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L'objectif de ce chapitre est de faire le lien entre les connaissances acquises en thermodynamique
physique et le cours de thermochimie. C'est donc 1’occasion de revoir quelques concepts
fondamentaux : premier, second et troisieme principes, variables usuelles, fonctions d’état utiles pour

le chimiste, notion de pression, extensivité et intensivité, critéres d '‘évolution spontanée d’un systéme.

Introduction

La thermodynamique est donc fondamentalement la science des transformations de I'énergie. Elle
étudie les caractéristiques énergétiques relatives a la transformation de la matiére qu'elle soit physique
(production de travail ou de chaleur, changement d'état physique, ...) ou chimique (réactions
chimiques).
Au cours d'une réaction chimique, il peut y avoir : dégagement ou absorption de chaleur, création
d'énergie €lectrique etc...
La thermodynamique sert a :
+» Etudier ’aspect énergétique des réactions (les échanges entre les systémes d’étude ou entre les
systémes d’étude et le milieu extérieur).
¢+ Prévoir les conditions dans lesquelles différents états physiques ou différentes substances
chimiques sont en équilibre.
% Permet de prévoir I’évolution des systemes chimiques (les conditions dans lesquelles une
réaction évolue spontanément).

% Elle est basée sur trois principes fondamentaux : 1, 2¢™ et 3°™ principe
1. Systeme

Le systéme est le corps ou I’ensemble des corps susceptibles de se transformer soit par un phénomene

physique soit par une réaction chimique. Tout ce qui entoure le systeme s’appelle milieu extérieur.

milieu extérieur

™
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Figure 1. Systeme, Milieu extérieur et Univers




On distingue alors :

Systéme ouvert : Un systéme est ouvert s’il y a échange de matiére et d’énergie entre le systéme et

le milieu extérieure.

Systeme fermé : Un systeme est fermé s’il y a uniquement échange d’énergie entre le systéme et le

milieu extérieure.

Systéme isolé : Un systeme chimique est isolé s’il n’y a échange ni de matiere ni d’énergie avec le

milieu extérieur.

Par convention, le systéme compte pour lui I’énergie positive lorsqu’il la recgoit, négative quand il la

cede.
La composition du systeme peut beaucoup varier, on définira :

v' Les systémes homogénes pour lesquels la composition physico-chimique est la méme en tout
point.

v’ Les systemes hétérogenes qui peuvent étre décomposés en un certain nombre de sous-systeme
homogénes (ou phase).

2. Nature des échanges :
Il existe plusieurs fagons d’échanger de 1’énergie :

» Echanges mécaniques : dus a des forces de pression (w ...) ou a d’autres forces comme les
forces électromagnétiques.

» Echanges thermiques : dus a des transferts de chaleur (variation de température)

» Echange chimiques : dus a des transferts de matiére (variation de la masse (m), du nombre de
moles (n), ou du potentiel chimique (p)).

3. Variables d’état et fonctions d’état

a. Etat d’un systéme thermodynamique

Un systéme est défini, au plan thermodynamique, par un certain nombre de grandeurs physiques qui
sont ainsi appelées grandeurs d'état, comme elles sont susceptibles de varier, elles sont aussi désignées
comme variables d’état.

Parmi ces grandeurs d’état, on trouve :

Les grandeurs extensives qui dépendent de la quantité de matiére du systéeme (Exemple : la masse, le
volume, la quantité de chaleur, toutes les fonctions d’états (U, S, H, G, F)). Les variables extensives

sont additives. Si I'on double la quantité de matiere (n) du systéeme, elles doublent aussi.




Les grandeurs intensives ne dépendent pas de la quantité de matiére du systeme : (Exemple : pression,

température, masse volumique, etc...).

Les variables d'état sont fréquemment reliées entre elles par des relations mathématiques qui sont des

fonctions d'état.

b. Fonctions d’état

Les fonctions d’état (notées Z) Z = U,H,G,F,S, ...

Elles décrivent le systéme et permettent de prévoir son état d’évolution lorsqu’il passe de 1’état initial

vers 1’état final.
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Les fonctions d’état s’expriment en fonction des paramétres d’états.

Le passage du systéme de 1’état initial ET vers 1’état final EF est appelé transformation ou
processus.

Z est une fonction extensive (elle dépend de la quantité de matiere).

La variable infinitésimale dZ est une différentielle totale exacte

4. Transformations thermodynamiques

Si un systtme S a I’état S; au temps t; passe a I’état S, au temps t,, on dit qu’il a subi une

transformation, elle peut étre réversible et irréversible.

>

Transformation réversible : une transformation est dite réversible lorsqu’elle peut étre
effectuée dans un sens et dans le sens opposé. Dans ce cas, le systeme passe infiniment
lentement de son état initial & son état final par I’intermédiaire d’une succession d’état
d’équilibre qui différent infiniment peu entre eux (c a d : entre 2 état d’équilibre les variables
d’¢état ne changent que de quantités infinitésimales). La transformation réversible est une
transformation lente et idéale (exemple : ébullition de I’eau).

Transformation irréversible : elle ne peut étre effectuée que dans un seul sens. C’est une
transformation qui ne peut passer par des états d’équilibre ; elle correspond aux transformations
spontanées naturelles qui ne peuvent étre inversées sans intervention de I’extérieur (exemple :

I’explosion).

Exemple : Une masse de gaz contenue dans un cylindre fermé par un piston subit une transformation

réversible lorsque la pression extérieure qui est égale pour chaque état d’équilibre a la pression

intérieure qui varie tres lentement.

A chaque position du piston correspond un état d’équilibre.




Si par contre, on déplace brutalement le piston, la pression du gaz varie rapidement, elle n’est pas la
méme en tout point du systeme durant cette transformation qui est alors une transformation

irréversible.

Il existe des transformations : isotherme, monotherme, isobare, isochore, adiabatique ou cyclique. Les

significations physiques de chaque transformation sont résumées dans le tableau 1 ci-dessous.

Tableau 1. La signification physique de chaque transformation

Transformation Signification

Isotherme transformation a température constante (T = cte)

Monotherme transformation pour laquelle T ;nitigie = Trinate

Isobare transformation a pression constante (P = cte)

Isochore transformation a volume constant (V = cte)

Adiabatique transformation sans échange de chaleur avec I'extérieur (Q = 0)
Cyclique Etat initial=état final (fonction d’état de :4Z = 0)

5. Premier principe de la thermodynamique

A tous systeme est liée une fonction d 'état extensive appelée énergie interne (notée U). Au cours d'une
transformation ou le systéme passe d'un état 1 a un état 2, sa variation d'énergie interne est égale a la

somme algébrique du travail et de la chaleur échangée avec I'extérieur.
AU=U2_U1=Q+W
Pour une transformation infiniment petite, on utilise la notation : dU = §Q + SW

§Q et SW désignent des quantités infiniment petites de chaleur et de travail, ce ne sont pas des

différentielles de fonction d'état.




a. Consequences directes du premier principe.

i. U : fonction d’état

La variation de I’énergie interne U d’un systéme qui passe de I’état 1 a 1’état 2 ne dépend que de 1’état
initial et de 1’¢état final quelque soit le chemin suivi.
W et Q dépendent du processus utilisé, mais leur somme algébrique ne dépend que de 1’¢état initial et
de I’¢état final.

