Transformations chimiques de la matiere : Aspects Thermodynamique et Cinétique
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INTRODUCTION

Etudions un exemple : un mélange stoechiométrique d’acide chlorhydrique (HCl) et de soude (NaOH) forme une
solution d’eau salée (sel : NaCl). En revanche, lorsque I'on sale sa soupe, on ne forme pas de la soude et de l'acide
chlorhydrique. La transformation se déroule dans un sens et non dans l'autre.

Le premier principe de la thermodynamique étudié jusqu’a présent est un principe de conservation de I'énergie. Il ne
permet pas d’expliquer pourquoi les transformations chimiques se déroulent dans un sens et non dans l'autre.

Ainsi, il est nécessaire d’introduire un second principe de la thermodynamique : un principe d’évolution.
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Objectifs :
- Comprendre la notion de potentiel thermodynamique et savoir justifier que I'enthalpie libre est adaptée a
I’étude des transformations chimiques monothermes monobares
- Exprimer I'enthalpie libre en fonction des potentiels chimiques
- Prévoir le sens d’évolution d’un systeme chimique contenant une espéce chimique dans plusieurs phases

I. SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
A. ENONCE DU SECONDE PRINCIPE

+ Enoncé du second principe :

Pour tout systéme, il existe une fonction d’état extensive, notée S, appelée entropie (unité : J.K?), qui ne peut que
croitre pour un systéme isolé.

Au cours d’une transformation d’un systeme fermé, la variation d’entropie se décompose en deux termes :
- Un terme d’échange avec l'extérieur, appelée entropie d’échange et notée Se. Dans le cas d’un systeme

fermé, en contact avec un unique thermostat de température Text constante, I'entropie d’échange se

calcule ainsi :
8Q
8S =

e T

ext

- Un terme de création d’entropie, notée SC, di a l'existence de phénomenes irréversibles. Lentropie créée

est positive pour une transformation irréversible, nulle pour une transformation réversible.
55520

Le second principe de la thermodynamigue peut donc s’écrire ainsi :
- Pour une transformation infinitésimale : dS = SSC + SSe

- Pour une transformation macroscopique : AS = Se + SC

Lentropie S est une fonction d’état, qui ne dépend donc que de I'El et de I'EF du systéme.
En revanche, I'entropie échangée S, et I'entropie créée S, ne sont pas des fonctions d’état (dépendent
du chemin suivi).

Remargue : On retrouve bien le fait que I'entropie ne peut que croitre pour un systeme isolé (pour lequel il n’y a pas
de transfert thermique).

B. L”ENTROPIE EXPRIMEE PAR LA THERMODYNAMIQUE STATISTIQUE
1. S=kzIn(Q)

La thermodynamique statistique a permis d’apporter une interprétation a cette grandeur qui est trés abstraite !

LUentropie peut étre vue comme une mesure du désordre des particules constituant le systeme a I'échelle
microscopique. Un systéme isolé évolue spontanément vers le plus grand désordre au cours du temps.

Considérons un état macroscopique pour un systéme. Plusieurs configurations microscopiques permettent de réaliser
cet état macroscopique : on les nomme les micro-états associés et on en dénombre (). Chaque micro-état peut étre
défini par la donnée de la position, de la vitesse et du niveau d’énergie pour chaque particule.

En physique statistique, I'entropie est définie pour un état macroscopique comme :

S=k InQ
B

-23 -1
avec kB = 1,38 x10 J.K °,la constante de Boltzmann.

2. Lentropie ne peut qu’augmenter dans un systeme isolé
Prenons un exemple de situation en thermodynamique : on imagine une boite séparée en deux compartiments de

méme taille et on introduit dans un premier temps 4 particules identiques A, B, C et D dans le compartiment de
gauche.

\9)
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L'état initial est décrit par une seule configuration microscopique, 0 = 1. Lentropie du systéme vaut 0.

On enleve ensuite la paroi séparant les deux compartiments. Intuitivement, on sait bien que si on laisse le systeme
évoluer jusqu’a I'état d’équilibre, les particules vont s’homogénéiser dans la boite : il y aura a priori deux particules
a droite et deux particules a gauche.

Dénombrons les configurations microscopiques () qui vérifie cet état macroscopique : a gauche, on peut trouver les
particules A, Bou A,C ou A,D ou B,C ou B,D ou C,D ce qui correspond a 6 états possibles.

Lentropie du systeme a I'équilibre vaut donc : S = kBln 6 = 2,47 ><10_23]. K'

L'entropie a bien augmenté au cours de cette transformation spontanée.

Le systeme évolue vers plus de désordre

3. Le systéme n’a pratiquement aucune chance de revenir a son état initial
Avec ce type de raisonnement on peut également comprendre que le systéeme ne reviendra jamais a son état initial.
Considérons désormais un systéme a 52 particules. Initialement, toutes les particules sont dans le compartiment de
gauche, on enléve la paroi entre les deux compartiments et on laisse le systeme évoluer spontanément.
Comment y-a-t-il d’arrangements possibles des particules dans cette boite ?

