
Si(s) 18,8

Capacités thermiques molaires standard a pression constante :
Cpm(IK Lmol ™) = a+bT + T2

ou T est la température exprimée en kelvin :

Especes chimiques | a | b.10° | ¢.107°
HCl(g) 22| 52 | 1.3
Ha () 273 | 33 | 05
SiHCls(g) 95,31 6,0 | —19,9
Si(s) 20| 2,6 | —4,2

5.13 Etude d’un équilibre entre gaz (CCP TSI 1997) (% %)

Les gaz seront assimilés a des gaz parfaits, on étudie I’équilibre en phase gazeuse :

2 HI (g) = L(g + H(.

a la température 7 = 900 K. Dans un récipient vide de volume V = 6 L, on introduit
2 mol d’iodure d’hydrogeéne gazeux, HI(g). La température est maintenue constante
égale 2 T} = 900 K. A I’équilibre, la pression partielle en dihydrogéne Ho, PH, est
égale a 3,1 bar.

1. Calculer la pression initiale dans le récipient. En déduire la pression totale a I’équi-
libre pr.

2. Exprimer la constante d’équilibre K} en fonction de py, et pr. Calculer sa valeur.

3. Calculer la valeur du coefficient de dissociation de 1’iodure d’hydrogene HI a
I’équilibre (le coefficient de dissociation d’une espece A est le rapport de la quan-
tité de matiere de A qui a réagi sur la quantité de matiere de A initiale).
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4. Le mélange gazeux initial est constitué de 2 mol d’iodure d’hydrogéne HI, 1 mol
de dihydrogeéne H; et 1 mol de diiode I, (on a toujours V =6 L et T = 900 K). Le
systeme est-il a 1’équilibre ? Sinon dans quel sens évolue-t-il ? (On pourra utiliser
I’affinité chimique).

5. On renouvelle I’expérience a une autre température : 7, = 769 K. On trouve pour la
constante d’équilibre K7 (7>) = 2, 18. 10~2. Déduire le signe de 1’enthalpie standard
de la réaction. Calculer numériquement sa valeur (préciser I’approximation réalisée).
6. Calculer I’entropie standard de la réaction.

On réalise une autre expérience en chauffant a température constante 7, = 769 K, de
I’iodure d’ammonium solide NH4I(s) dans un récipient initialement vide de volume
constant. NHyI(s) est en exces (c’est-a-dire en quantité suffisante pour étre toujours
présent a 1’état solide). L’équilibre :

NHI (s) = NH; (g) + HI(g)

s’établit rapidement. La pression totale est alors égale a p; = 2 bar. On constate en-
suite que la pression évolue car I’iodure d’hydrogene HI se dissocie lentement selon
I’équilibre :

2 HI(g) = L@ + H(.
Lorsque la pression se stabilise, il y a coexistence des deux équilibres.
7. Calculer la constante de I’équilibre :

NHyI (s) = NH; (g) + HI(g).

8. Qualitativement, prévoir si la pression a 1’équilibre est inférieure ou supérieure a
D1

9. Calculer a I’équilibre les pressions partielles de chaque gaz ainsi que la pression
totale.

Donnée : R =8,31J-K '-mol~.

5.14 Décomposition thermique du gypse (CCP TSI 2003) (% %)

Nous étudions dans cet exercice la décomposition thermique du gypse (sulfate de
calcium CaSQyq(s)) en présence de sable (constitué de silice SiO»(s)) conduisant au
silicate de calcium CaSiOs(s). Le ciment (dit PORTLAND) est obtenu par cette voie
en chauffant le mélange précédent en présence de charbon et d’argile. Ce procédé
met en jeu les deux équilibres simultanés (1) et (2) :

CaSO4 (s) + SiO; (5) = CaSiO3 (s) + SOs(g)
2505 (g) = 2802(g) + O2(g)

A T = 1400 K, les constantes des équilibres (1) et (2) sont respectivement K7 = 0,95
et K5 = 400.
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1. Nous supposons initialement que le milieu contient uniquement CaSOu(s) et
SiO,(s). Exprimer K} et K5 en fonction des seules pressions partielles pso, et po,
a I’équilibre et de la pression standard p°.