ii. Cas d’un cycle fermé
Lorsqu’un systéme a parcouru un cycle fermé ona: AU =0 = W+Q =0
iii. L’énergie interne d’un systéme isolé
L’énergie interne d’un systéme isolé est constante, il y a conservation de I’énergie totale du systeme.
W=0;Q = 0,doncAU = U, — U; = 0,D’ouU; = U, = constante

b. Transformations a volume constant et transformations a pression constante
i. Transformations a volume constant

Une transformation a volume constant (transformation isochore) est caractérisée par la condition
dV = 0 et par conséquent SW = — PdV = 0 ; le premier principe de la thermodynamique s'écrit:
dU = 8Qy

La chaleur d'une telle transformation a volume constant, notée 8Qy,, est égale a la variation de I'énergie

interne dU.
dU = SQV

OT SQV = nCV dT

T;
AU = j nCy dT
T

C—(dU>
v \dr/,

ii. Transformations a pression constante

Lors des études des variations d'énergie associées aux réactions chimiques on a souvent affaire a des
transformations a pression constante, c'est le cas, par exemple, des réactions réalisées en systéme

ouvert a la pression atmosphérique.

Les réactions a pression constante (transformation isobare) sont caractérisées par une variation de

volume et par conséquent par un échange de travail mécanique :




Uy—U; =Qp —P(V2-Vy)
Cette expression peut étre réécrite sous la forme :
Qp=U;-Us +P(V;-Vy) = Uz + PV;) — (Uy + PVy)
Soit en posant : H=U+PV
Qp = Hy- Hy

On introduit donc un nouveau terme d'énergie appelé enthalpie, noté H.H est une fonction d’état

extensive. Pour une petite transformation a pression constante ona: dH = $Qp

dH == SQP =nCp dT

T,
AH =f nC, dT

T,

C—(dH)
P \dT/,

H=U +PV =2dH=dU +d(PV) = AH = AU + A(PV)
iii. Transformation adiabatique d’un gaz parfait
Une transformation adiabatique est caractérisée par; Q = 0;SQ =0
Ona dU=nCydT = 8§Q — PdV
Donc §Q = nCy dT + PdV
Etona H=U+4+PV =dH =dU+d(PV) =nCpdT
= nCp dT = §Q — PdV + PdV + VdP = §Q + VdP
Donc §Q =nCp dT —VdP

Transformation adiabatique = §Q = 0 = nC, dT = —PdV et nCp dT = VdP

nCpdT  VdP dP vV (CP )
=— Sy =——— L
nCydr ~ pPav YT " pav U\, 7Y

y—=———7=>|y—=| ——=>yInV=—InP+Cte=>InVYP = (Cte

dv dP f dv j‘ dP
|4 P v P

D’ou VYP = Cte  1°°loi de Laplace




dv  CydT dv 1 dT dv
nC,dT = —-PdV =-nRT—> ——=—-—> ——= ——
|4 RT Vv y—-1T |4

R
(caGC =CV+RetCV=—>

'/ 1
Don —1 ——J.—— ln]Vlll/—Ct
— = - —
C, 1 e

Donc, TVY'=Cte 2°™°loide Laplace

dP CpdT dP CpdT dpP y dT dpP
nCPdeVsznRT—:>——:—:>f—_: ap _ (_y dr_ rdp
P R T P R T P y—1T P
Ry
C =—)
(car p —
y
Tr-1
Dong, ILn = Cte

D'ou, TYPYVY=(Cte 3°™¢loide Laplace

Loi de Laplace (pour une transformation adiabatique réversible d’un gaz parfait)

6. Deuxiéme principe de la thermodynamique

Introduction

En chimie, il est important de connaitre les criteres permettant de prévoir si une réaction chimique peut
se produire spontanément et dans 1’affirmative, de pouvoir déterminer les proportions des produits
formés. Les fonctions d’état : énergie interne et enthalpie ne permettent pas de distinguer si la
transformation s’est faite réversiblement ou non.

Le second principe de la thermodynamique ou principe d’évolution devra au moins prévoir le sens
d’évolution des transformations irréversibles dont 1’expérience montre qu’elles se font dans un sens
toujours prévisible ; le caracteére réversible ou non d’une transformation jouera un role essentiel dans
I’énoncé de ce second principe.

Pour des raisons de similitude avec le premier principe et avec 1’énergie interne U, le principe
d’évolution s’énoncera en termes de fonction d’état extensive comme 1’énergie interne. Elle sera noté
S et appelée entropie. Au lieu d’étre un principe de conservation, le second principe sera un principe
d’évolution. On a posé arbitrairement que S augmente lors d’une évolution irréversible d’un systéme

isolé.




a. Enoncé du 2°™ principe
% Tout systeme thermodynamique posséde une fonction d’état S appelée entropie qui est une
grandeur extensive et non conservative.
< Lors d’une transformation infinitésimale, la variation d’entropie du systéme dSgys est la
somme de I’entropie créée dans le systéme dS..¢ et I’entropie échangée dS¢., entre ce systéme
et le milieu extérieur : dSgys = dScre + dSgcn
¢+ Pour une transformation infinitésimale quelconque qui se fait a une température T on a:

SO -
dS¢ch = Q;Ch

dS = 0 = transformation réversible

dS > 0 = transformation irréversible

Pour une transformation réversible on a donc :

Pour une transformation irréversible :
SQirré ’SQirré

dSeyst — >0 = dS >
syst syst T
Signification physique de I’entropie :
L'entropie S mesure le désordre du systeme :
- plus le désordre augmente, plus S croit et AS > 0,
- plus le désordre diminue, plus S décroit et A4S < 0.
b. Application aux transformations :
Transformation réversible :
28™Me principe : dS = T
1¢" principe : §Q = dU + PdV
s du P.dv
= —_— =
T T

SiV =Cte = TdS-dU =0
SiP =Cte = TdS-dH = 0
Transformation irréversible :
17 et 2°™€ principe : dS-— -—— > 0

SiV = Cte > TdS-dU > 0




SiP = Cte > TdS-dH > 0
. Calcule de ’entropie : cas d’un gaz parfait
De la premiére loi, nous avons :
dU = §Q + SW
Et 8Q, = dU donc, 8Q = nCydT + PdV (I'energie interne ne depend que de T)

Ceci nous permet d’écrire :

as =2 v Py
T T T
Et en arrangeant la relation, on obtient :
dS = nGC ar + RdV
Mo Ty

Lors d’une transformation réversible de 1’état 1 a 1’état 2, on obtient par intégration :

AS =5, —-S fTZ G dT+fV2 RdV
=02 701 = nly — nk-—4-
Tl T V1 V

T3 Va
= AS = nCvlnT—1 + annV1

7. Troisieme principe de la thermodynamique (ou principe de NERNST)

a. Enonce de Nernst
Le second principe ne donne pas de moyen de calculer I’entropie de maniére absolue. Pour résoudre
le probléme de I'origine de I’entropie, un troisieme postulat fut introduit par Nernst appelé troisieme
principe de la thermodynamique.
Tout corps chimiquement pur posséde une entropie nulle dans I’état cristallisé a la température du
zéro absolue.
De cette maniere on peut déterminer 1’entropie standard absolue S° de n’importe quelle substance. En
effet, on peut exprimer dH de 2 maniére différentes :
dH = nCpdT = TdS
Ce qui s'intégre, en I’absence de transition de phase :
§9— 58, =S¢ = fOTncpdTT

Cette expression est valable uniqguement si le systeme a la température T ne change pas d’état physique.