. s N . ., 92 L sre g
Chaque particule se trouve soit a gauche, soit a droite soit 2 possibilités.
Les particules pourraient éventuellement revenir toutes dans le compartiment de gauche aprés un certain temps
d’évolution. Une seule configuration microscopique rend cette observation macroscopique possible.
La probabilité que cela arrive vaut donc : P(toutes les particules a gauche) = ?

Supposons désormais que le systeme évolue d’une configuration a une autre chaque seconde. Il faudrait attendre en

52 . ) L .
moyenne 2~ secondes pour que le systéme retrouve sa configuration initiale. Pour étre plus parlant, cela correspond
a 140 millions d'années... Extrémement peu probable que cela se produise !

s . 23 . , .
Et encore, on a considéré 52 particules et non NA = 6,02 X10 " particules, comme c’est véritablement le cas...

4. Lentropie de la phase gaz est plus élevée que celles des phases condensées
En thermodynamique statistique, I'état final le plus probable est celui qui est observé expérimentalement, non pas
parce que les autres états sont « interdits », mais parce que leur probabilité de réalisation est faible.

Lentropie d’'une mole de gaz est plus élevée que celle d’'une mole de liquide ou de solide.

En effet, les molécules de gaz occupent tout I'espace disponible, rendant le nombre de micro-états accessibles
particulierement important. Le désordre moléculaire dans un gaz est grand.

C. TROISIEME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE : S(T=0K) =0

Troisieme principe de la thermodynamigue : A T = 0 K (zéro absolu), I'entropie du systeme pour un cristal parfait

est nulle.

D. IDENTITES THERMODYNAMIQUES
Obijectif : Relier la fonction d’état S aux fonctions d’état U et H précédemment étudiées.

1. dU=-PdV+TdS

Démonstration de l'identité thermodynamique :
On considére une transformation élémentaire pour un systéme fermé de composition fixée, ou seules les forces de

pression travaillent :
- Premier principe : dU = — Pexth + 80

- Second principe:dS =85 + 85 = 85 + 2L = §Q=T dS— T &S
c e c ext ext c

Ainsi :
dU= —P dV+ T dS - T &S
ext ext ext c

Sur un chemin réversible, on en déduit :
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Premiére identité thermodynamique: dU = — PdV + TdS

A La premiére identité thermodynamique et le premier principe sont valables pour toute transformation.

Identification terme a terme avec la premiére identité thermodynamique :

Mais l'identification terme a terme n’est vraie que si la transformation est réversible, avec uniquement les forces de
pression qui travaillent.

Une variation d’entropie ou une variation de volume entraine donc une variation d’énergie interne. Cela signifie que

I'entropie et le volume sont les variables naturelles de I'énergie interne U(S, V). L'énergie interne est une fonction
adaptée pour étudier des transformations a entropie et volume constant.

Ainsi,

au U
dUu = 6_V| dv + s ds
n Vi

)

Par identification, il est possible de déduire une définition de la température et de la pression.

; T=ﬂ|

> , la température thermodynamique du systeme

Vn

au . . X
- P= - ETANE la pression régnant dans le systeme

n

Il est bien sGr possible de montrer que ces définitions se recoupent avec celles vues notamment en mécanique.

2. dH=TdS+VdP

La fonction étudiée dans le cadre du premier chapitre de thermochimie est I'enthalpie (H = U + PV), qui se révéle
pratique dans le cas de I'étude d’une transformation monobare (car AH = Q)

Seconde identité thermodynamique : dH = TdS + VdP

C’est a vous ! Démontrer la seconde identité thermodynamique

Une variation d’entropie ou une variation de pression entraine donc une variation d’enthalpie.

Cela signifie que I'entropie et la pression sont les variables naturelles de I'enthalpie H(S, P). Lenthalpie est une
fonction adaptée pour étudier des transformations a entropie ou a pression constante.

* Remarque :

Les variables en thermodynamique fonctionnent par paires d’une variable intensive avec une variable extensive :
- Testune variable intensive qui fonctionne avec S une variable extensive
- P est une variable intensive qui fonctionne avec V une variable extensive

Ces deux variables sont dites variables conjuguées.

Bilan :
- Second principe de la thermodynamigue est dS = SSC + SSe pour une transformation infinitésimale et

AS = Se + SC pour une transformation macroscopique.

état final
- Lentropie créée SC = SSC est toujours positive ou nulle car SSCZO
état initial
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état final état final

59 L . 5 Q
8S, = - donclentropie échangée S = 1] 8S, = [ 2= -
e état initial état initial &t ext

Si le systeme est isolé, Q = 0 donc Se = 0. Donc AS = 0. On peut aussi le montrer en utilisant I'entropie

de Boltzmann pour un systéme isolé.