2. En déduire alors les valeurs de pso,, po,et pso, a I’équilibre a 1400 K. Dans un
récipient de volume fixé V = 10 L initialement vide on introduit 1 mol de CaSO4(s)
et 1 mol de SiO(s) a la température T = 1400 K maintenue constante. On constate
que les deux solides CaSO4(s) et SiO(s) sont présents a 1’équilibre.

3. Calculer a I’équilibre les avancements respectifs &; et &, des réactions (1) et (2).
En déduire la quantité de matiere de CaSO4(s) et de SiO;(s) présentes a I’équilibre.
On augmente le volume du récipient en maintenant la température fixée a 1400 K.
4. A partir de quelle valeur du volume observera-t-on la décomposition totale de
1 mol de CaSO4(s) et 1 mol de SiO»(s) a 1400 K ? A 1400 K le gypse peut aussi
se décomposer en oxyde de calcium selon la réaction (3) de constante d’équilibre
Ky =7.107%:

CaSOyq4 (s) = CaO(s) + SOz3(g).

5. Exprimer 1’ affinité chimique .7 de la réaction (3). La calculer dans les conditions
de la question 2. CaO(s) se forme-t-il ?

Donnée : R =831 J- K~ 'mol~!.

5.15 Oxydes de vanadium (d’aprés Centrale M 95) (k%)

On étudie dans un premier temps la transition :
V,04 (OC) = V,04 (ﬁ)

sous une pression de 1 bar, on passe de la variété cristalline V,04(a) & I’autre variété
solide V,04(pB) a 6, =72 °C.

1. Que représente la température 6; ?

2. Calculer I’affinité chimique standard .«7°(o — ), ainsi que 1’entropie molaire
standard S, (V204(B)) 2298 K.

Commenter les signes de .o7° et de Sy, (V2O4(a)) — Sy, (V204(B)), 2 298 K.
L’oxyde V,0s5(s) est utilisé comme catalyseur dans la syntheése du trioxyde de soufre
(procédé de contact). L’équilibre est noté :

280,(g + 02(9) = 2803 (2)

1’enthalpie standard de réaction a 298 K vaut A,H° = —198 kJ-mol~!. On mélange &
la température O = 767 °C et sous la pression de 1 bar, maintenue constante, 3 mol
de trioxyde de soufre SO3, 2 mol de dioxyde de soufre SO, et de I’air (1 mol de
dioxygene O, et 4 mol de diazote N,) dans une enceinte athermane. A la température
0 = 767 °C, I’ affinité chimique standard .27° vaut 0 kJ-mol~!.
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3. Que représente la température 767 °C ? Dans quel sens évolue le systeéme s’il n’est
pas initialement a 1’équilibre ?

On considére maintenant a 8, = 427 °C et sous p = 1 bar = constante le mélange
constitué par 1 mol de dioxyde de soufre SO;, 1 mol de dioxygene O,, 4 mol de dia-
zote Nj. Apres réaction, 1’équilibre étant réalisé, la constante d’équilibre Kg( 127°0) =
264.

4. En déduire la valeur du taux de dissociation o du dioxyde de soufre SO, ; quelles
conclusions peut on en tirer ?

5. Par rapport au cas précédent on modifie seulement la température 68; = 767 °C.
Donner la nouvelle valeur de la constante d’équilibre K§(767 °c)- Conclure quant a
Iintérét d’utiliser le catalyseur V,0Os5(s) dans cette synthese.

Données : C;, ,, (V204(B)) — C; 1, (V204(e)) = 1,25 J-K~"-mol .
Entropie molaire standard S5, (V,04(t)) = 10,50 J-K~!-mol !,
Enthalpie standard de transition 2 72 °C : A,H° = 8610 J-mol~! pour :

V704 (Ol) = V704 (ﬁ)
R=28,31J-K 'mol!.