Dans le cas ou le systéme subit un changement de 1’état physique, il faut prendre en considération la

variation de S liée a ce changement.

Tfus dT AH Tvap dT AH T dT
S}’:f nCP(s)T+n Tfi'jq-f nCp(l)T+n vap_l_JT nCP(g)T

T fus Tyap

vap
Cette expression est valable lorsque la transformation est effectuée a P = cste, si on travaille a V =
cste, en utilise Cy a la place de Cp.
Cette relation a permis de dresser des tables d’entropie standard.
Exemple :
Caiamant * 5398 =2,4].mol'K™"
H,01: S99 = 92,9 . mol 1K1
Cyrapnite * S0 = 5,7 J.mol 1K ™?
8. Variation des fonctions thermodynamique avec T, P et V pour un systeme
fermé de composition constante

a. Energie interne
La forme principale de I’énergie interne d’un systeme fermé a composition constante (n =

constante) est obtenue a ’aide des variable SetV : U = U(S,V)

U U
dU = SW + §Q = TdS — PdV = (—) d5+(—) v
\%4 S

as av

Donc
(@)= G-
as/y ov/g
b. Enthalpie
H=U+PV =dH =dU + PdV +VdP =TdS — PdV + PdV + VdP
dH = TdS + VdP = (a—H) ds + (a—H> dp
dS/p dP /s

Donc

<6H) _7 . <6H) _y
as), — 1 ¢ \ap)

c. Enthalpie libre ou énergie de Gibbs
On définit par (G = H - TS) est appelée enthalpie libre ou encore fonction de Gibbs et notée G.
L'enthalpie libre G est une fonction d'état. On peut donc écrire :
dG =d (H—TS)=dH —Tds —SdT = d (U + PV) — Tds — SdT
= d (U 4 PV) —Tds — SdT
dG = dU + PdV + VdP — Tds — SdT
AvecdU = §SW + 8§Q = —PdV +TdS




, §W,, = = PoydV: travail de la force de pression extérieure
Car SW = SWp + SW' avec p . .
SW' = 0: travail des autres forces extérieures

Et SQ = TdS : application du second principe de la thermodynamique
Donc, dG = SW + 8§Q + PdV +VdP —TdS — SdT = — PdV + TdS + PdV +VdP — TdS — SdT
= dG =VdP — SdT

La différentielle de la fonction d 'état G en fonction de P et T s écrit donc :

16 =(25) ap+ () ar
~ \oP/r aT/p

Avec

G,=-5 e« G-V

d. Energie libre ou Fonction de Helmholtz

On définit par (dG = VdP — SdT) une nouvelle fonction appelée énergie libre (ou fonction de
Helmholtz) et notée F. L'énergie libre (F) est une fonction d'état car elle est définie a partir de deux
fonctions d’état (U et S) et une variable a I'état (T"). Elle fournit un critére d'évolution spontanée (a
T et V constants) indépendant du milieu extérieur.

La variation élémentaire dF de la fonction F écrit donc :

dF =d(U —TS)=dU — SdT —TdS = §W + §Q — SdT — TdS
dF = — PdV + TdS — SdT — TdS
dF = —PdV — SdT

La différentielle de la fonction d‘é¢tat F en fonction de VetT s écrit donc

dF = (6F> dv + (aF> dT
~\av/; T/,

Avec

(aF) _ g . (aF) __p
ar), = ¢ ),

e. Relation de Gibbs-Helmholtz

A partir de I’équation de définitionde G = H- TS ;or S = — (g—i)
P

‘ouH = G — T (%
D'ouH = G T(aT)P
Si I’on multiple chaque membre de cette derniére équation par —1/T2, on obtient alors :

H G T (0G d /1 1 /0G d (G
£ = 7o), =5ar(e), * 159 =
T2 T2 " T2\9T/p OT\T/p  T\0T/p OT\T/p

Nous obtenons donc la relation de Gibbs-Helmholtz sous la forme :

6(6)_ H
oT\T/)p  T?




En thermodynamique, les quatre fonctions énergétiques U, H, G et F sont d’une extréme importance et

constituent les fonctions de base de la thermodynamique chimique.

Résumé :
Tableau 2. Variations des fonctions U, H, G et F en fonctions des variables d’état T,V et P
Fonction Définition | Variables Différentielles Relations
.. ou ou
Energieinterne: U | U=Q + W S,V dU = TdS — PdV (—) =Tet (—) =—-P
as 1% v S
) 0H 0H
Enthalpie : H H=U+PV| SP dH = TdS + VdP (—) =T et (—) =V
S/p 0P/
- G G
Enthalpie libre: G | G=H-TS P, T dG = VdP — SdT <_) = —Set <_> =V
T/p P/,
o oF JoF
Energie libre : F F=U-TS T,V dF = — PdV — SdT —) =—-Set (—) = —
aT/y v/,







1. Geéneralités

a. Deéfinitions
Corps pur : est un corps constitu¢ d’une seule espéce chimique. On peut distinguer deux types :

» Corps pur simple : est une substance chimique qui n'est composée que d'un type d'élément

chimique, qui peut étre soit sous forme élémentaire (Fe, Cu, ...) ou moléculaire (H,, 0, ...).

» Corps pur compose : est un corps constitué d'atomes de différentes natures (NaCl, H,0, ...)
Changement d "état : On rappelle que I'on peut définir 3 états de la matiere : gazeux, liquide et solide.
Un corps pur placé dans certaines conditions de température et de pression peut changer d ‘état. On
parle de changement d'état ou de transition de phase.
A I'échelle microscopique, un changement d'état correspond a une réorganisation de la matiére : les
interactions entre atomes (ou molécules) sont modifiées. Dans un solide, les interactions sont plus
fortes que dans liquide. Dans un gaz, elles sont presque nulles.
A l'échelle macroscopique, ces trois états se distinguent par des valeurs différentes des paramétres

intensifs. Lors d'une transition de phase, les paramétres intensifs du corps pur varient brutalement.

Phase gazeuse

Fusion

Phase solide =" Phase liquide

Solidification
Figure 1. Les différents changements de phase de la matiere.
On ne traitera que de ces changements d 'état. On notera qu'il peut exister, pour certains corps purs,
plusieurs formes cristallines correspondantes a I'état solide. On n’étudiera pas ces transitions entre

différentes variétés dites « allotropiques ».

Un corps pur est dit monophasé lorsqu'il est constitué d'une seule phase ; il est diphasé lorsqu'il est

constitué de deux phases ; il est triphasé lorsqu'il est constitué de trois phases.




b. Regle des phases : (Régle de Gibbs)

On appelle variance d’un systéme, noté v, le nombre maximal de paramétres intensifs et indépendants
nécessaires et suffisants pour définir 1’état d’équilibre du systéme.

Autrement dit, c’est le nombre de facteur d’équilibre que I’on peut choisir de maniére arbitraire pour
réaliser un état d’équilibre du systéme considére.

La regle des phases donne le nombre, v, de variable intensives indépendantes dont on peut fixer la
valeur arbitrairement.

La variance est donnée par :

v=m-r—-p+k— ¢
Ou n:nombre de constituants. ¢: nombre de phase
r : nombre d’équations chimique indépendantes k : deux variable intensifs T et P
p : nombre de conditions imposées par 1I’expérimentateur
On pourra également définir le nombre de constituants indépendants C telque:C = n-r-p

D’ou

v=C+2—-9¢

Dans les équilibre (liquide-solide et solide-solide), I’influence de la pression est négligeable. dans ce

cas, ’expression de la variance change en donnant une variance réduite v’ :
vV=C+1- ¢
2. Diagramme (P, T) d’un corps pur
a. Courbe d’équilibre

Si I’on trace en coordonnées (P, T) les courbes représentant la pression d’équilibre en fonction de la

température d’équilibre du corps pur diphasé, on partage le plan en trois domaines :




Py Pa
| |
‘ C* I' (‘:
, |' liquide , || liquide
solide | solide |
| - \ -~
f > | ~
o L~ ; 1 -~
1 r “,—/ 1 r f}—"/
/ vapeur / vapeur
- -..!' - ;'lh
diagramme de phase d’un corps pur diagramme de phase de I’eau

Figure 2. Allure de diagramme de phase d’un corps pur dans le cas usuel (général) et le cas particulier de

I’eau
Tout point situé sur une courbe correspond a I'équilibre entre deux phases du corps pur. Cela signifie
que les paramétres P et T ne sont pas indépendants tant que coexistent deux phases. On notera que la

donnée de T (ou de P) ne détermine pas complétement 1’état du systéme : on ne sait pas quelles sont

les proportions respectives des deux phases.
v=C+4+2—-¢@p=1+2-2=1

La pression « P, (T) » de I'équilibre liquide-vapeur s'appelle la pression de vapeur Saturante.
Pour tout point extérieur aux courbes, le systeme est monophaseé : c'est le domaine d'existence de lI'une
des phases. Les parametres P et T sont indépendants, La donnée T et de P détermine complétement
I'état du corps pur.

v=C+2—-@=14+2-1=2

On remarque deux points particuliers : le point triple et le point critique.

b. Point triple T,
Les 3 courbes d’équilibre du corps pur diphasé se coupent en un méme point T, c’est le point triple.
En ce point d’intersection, le corps pur est triphasé ¢ = 3 : les trois phases (solide, liquide et gazeuse)
coexistent et sont en équilibre deux a deux. Le point triple est un point invariant (C =1, = 2etv =

0), il est caractériseé par la température du point triple Tr, et la pression du point triple Pr .

c. Point critique C

La courbe d’équilibre liquide vapeur se termine en un point C, appelé point critique du corps pur.
Au-dela de ce point, on ne peut plus distinguer entre le liquide et le gaz : c’est I’état « fluide »

supercritique.




La pente de la courbe de fusion est généralement positive, sauf cas trés particuliers, comme | 'eau.
Notons de suite que le diagramme de phase de I’eau a une allure inhabituelle. En effet, I’eau a cette
propriété qui fait que son point de fusion diminue quand la pression augmente. Ce complétement est

mis en évidence sur le diagramme par la pente de la courbe coexistence solide-liquide, qui négative.

Exemple
Tableau 1. Les coordonnées du point triple et du point critique pour H,0 et CO,
Cordonnés du point triple Cordonnées du point critique
Corps pur _ i _ i
Température (K) Pression (bar) Température (K) Pression (bar)
H,0 273,16 0,00615 374 221
co, 216,60 5,17 304,2 73,8

3. Etude thermodynamique d’un changement d’état

a. Relation de Clapeyron
On présente 1’équilibre d’un changement d’état d’une quantité de substance d’une quantité d’'une mole
de corps pur par I’équation-bilan :
A(@) 2 AB)
Dans laquelle a et S8 représente les phases uniformes du corps pur A qui coexistent a la température T
sous la pression d’équilibre Pe,. L ¢tat d’€quilibre du systéme entraine :
46 =G(a)-G6(B) =0 G(a) =G(B)

Si on fait subir a ce systéme une variation élémentaire de température dT et de présentation dP;, selon

soit

un processus réversible, il suit :
G(a) +dG(a) =G(B)+dG(B) soitdG(a) =dG(B)
La variation élémentaire d’enthalpie libre dG d’un systéme au cours d’une transformation réversible,
est exprimée en fonction de la pression et de température (Chapitre 1), elle est donnée par la relation
suivante :
dG =VdP — SdT
V(a)dP — S(a)dT = V(B)dP — S(B)dT
(V(B) = V(a))dP = (S(B) — S(a))dT
(dP) _S(B)—S(a) A4Sy,
AT/ q-p

IRIORTC TS
Avec AV, et AS,, présentent la variation de volume molaire et I’entropie molaire du corps pur au cours

de la transition de phase o« — 3 .




AS,,, est donnée en fonction de la variation d’enthalpie molaire du corps pur au cours du changement

d’état AH_,g (ou la chaleur latente de changement d’état L,_g), effectuée sous la pression P a la

température T sous la forme :
AHoog  Laog

AS. =
Sm T T

Nous obtenons donc la relation de Clapeyron :

(dp) _ AHO(—DB _ L(x—vﬁ
a—f

dT ).  TAV, TAV,
b. Application de la relation de Clapeyron a I’équilibre de fusion
La réaction de fusion d’un cops pur A est représentée par I’équation :
A(solide) 2 A(liquide)
Sous une pression donnée, la coexistence entre la phase solide et la phase liquide d’un corps pur a licu
a une température d’équilibre appelée température de fusion Tp,s. La représentation graphique de la
variation de la pression d’équilibre Py, avec la tempeérature de fusion est la courbe de fusion.

La relation de Clapeyron appliquée a 1’équilibre de fusion s’écrit :

(dP) A5 AHp
dT)pus  yH9 —ysot T —yoh
La relation de Clapeyron, relative a I’équilibre de fusion, s’écrit sous la forme :
dP = %d_T
' =V T
Si on suppose AHqu,Vrlrilqet vsol | peu dépendants de la température dans I’intervalle T, — T, On

calcule donc la pression P(T) d’équilibre a T , connaissant P(T;) par I’intégration:

P(T) AH Tdar AH T
f dP=ﬁf T:P(T)=P(T1)+ﬁlnT_
P(Ty) (Vm _ Vm ) T, (Vm - Vm ) 1
AH T
fus
P(T) = P(T) + —— —in o
(leq _ Vrrid) T
T T+T,—T r—-T
i e !
Tl T]_ Tl

Si T est proche de Ty, T — T; est tres faible

=1 (1+T_T1) "N cor timin(1+
nTl—n T, ~ T carx%n( X) =X

AH

fus
lig sol (T—T1)
|74 V20T,

m

P(T) = P(Ty) +

L’équation de la courbe de fusion est une équation d’une droite de la forme :




P(T) = a+bT

Avec, b et la pente de cette droite :

h = AHfus
(Vo = VT,
Et le terme a égale a :
AH
a=P(T,) - Jus

En générale, le solide est Iégerement plus dense que le liquide. Donc V,,lfq — V5ot > 0 et les courbes
de fusion ont une pente verticale positive.
Exceptions : I’cau et le bismuth constituent deux. La glace flotte sur I’eau. Cela parce que la

solidification de I’eau s’accompagne d’une augmentation de volume.