5.16 Réaction chimique et création d’entropie (d’apres E3A 2001)
(KK %)

Tous les systemes réactionnels envisagés dans ce probleme sont fermés et en contact
avec un thermostat de température Ty = 298 K et un réservoir de pression p° = 1 bar.
Dans toutes les transformations considérées, les états initiaux et finaux sont des états
d’équilibre physique ol le systeme est a la température Tj et a la pression p° = 1 bar.
Tous les gaz sont supposés parfaits et les mélanges considérés sont tous idéaux. R =
8,31 J. K~ '-mol~!.

1. Préliminaires. Au cours d’une réaction chimique, le systeme réactionnel subit

une transformation durant laquelle son entropie varie de AS, son enthalpie de AH et

son enthalpie libre de AG, et au cours de laquelle il échange un transfert thermique Q

avec le thermostat. On note par ailleurs S, 1’entropie créée au cours du processus, que

I’on appelle aussi parfois « création d’entropie », « entropie produite » ou « variation

d’entropie de 1’Univers ».

a. Exprimer S, en fonction de AS, Q et Tp. Comment s’exprime le deuxiéme principe
de la thermodynamique ? Indiquer en quoi il s’agit d’un principe d’évolution.

b. Démontrer soigneusement que AH = Q.

c. Exprimer AG en fonction de Tj et S;. Que peut-on dire du signe de AG ?

2. Formation du chlorure d’hydrogene. Le systéme réactionnel est initialement

constitué d’un mélange homogene de ny = 1 mol de Hy(g) et 1 mol de Cly(g). Ces
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deux gaz peuvent réagir selon la réaction :

Hy (g + Chig = 2HCl(») (1)

pour laquelle on donne A;H® = —185 kJ-mol~! et A;S° =20 J-K~'-mol~!.

a. Evaluer numériquement la constante d’équilibre standard K(Ol) de la réaction (1)
a la température T = Ty = 298 K. Dans toute la suite du probléme, on suppose la
réaction totale. Commenter.

b. Quelle est la variation d’enthalpie AH du systéme réactionnel entre 1’état initial et
I’état d’équilibre ? Commenter son signe. On rappelle que pour un mélange d’es-
peces physico-chimiques indexées par i, contenant une quantité de maticre n; de
I’espece i, I’enthalpie libre s’écrit G = Y ; n;l;, ou U; désigne le potentiel chimique
de I’espece i dans le mélange considéré.

c. Rappeler sans démonstration 1’expression du potentiel chimique y; d’un gaz parfait
i dans un mélange idéal de gaz parfaits, a la température 7', a la pression totale p
en fonction de son potentiel chimique standard u?(7'), de sa fraction molaire x; en
phase gazeuse, de la température et de la pression.

d. Calculer la variation d’enthalpie libre AG du systeme réactionnel en fonction de
ng, ArG°, R, et Ty. En déduire numériquement 1’entropie créée S, puis la variation
d’entropie AS du systeme. Comparer la variation d’entropie AS a I’entropie créée
Scr- Quelle est la source principale de création d’entropie dans le processus ?

3. Dissociation du tétraoxyde de diazote N,O4(g). On envisage maintenant la réac-

tion de dissociation :

N2O4s(g) = 2NO(®)  (2).

Le systeme réactionnel comprend initialement la quantité de matiere np = 1 mol de
tétraoxyde de diazote.
Données : (T =298 K)

Especes chimiques | N2Oq4(g) | NO2(g)
AfH® / kJ-mol~! 9,16 33,2
So /J-K~1-mol~! 304 240

a. Calculer numériquement 1’enthalpie standard de réaction et I’entropie standard de
réaction de la réaction (2). Comparer 1’entropie standard de réaction de la réaction
(1) a celle de la réaction (2). Interpréter physiquement.

b. Calculer la constante d’équilibre standard de la réaction a la température 7y =
298 K.