(dp) _ AHqu
dT/fus T AVS™

AHpys > 0,T > 0,mais AV.* = V% — y;s0L < 0, la pente de la courbe de fusion est négative.

Dans le cas de la solidification (passage du liquide au solide) :

(dP) _ ASe AHp
AT/sor VO —VE9 Tt — 14y

C. Application de la relation de Clapeyron a I’équilibre de vaporisation
La réaction de vaporisation d’un cops pur A est, par définition, représentée par I’équation :
A(liquide) 2 A(gaz)
En général, le volume molaire du gaz V5.~ est considéré trés supérieur au volume molaire du liquide
de V19 (V8 5> vl ),
Dans cette hypothese, la relation de Clapeyron appliquée a 1’équilibre de vaporisation s’écrit :

(dP) _ AHyqp _ AHygy
AT /ey~ T(VI% — v~ TVI¥

Si le gaz obéit au modeéle de gaz parfait

gaz _ E
m p
dP  AHyq, dP dT

ar - PRz 2 p T AMhagp
L’enthalpie molaire de vaporisation A4H,,, varie peu avec la température. En la supposant constante
dans le domaine de température T — T;. On peut donc calculer la pression P(T) d’équilibre a T,
connaissant P(T;) par I’intégration ci-dessus :

f"m dP _ AHyqp TdT P(T) _ AHyg (1 1>

— = In =
sy P R I T? P(T)) R

T, T




Cette relation qui s’apparente a la relation de Van’t Hoff est connue sous le nom de la relation de
Clausius-Clapeyron.

Exemple : On étudie la vaporisation de dibrome liquide : Br,(liq) & Br,(gaz)

En supposant que dans I’intervalle de température 298 — 308 K, AHvapo(Brz) reste constante.
Calculer la tension de vapeur saturante du dibrome liquide a 308 K.

Donnees :

AH,q,° (Bry, 298 K) = 30,87 KJ.mol ™! ; P;(Br,, 298 K)q = 0,28 bar

Solution :
P(308 K) _AHvap( 1 1 )_ P(308K)  30,87.10° ( 1 1 )
"P(298K) R \208 308/~ 028 831 \298 308

P(308K) = 0,42 bar
La pression de vapeur saturante P est notée aussi vagf, (T) ou bien P*(T).

d. Application de la relation de Clapeyron a I’équilibre de sublimation
Le traitement de 1’équilibre de sublimation d’un corps pur est identique a ceux pour la vaporisation,
des molécules solides homogéne peuvent passer a 1’état gazeux : le solide se sublime. Le volume
molaire du gaz VE** est considéré trés supérieur au volume molaire du solide de V! (V5 >> vgsoh,

La relation de Clapeyron appliquée a 1I’équilibre de sublimation s’€crit donc

(dP) _ AHg,, _ AHgyy
dT sy T(VI¥ =Vl T VI

Remarques :
Au point triple T,., le passage de 1’état solide a 1’état gazeux peut étre effectué soit directement par

sublimation, soit indirectement en procédant successivement une fusion puis a une vaporisation :

AHsub = AHqu + AHvap SOIt AHsub > AHvap
. . dpP f - dapP . .,
Les pentes de la courbe de sublimation (d—T) et de vaporisation (E) sont toujours positives
sub vap
ar ap
(E)sub >0 (E)vap >0

La pente de la courbe de sublimation (Z—’T)) au point triple est supérieure a celle de la courbe de
sub

L dp
vaporisation (—) :
a1/ pap

(dP) S (dP)
dT sub dT vap




e. Diagramme (P, v) (isothermes d'Andrews)
En effectuant une compression isotherme du corps pur gazeux a différentes températures, on peut

tracer un réseau de courbes en coordonnées (P, v) : ce sont les isothermes d'Andrews.

P a

T=Tc vapeur séche

S : T, <Tc¢

/ liquide : \ P s
|t + \'\q I<T)<Tc
s g iz ] |eaee 2 e
courbe d’ébullition 7 ||vapeatsaimanie e S
/ i courbe de rosée
>
\'L Vy

Figure 3. Courbe isotherme dans le diagramme (P, v) pour un corps pur
% Le point V correspond & 1’apparition de la 1¢"¢ goutte de liquide, la pression vaut alors : la
pression de vapeur saturante notée Ps(T) ;

s Entre LetV :ilyaprésence de 2 phases, ona P = Ps(T) = cste
« Définition : la pression de vapeur saturante ou la tension de vapeur saturante est la pression a
laquelle la phase gazeuse d'un corps pur est en équilibre avec sa phase liquide a une température
donnée dans un systeme fermé »

s En L, il ne reste que du liquide et la derniere bulle de vapeur disparait

s Pour T < T, les isothermes présentent un palier de liquéfaction (équilibre L < V)

% La longueur de ce palier diminue lorsque la température (T) augmente et s’annule pour

I’isotherme « critique » T = T,
¢ Pour T > T,, on n’observe plus de changement d’état : il y a continuité de ’état fluide.

i.  Théoréme des moments chimique

La regle des moments permet de calculer la proportion de liquide et de vapeur de la vapeur saturante

en un point M du palier de vaporisation (liquéfaction). Elle s’appuie sur la conservation de la masse et

la conservation du volume.

Considérons un melange liquide-vapeur a la température T. Il est représenté en coordonnées de

Clapeyron (P, v) par le point M de la figure précédente. Les notations utilisées sont :




my,: masse de vapeur dans le mélange

m; : masse de liquide dans le mélange

m = my + m, : masse totale de corps pur

vy : volume massique total occupé par les deux états du corps pur
vy - volume massique de vapeur

v, : volume massique de liquide

Le titre massique x,, de vapeur est défini par la relation :x;, = %

mp

Le titre massique x;, de liquide est defini par : x;, = 1 —x, = —
Le volume total du mélange est : mv,, = myvy, + myv,
En divisant cette équation par m, il vient :

Uy = xyvy + x,0, = xyvp + (1= xp)v,

D’ou le titre massique en vapeur :

Um — VL
Xy = ————
4 Vy =V
Et le titre massique en liquide :
Vy —Um
xp=1—xy =——
vy —

Sur le diagramme (P, v) les différences de volumes massiques vy, — v, vy — vy et vy — v, sont
proportionnelles aux longueurs respectives des segments LM, MV et LV. En conséquence, la position
du point M sur le palier de liquéfaction permet de déterminer les titres massiques des phases vapeur et

liquide du fluide par les relations suivantes qui constituent le théoreme des moments :

Vo, —v, LV L v

UV_UM_MV
vy —v, LV
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1. Introduction pour définir les grandeurs molaires partielles
Imaginons que 1’on mélange n; moles d’un constituant A; et n, moles d’un constituant A, de fagcon a
obtenir un systéme homogeéne. On s’intéresse ici aux grandeurs extensives caractérisant ce systeme.
Commencons par le cas le plus simple de la masse. La masse se conserve au cours du mélange.
On peut donc considérer la masse du systeme comme la somme des masses des deux constituants purs,

tels qu’ils étaient avant le mélange :
m=mq+m,
Si M; et M, désignent les deux masses molaires des constituants, la masse m du systeme peut écrire :
m=nM; +n,M,

La situation se complique pour la plupart des autres grandeurs extensives caractérisant le systeme.

Prenons I’exemple du volume :

+« Imaginons une fiole contenant 152,95 g d’éthanol soit n; = 3,32 mol d’alcool de volume
molaire : V,,; = 58,39 ml/mol. Le volume d’alcool dans la fiole est :
Vi =nyVp, = 193,85 ml

% Imaginons une seconde fiole contenant 120,15 g d’eau soit : n, = 6,67 mol d’eau de volume
molaire : V,,,, = 18,07 ml/mol. Le volume d’eau dans la fiole est :
V, = nyVp, = 120,53 ml

+» Lasomme des deux volumes est : V; + V, = 314,38 ml

% Mélangeons dans une grande fiole graduée les deux liquides : le volume du mélange vaut :
V(réel) = 305,98 ml # V; + V, = 314,38 ml

% Le mélange est donc entrainé une diminution de volume d’environ 2,7 %.

2. Grandeurs molaires partielles
d. Définition et calcul des grandeurs molaires partielles

La grandeur molaire partielle Z, relative au constituant i et associé a la propriété extensive Z , est la
dérivée partielle de Z par rapport au nombre de moles n; a tempeérature, pression et composition
constantes :
=)
L= \3
anl T,P,nj'jﬂ-

La grandeur extensive Z peut-étre le volume V, I’énergie interne U, I’enthalpie H, I’entropie S et
I’enthalpie de Gibbs G.




On peut définir Z a partir de 2 variables intensives (en général P et T) et de variables de composition

(n;, x;, m;, c;, ....) des constituants A; du systeme. Soit: Z = Z (T,P,n;, ...)
n; j«;: Indique que toutes les autres substances du melange sont présentées en quantité constante.

Z =17 (T,P,n ...), Soit une évolution infiniment petite du systeme (dT, dP, dn;)

4z = (62) dT + (az) dpP + Z( ) d
aT P,n; P Tn; i

N/ pn nj jei
AT et P constantes, la relation devient :
dZ Z ( ) Tli = z Z_i dnl-
TP i

A T et P constantes, les grandeurs extensives Z obéissent a la relation d’Euler et on peut écrire la

grandeur d’état extensive totale Z en fonction des grandeurs molaires partielles Z; par :

2=y, =)
n; =M\

l i/ 1 pn ' ony

Pour un mélange binaire constitué de n, moles de 1 et n, molesde 2 :

4z = (az) d +(az) d
on, nq n;

on, T,P,nq

0z - _
+ "+ni <6_> =n121+'--+niZi

n;
T,P,le¢1 13 T,P,le,jii

T,P,nz
On écrit :
dZT,P = Z_ldnl + Z_zdnz

Z, et Z, sont les grandeurs molaires partielles des constituants 1 et 2 sous les mémes conditions de
PetT.

Exemple : Applications aux volumes: Z=VetZ, = V,
On détermine le volume V d’une solution obtenue en mélangeant V; d’eau (1) et V, d’éthanol (2) a

25°C.

Dans ce cas, on peut avoir une contraction du volume total VV du mélange : Le volume V sera inférieur
a la somme des volumes des liquides purs. Cette contraction provient des interactions entre les

moléecules via les liaisons hydrogenes.

v, v, V=Volume totale

e + lCHOHl‘—}G

Etatinitial: constituants purs sy Ftat final :melange




V£V +V, =0V +n,V;
Avec V; = n Viet V, = n, V5
V1 Volume molaire de 1’eau pure (1) et V,': Volume molaire de 1’éthanol pur (2) .
V;: Volume d’eau (1) pure et V,: Volume d’éthanol (2) pur

Dans cet exemple, I’additivité n’est pas vérifiée.
La loi d’additivité n’est possible que si I’on affecte a chaque constituant i le volume molaire partiel

(de i dans le melange) par définition par :

V=Znivl=n1l71+nzl7z
i

_ 15174 _ av
Done, ¥y = (ﬁ) et V2= (ﬁ)
1 5 2

Le volume molaire partiel est défini comme étant la pente de la courbe représentant le volume total

T,Pnq

d’un mélange en fonction de la quantité de i ajoutée, T, P et la quantité des autres constituants n; restant

constantes.

La valeur de V], dépend de la composition du mélange. C’est-a-dire, 1 mol d’une substance occupe un
volume caractéristique (a une température donnée) lorsqu’elle est pure, mais sa contribution au volume
total d’un mélange peut étre différente car les molécules ne se rapprochent pas (et n’interagissent pas)

de la méme facon dans les corps purs et dans les mélanges.
Lorsqu’on mélange deux liquides A et B, on a trois possibilités :

» Contraction volumique
» Dilatation volumique

> Sans variation du volume total
3. Relation de Gibbs-Duhem

Revenons a I’expression d’une grandeur extensive quelconque Z dans un systéme ferme évoluant a

Z = ZniZ_i
i

Pour une variation dZ a P et T constantes :

température et pression constantes :




dzZ = ZnidZ_i + ZZ_l dni
i i

Or dZ est défini par :

adz = ZZ_l dTli
i

En comparant avec les deux expressions précédentes :
z TlidZ_i + z Z_i dni = Z Z_i dni
i i i
Nous obtenons donc la relation de Gibbs-Duhem :

Z nidZ_i =0

l

On obtient une relation semblable en termes de fractions molaires en divisant par le nombre total de
moles :

z xidZ_i =0

l

a. Application de la relation de Gibbs-Duhem

La relation de Gibbs-Duhem est particulierement utile dans le cas du mélange binaire de deux
composes 1 et 2. La variation de ’'une des grandeurs molaires partielles est alors directement liée a
’évolution de la seconde. Soit par exemple une augmentation du volume molaire partiel dV;. Elle
s’accompagne d’une diminution du volume molaire partiel dV, de la quantité :

dv. = -2 qp
1~ Tl1 2

fdv— fnzdv—fxzdv
1~ Tl1 2 — x1 2

4. Volume molaire apparent du soluté

Soit par exemple le volume ¥V d’une solution contenant n; moles de solvant en fonction du nombre n,

moles de soluté.