c. Calculer numériquement I’avancement £4 de la réaction a 1’équilibre. Déterminer
les quantités de matiere de chaque participant.
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d. Exprimer la variation d’enthalpie AH entre I’état initial et 1’état final d’équilibre
en fonction de I’avancement £ et de I’enthalpie standard de réaction A H°. Inter-
préter physiquement le résultat obtenu.

e. Un calcul similaire a celui effectué a la question 2.d. conduit a une entropie créée
Ser =3,1 J- K~ 1-mol~!. Calculer numériquement AS et le comparer a Sc;. Quelle est
ici la source principale de création d’entropie ? Comparer le résultat a celui obtenu
au 2.d.

5.17 Etude de la solubilité du chlorure de potassium dans I'eau
(d’apres ENGEES 2002) (%)

1. Solubilité du chlorure de potassium dans I’eau pure

Dans un bain thermostaté réglable, on introduit une solution aqueuse saturée de chlo-
rure de potassium. Apres agitation, on laisse décanter et on préléve un échantillon de
solution dans lequel on détermine la quantité de chlorure de potassium présente de
la maniere suivante. Pour chaque température étudiée, on préleve 10 mL de solution
qu’on dilue a 1 L (solution S). On dose alors I’ion chlorure présent dans cette solu-
tion par la méthode de MOHR : & 10 mL de la solution S, on ajoute quelques gouttes
d’une solution aqueuse de chromate de potassium K,CrO4 puis on y verse progres-
sivement a I’aide d’une burette une solution étalon de nitrate d’argent de molarité
0,05 mol-L~! jusqu’a un volume versé V correspondant i une teinte rose persistante
dans le bécher.

1 a. Expliquer le principe du dosage de I’ion chlorure par la méthode de MOHR.

1 b. Les résultats obtenus sont consignés dans le tableau ci-dessous :

0/°C 5 110} 20 | 30 40 50 60
V/imL |71 |74]|81] 865|905 955 | 10,55

En déduire la valeur de la concentration ¢ (en mol-L~") du chlorure de potassium
dans la solution saturée pour chaque température 6 étudiée.

1 ¢ . En déduire le signe de I’enthalpie standard de réaction de dissolution du chlorure
de potassium dans I’eau, puis un ordre de grandeur de sa valeur. Justifier pour quelle
raison cette détermination n’est qu’approchée.

1 d. Cette enthalpie standard peut également étre évaluée par calorimétrie. Dans un
calorimétre de capacité thermique I' = 88 J-K~!, on introduit 5,0 g de chlorure de
potassium solide et 200 mL d’eau, ’un et ’autre a la méme température. Apres
dissolution, on mesure un abaissement de température égal a 1,2 °C. En déduire un
ordre de grandeur de I’enthalpie standard de dissolution du chlorure de potassium
dans I’eau.

1 e. Comparer les deux valeurs obtenues précédemment entre elles, puis a celle cal-
culée a I’aide des valeurs numériques données en annexe.
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2. Comparaison de la solubilité du chlorure de potassium et du chlorure de so-

dium.

2 a. Le chlorure de sodium est beaucoup plus soluble dans I’eau que le chlorure de
potassium, environ 400 g-L~! 2 20 °C. Interpréter qualitativement ce résultat.

2 b. Calculer a I’aide des valeurs fournies en annexe, 1’enthalpie standard de dissolu-
tion du chlorure de sodium dans I’eau. En déduire le sens d’évolution de la solubi-
lité du chlorure de sodium dans 1’eau en fonction de la température et comparer au
résultat obtenu pour le chlorure de potassium.

2 c. En se servant des résultats précédents, déduire qualitativement ce qui se passe a
priori lorsqu’on refroidit une solution aqueuse concentrée de chlorure de potassium
et de chlorure de sodium.

2 d. Montrer qu’avec les approximations usuellement effectuées dans I’étude des
phases condensées, les concentrations des ions sodium, potassium et chlorure ne
dépendent que de la température lorsque les deux solides sont présents.