S’il n’y avait ni contraction ni dilatation le volume serait donné par V = n,V;" + n,V;, tout se passe

comme si le soluté (par exemple) se dilatait ou se contractait en prenant le volume molaire apparent

V—n1 Vl*

ns

défini par ¢, =




Ce qui s’écrit encore V = n, V" + ny ¢,

En dérivant par rapport a n, on obtient :

V, = (%> ¢z + 1, <%> = ¢, +n, <%>

an, T,P,ny an, T,P,ny an, T,P,nq

Le volume molaire apparent est donc différent du volume molaire partiel sauf lorsque n, — 0 c’est-a-

dire en solution infiniment diluée.
5. Grandeur de mélange

Soit un mélange binaire formé de deux constituants (1) et (2) dont les nombres de moles sont

respectivement n; etn, .
Mg = Z — Z* = (0 Zy +0,Z,) — (04 Z] +10,Z3) = n(Zy — Z7) + 0y(Z, — Z3)

D’une fagon générale

AZme = Zni (Zi—Z})

l

Avec,
Z;: la grandeur molaire des constituants purs avant mélange
Z;: la grandeur molaire partielle des constituants aprés mélange

Définition : Grandeur de mélange 4Z,,,; est I’écart lié¢ au mélange ¢ad la différence entre la valeur de

la grandeur avant mélange Z* (constituants purs) et la valeur du grandeur Z apres mélange

A e = Zniz_i _ZniZ;
; 7

6. Détermination graphique de grandeur partielle molaire

Considérons un mélange binaire des corps A et B. La fraction est mesurée en mélangeant n, moles

de A et ng moles de B.
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On peut rapporter la grandeur Z a une mole de mélange et en utilisant la relation d’Euler :

z = 7y + x57 A
M = ————— = Xpldp T XglpaAVEC Xy = ———
np + ng na + ng

En différentiant et tenant compte de la relation de Gibbs-Duhem, il vient :
dZM = Z_AdxA + Z_deB + xAdZ_A + deZ_B = Z_AdxA + Z_deB
On divise les deux termes par dxg et on essaye de trouver une expression pour Z, et Zg

— dZM _ dxA dZM — ,
Zg = Txg —Za dxg = dxg + Z car xp + xg = 1 et par conséquent : dx, = —dxp

L’expression de Z, devient :

Z Tyt My 7 =7 +(1 )dZM
=x —— + xgZy = —xp)—
M ALA XdeB BZA A A dxg
D’oti on peut exprimer Z, et Zp :
i} A7y,
Lp=Zy—xXg—
A=y =X
Zg=Zy+ (1 )dZM
B~ 4Mm XB dxg

Considérons la courbe Zy; = V) en fonction de xg

Considérons le point M de cette courbe, le segment mM représente Z,,. tracons la tangente en M, elle

coupe les axes A et B respectivement en A; et B,. Soit A, et B; les projections de M sur ces axes :




de MBl
_ dZ .
BB, = (1 —xp) ﬁ et B, = Zy

La construction géométrique nous permet d’écrire :

dZy,
de

BBZ :BBl+BlB2 d'ou BBZ :ZM+(1_ xB) :Z_B

De la méme maniére on peut montrer que : AA; = Z,
Exercice : On veut préparer 100 ml d’une solution en mélangeant 30 ml d"éthanol avec 70 ml d’eau.
Quels sont les volumes qu’il faudrait mélanger pour obtenir effectivement 100 ml de mélange ?

Données : pyzo = 1 g/ml; pgrog = 0,785 g/ml
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Mole fraction of ethanol

Partial molar volume of water, Vm/cm3 mol™’

Réponse : On n’arrivera pas a 100 ml car le volume total d’un mélange n’est pas défini comme la
somme directe des volumes de deux composants.
Le volume d’un mélange est défini comme suit :

V = nAVm’A + nBVm’B
Vin.a = volume molaire de A, V,, 3= volume molaire de B

Donc, il faudra connaitre les volumes partiels molaires de I’éthanol et de 1’eau pour pouvoir déterminer

le volume final.

Pour le mélange initial :




\

70 ml d’eau, pyyo = 1g/ml = ny,o0 = Py = 3.88 mol

30 ml d"éthanol, prop = 0.785 g/ml = ngeop = p.»- = 0.511 mol

Ny20 NEtoH
Donc, xyy0 = —— = 0,88 et xgpoy =———— = 0,12

Ny0 + NEtOH Ny20 + NEtoH

Pour ces fractions molaires les volumes molaires partiels sont approximativement :
Vizo = 18.1 ml/mol et Vgoy = 53.4 ml/mol

Donc, pour arriver effectivement & 100 ml de melange il faut :

V = ny20Vizo + Ngton Veron = 100 ml

On trouve :

Ng20 = 3.94 mol ; Vg0 = 71.19 ml

Ngiog = 0.538 mol ; Vo = 31.41 ml

Donc, on aurait dd mélanger 71.19 ml d’eau et 31.41 ml d’éthanol pour arriver effectivement a 100
ml de mélange. On observe que si on additionne directement ces volumes on trouve 102,6 ml de

mélange, donc il y a un volume d’exces négatif.
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1. Définition
Soit un systeme monophase (homogene). Sa constitution peut varier suite a des réactions chimiques,
donc I’enthalpie libre (G) en fonction de T, P et n; (quantité de matiere de chaque constituant (i))
s'écrit :
dG = (66) dp + (66) dT + Z( ) dn;
OP) 1, 0T/ pn, N/ 1 b '

Comme nous I’avons vu au premier chapitre, les deux premieres dérivées partielles s’écrivent :

(66) _v t(aa) —_g
0P rn,  C \oT)py,

Par définition :

0G . . . . R . .
(E) = \; : est appelé potentiel chimique du constituant i a la température T et la pression
{ T,P,nj;ti

P dans le systeme considéré.

Le potentiel chimique est une mesure de I’aptitude du constituant i a provoquer une transformation
chimique ou physique : un corps doté d’un potentiel chimique élevé présente une grande aptitude a

faire avancer une réaction ou un autre processus physique.
La variation de G s’écrit donc :
dG = VdP — SdT + Z wdn;
Remargue : On peut définir le potentiel chimique a partir des autres fonctions d’état soit :
G=H-TS donc dH =dG + TdS + SdT

dH = VdP — SdT + Z wdn; + TdS + SdT

dH = VdP + TdS + z wdn,

Sachant que H (S, P, n;)
de(a—H) d5+(H) P+ Z( ) dn;
0S/pn il 5P l
Donc on déduit :
J0H
(anl)spnm s

De la méme fagon, on peut démontrer que :




(6F) B . (6U) _
on; =W e on; =W

T,V,njii S;V,nj;:i

2. Propriétés du potentiel chimique d’un constituant

<+ Les grandeurs V, H, U et G sont des grandeurs extensives.

% 1; d’un constituant (i) d’un systéme ne dépend pas de la quantité de (i) présent dans ce
systéme : c¢’est une grandeur intensive, comme le sont la pression P, la température T et la
fraction molaire etc...

s W; présente les dimensions d’une énergie.

s u; possede les propriétés des grandeurs molaires partielles. On peut notamment lui appliquer

la relation de Gibbs-Duhem :

Soit

G = Z n;u; identité d'Euler
i

La variation d’enthalpie libre totale dG d’un systéme peut étre obtenue par différentielle de 1’enthalpie

libre G :

dGé = Znidul- + Z ul-dni =VdP — SdT + Z ul-dnl-
i i i

D’ou

VdpP — SdT = Z nydy,
i

A T et P constantes, on obtient :

z nidui =0

l

Cette relation est utilisée dans le cas d’un systéme binaire pour exprimer le potentiel chimique d’un
constituant en fonction des paramétres de composition, connaissant I’expression du potentiel chimique

de I’autre constituant.
3. Conditions d’équilibre entre phases

Soit un systéme fermé constitué d’un constituant i reparti entre deux phases « et S.

Supposons qu’il y a passage d’une quantité infinitésimale de la phase a a la phase 8 a température et

pression constante.




Une variation infinitésimale du systéme provoque une variation de 1’enthalpie libre :

dG(P,T) = dG* + dGF = pfdnf + pPdn’
Deux cas peuvent se présenter :

v Le nouvel état est un état d’équilibre

Le systéme évolue a température et pression constantes. L.’enthalpie libre a 1’équilibre est :
_ a B — & BB _
dG(P,T) =dG* +dGF = pidn{ + u;dn; =0

Bilan de matiére : nf’) +n{ = cste = dn{ + dniﬁ =0

or, dnf =—an® => —pdnf + Pan’® =0 = (WP—p®anf =0
l L l l l L l 2 L

B

i

Comme dnf # 0, donc puf = p

Pour un constituant i donné, réparti entre deux phases en équilibre, le potentiel chimique de ce

constituant est le méme dans les deux phases.

Dans le cas d’un équilibre d’un constituant entre une phase liquide et une phase solide ou une phase

gazeuse et une phase liquide on peut écrire : p¥ = p7 ou p¥ = uf.

Si le constituant i se trouve en équilibre entre les phase solide, liquide et gazeuse par exemple au

point triple d’un diagramme PV d’un corps pur : uf = ui = .
v Le nouvel état n’est pas un état d’équilibre

Le systeme va évoluer spontanément dans un sens tel que :

dG(P,T) = (W —u®dnf <0




Comme, dnf >0

Donc,

B

u > p” = evolutiona — f

L’échange de maticre se fait des phases aux potentiels chimiques les plus élevés vers les phases aux

potentiels chimiques les moins élevés.

4. Variation de potentiel chimique avec la température et la pression

a. Influence de la pression sur p;

On sait que
aG
dG=VdP—SdT+zuidni=(—) dP+( ) ar+ Z( ) dn,
: ap Tn; n T,PNjx
Avec,
- (29
u — — —
l l on TP s
(66) _y t(aa) _ g
0P)rp, —  \aT)pp,
Donc,
(E)ui) B (a ((’)G) ) B (a <6G) )
OP /7, oP \on; TPt o ong \oP/rp, TP
D’ou

Il
&N

B ( av )
ani T,P,leii

()
OP /1 n,
Soit a T et n; constantes : Ap; = f;:l VdP

b. Influence de la température sur p;

i. Relation avec I’entropie molaire partielle

Z oG Z
- opP Tn;
l

n; TPn];“




(60) (aui> (0 (66) ) (6 (66) )
I_l- = | — B = _ = _
2 ani T'P'nj:ti oT Pn; oT ani T'P'nj:#i . ani oT Pn; T,P,nj¢i
Ona:
0G;
(52),
aT P,n;
Donc :
o\, as _
(ﬁ> = —(—) = —5§, (I'enropie molaire partielle)
aT Pn; ani T:Prnthi

Si on augmente la température du corps pur, le désordre augmente, donc S, croit, par conséquent: lors
des changements de phases d’un corps pur, d’un état ordonné (solide), vers un état moins ordonnée
(liquide), vers un état désordonné (gaz), le potentiel chimique est une fonction décroissante de la

température: (voir figure: ci-dessous).

'y P=Constante

Liquide o \oy

& &
- >

Tfus Téb r

Figure 1. Variation du potentiel chimique d’un corps pur i en fonction de la température et a pression

constante
ii. Relation avec I’enthalpie molaire partielle : Relation de Gibbs-Helmholtz
On sait que :
conrs - (9@ @)
on; TP on; on;
Donc:y; = H,— TS,

Sachant que :




oT oT
D’ou:
W
(@),
' aT Pn; Hl
T2 T2
De ce fait :
ay;
@), g
aT Py ‘_ H,
T2 Tor2
Donc:

RTe H,
(a—T(%)) = 7
Pn

5. Expressions particulieres du potentiel chimique

a. Potentiel chimique d’un gaz parfait pur

La relation donnant la variation du potentiel chimique avec la pression est :

I

(%) -
P ) rm,

Pour un gaz parfait (GP) pur,ona: V, = Vgp = Vip = R?T

Par intégration :

Wi (P.T) P PpT
[y = [ = [T ap
hi(Po.T) P Py P

0 0

Donc :

P
w(P,T) = w(Po, T) + RT lnP—
0

On pose :

w;(Po, T) = w;°(P,, T) représente le potentiel chimique de référence du gaz pur (P = Py = 1 bar), a la

température T.

D’ou:

E



P
w;(P,T) = w;°(Py, T) + RT lnP—
0

Remarque : Etat de référence : On appelle état de référence, I’état du constituant i pur sous une
pression P, arbitrairement choisie par 1’utilisateur. La température doit par contre étre la méme que la

température d’étude.

b. Potentiel chimique d’un gaz dans un mélange idéal de gaz parfaits

Le potentiel chimique d’un gaz dans un mélange idéal de gaz parfaits s’écrit :

P
w; (P, T) = w,°(T, Py = 1 bar) + RT lnP—l
0

Or: P; = x;P Loide Dalton
P : pression totale
x; : fraction molaire de i dans le mélange gazeux

On peut donc, exprimer :
P
w; (P, T) = w°(T,Py = 1bar,x; = 1) + RT lnP— + RT Inx;
0
On pose :

P
Hi*(T,P,Xi = 1) = uiO(T,PO = 1baT,xi = 1) + RT lnP_
0

D’ou
Hi(Pi'T' xi) = ui*(T, P, Xj = 1) + RT lnxl-
En conséquence, ;" (T, P, x; = 1), est le potentiel chimique du gaz pur (x; = 1)aT et P, ce qui revient

a prendre un état de reférence différent du choix précédent P # P, avec P, = 1 bar.

c. Potentiel chimique des constituants des phases condensées
> Les corps condensés sont peu compressibles, donc leur volume molaire V, est pratiquement
indépendant de la pression.

» Les phases condensees ont des faibles volumes molaires.

On sait que

Pour un constituant i pur, V; (volume molaire partiel de i dans la phase condensée) = V*(volume

molaire de i pur dans la phase condensée)

En intégrant entre P, et P, on obtient :

j



w (P, T) — w°(Py, T) = V(P — Py)

On prend comme état de référence, 1’état standard du corps pur (solide ou liquide) a température

considérée.

Cette variation est tres faible, tant que P n’est pas trop élevé. Le potentiel chimique des corps a 1’état
condense varie trés peu avec la pression. Ces variations sont presque toujours négligees sous les

pressions voisines de 1 bar ou inférieures.
Donc
w; (P, T) = u;° (P, T)

Le potentiel chimique de tous les corps simples pris dans 1’état de référence de leur phase

thermodynamiquement stable a T° = 298K est nul.
Potentiel chimique d’un constituant dans un mélange idéal liquide ou solide
Par analogie avec le mélange gazeux, on écrit :
W (P, T, x;) = p;°(T, Py, x; = 1) + RT Inx;
Avec : x; : fraction molaire de i dans le mélange liquide ou solide
c. Potentiel chimique du soluté et de solvant dans une solution diluée
Pour le solvant : il est majoritaire x;—spipane = 1= W; (T, P) =~ w;°(T, Py)

Pour le soluté : (T, P, C;) = w°(T, Py, C;° ) + RT In—5 (i soluté)
l

Avec : C; : concentration du soluté en mol/L. En général, C;® = 1 mol/L

j