2 e. En déduire le moyen d’enrichir en chlorure de potassium un minerai solide conte-
nant a la fois du chlorure de potassium et du chlorure de sodium.

2 f. Pour déterminer la teneur en chlorure de potassium d’un minerai enrichi, on uti-
lise la méthode suivante : on dissout 5 g d’échantillon a analyser dans un litre d’eau,
on préleve 10 mL de cette solution et on y ajoute 10 mL d’une solution aqueuse
de tétraphénylborate de sodium NaB(CgHs)s 2 65 g-L~!. Le précipité obtenu est
filtré, séché puis pesé. Expliquer le principe du dosage.

2 g. Pour un échantillon de masse égale a 5 g, on a obtenu une masse de précipité
m = 0,228 g. En déduire la teneur en chlorure de potassium dans 1’échantillon (en
g de chlorure de potassium pour 100 g de minerai).

Données : (T =298 K)

Especes chimiques | KCl(s) | NaCl(s) | K™(aq) | Na*(aq) | Cl™(aq)
AeH® /KJ-mol~' | —436,39 | —411,54 | —252,4 | —240,1 | —167,2

Capacité thermique molaire de 1’eau liquide : 75,47 J-K~'-mol~!.
Produits de solubilité : AgCl (blanc) pKs = 9,8 ; AgoCrOy4 (rouge) pKs = 12.

Eléments C H O | Na | K Cl | B(Z=5)
Masses atomiques 12 1 16 23 39,1 | 35,5 10,8

molaires / g-mol~!

5.18 Réduction de I'oxyde de chrome (CCP TSI 2007) (% %)

L’oxyde de chrome(Ill) Cr,O3 est réduit en chrome métallique par le dihydrogene
gazeux, qui est alors oxydé en vapeur d’eau. Les solides sont supposés non miscibles.
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1. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de réduction d’une mole de Cr,Os3 solide en
chrome métallique solide par H, gazeux a 1300 K.

2. Calculer I’enthalpie standard, I’entropie standard et 1’enthalpie libre standard de
cette réaction a 1300 K. Ne pas oublier les unités.

3. La réaction est-elle exothermique ou endothermique ? Justifier.

4. Exprimer et calculer la constante d’équilibre associée a 1300 K. Conclure. On
prendra R = 8,31 J-K~!-mol~!.

Dans un récipient de volume V = 10 L, initialement vide, on introduit 0,1 mol de
dihydrogene gazeux et 5,0.10* mol de Cr,Os(s). Le récipient est porté a 1407 K.
La constante K° de la réaction est alors égale 2 1.1078.

5. Calculer, a I’équilibre, les pressions partielles en dihydrogene restant et en vapeur
d’eau formée. Déterminer la quantité de chrome formé.

6. Quelle doit étre la température minimale du syst¢me pour observer la réduction
totale de 5,0. 10~ mol de Cr,03(s) en chrome métallique en présence de 0,1 mol de
dihydrogene gazeux ?

Données : aT =298 K

Especes chimiques | Ha(g) | HoO(g) | Cr(s) | CryOs(s)
A¢H® / kJ-mol ™! —242 —1140
S2 /J-K~1-mol~! 131 189 24 81

Les enthalpies standard de formation AfH° et les entropies molaires standard S;, sont
supposées indépendantes de la température.
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Déplacements d'équilibres

Les réactions chimiques sont souvent mises en ceuvre pour élaborer des produits
ou matériaux d’utilisation courante. Il est donc important, tant au plan théorique
que pratique, de maitriser les parametres qui influent sur I’avancement d’une ré-
action chimique.

Il est important de préciser a la fois la nature des parametres sur lesquels il est
possible d’agir et la méthode générale qui permet de prévoir I’influence de ceux-
ci sur la position de I’équilibre étudié.

1 Variance

La distinction qui s’applique en thermodynamique entre variables intensives et va-
riables extensives est toujours valable lors de cette étude. Il est usuel de privilégier
les variables (ou parameétres) intensifs car ceux-ci sont toujour