Troisieme principe de la thermodynamique : S(T=0K) = 0

Premiere identité thermodynamique dU = — PdV + T dS (a savoir démontrer avec le premier
principe pour une transformation réversible)

Second identité thermodynamique : dH = TdS + VdP (a savoir démontrer a partir de la premiere

identité thermodynamique)

acvm

1. Lors d’une transformation macroscopique, la variation
d’entropie du systéme est donnée par :

A.AS=[585_c

B.AS=[8Q/T,,

C.AS=S,+S,

D.AS=S,.-S.

2. L'entropie créée lors d’un processus irréversible entre
deux états est :

A. Toujours négative

B. Toujours nulle

C. Toujours positive

D. Négative pour une détente

3. L'entropie échangée S, d’un systéme en contact avec un
thermostat a température T,,, s'écrit :

A.S.=Q

B.S.=/dQ/T

C.s. =1dQ

D.S, =/dQ/ T,
4. Pour un systéme isolé, la variation d’entropie AS vérifie :
A.AS=0

B.AS<0

C.AS=0

D.AS=S,
5. Le second principe de la thermodynamique, sous forme
différentielle pour une transformation infinitésimale, s’écrit

A.dS=3Q/T

B. dS = &S, + 8,
C.dS =3, - 8S,

D. dS = dU/T + P dV/T

6. L'entropie de Boltzmann permet de justifier que pour un
systeme isolé :

A.S=0

B.AS<0

C.AS=38Q/T

D.AS=0

7. Le troisieme principe de la thermodynamique stipule que

A.AT=0K, I'énergie interne est nulle
B.AT=0K, I'entropie est arbitraire

C. AT =0K, I'entropie est nulle

D. AT =0K, la chaleur échangée est maximale
8. La premiere identité thermodynamique est :
A.dU=-PdV+TdS

B.dU=TdV-PdS

C.du=¢C,dT

D.dU=PdV+TdS

9. La premiere identité thermodynamique peut étre
déduite :

A. De I'équation de Boltzmann

B. De la conservation de Iénergie + transformation
réversible

C. De la définition de I'entropie

D. Du second principe seulement

10. La deuxiéme identité thermodynamique est :
A.dH=TdS-VvVdP

B.dH=TdS+VdP

C.dH=SdT+PdV

D.dH=dU+PdV

II- ’ENTHALPIE LIBRE : LA FONCTION DU CHIMISTE

A- NOTION DE POTENTIEL THERMODYNAMIQUE

Lobjectif de ce chapitre (et de 'ensemble de la thermochimie) est de comprendre la notion d’équilibre chimique
ainsi que le sens d’évolution d’un systéme en transformation chimique..

Cette notion a été abordée dans le cadre du cours de mécanique pour étudier I’équilibre mécanique d’un systéme

d’un point de vue énergétique.

Considérons une particule m se déplagant sur un axe x et soumise a une force E

- dE -

conservative: f = — — x

Les positions d’équilibres sont donc souvent repérées sur un graphique

E = f(0.

- Les positions d’équilibres mécaniques correspondent alors aux

extrema d’énergie potentielle.

- Les positions d’équilibres stables correspondent aux minima d’énergie

potentielle.

0 T
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Cette notion se généralise en thermodynamique.

Potentiel thermodynamique : une fonction d’état qui décroit lors de I'évolution spontanée d’un systéeme. Il tend
vers une valeur minimale, lorsque le systeme atteint I'équilibre thermodynamique.

B- ENTHALPIE LIBRE G COMME POTENTIEL THERMODYNAMIQUE A TEMPERATURE ET PRESSION
FIXEES
1. Introduction a I'enthalpie libre G = H-TS

On introduit la fonction d’état extensive, notée G et nommeée enthalpie libre (ou parfois énergie de Gibbs, d'ou la
lettre G), en Joule (J), telle que :
G=U+pV —-TS=H-TS

2. G potentiel thermodynamique a T,P fixés : dG <0

Montrons que I’enthalpie libre est le potentiel thermodynamique pour une transformation a T et P fixées.
Considérons un systéme fermé, T et P constants et seules les forces de pression exercent un travail.

La différentielle de G s’exprime ainsi :
dG = dU + PdV + VdP — TdS — SdT

Or la transformation étant isotherme, isobare, T et P ne varient pas donc dT=0 et dP =0.
dG = dU + PdV — TdS

Appliguons les principes de la thermodynamique :

- Premier principe :dU = — PdV + 6Q
- Second principe : dS = SSC + SSe = SSC + S—TQ = §Q = TdS — TSSC
Onendéduit dU = — PdV + TdS — TSSC
dG = — PdV + TdS — TSSC+ PdV — TdS

dc =— TSSCSO carSCZO

Lors d’'une évolution spontanée, dG<0 et I'équilibre thermodynamique est atteint si dG = 0.
Cette fonction d’état est le potentiel thermodynamique pour une transformation a T et P fixées.

C’est a vous ! Refaire la démonstration

Remargque : Et pour une transformation monotherme/monobare ?
G est une fonction d’état donc son évolution ne dépend pas du chemin suivi. Pour une transformation monotherme,
monobare : P,= P, =P, et Tl, =T =T

f ext’
On peut choisir d’étudier G sur un chemin isotherme et isobare et on arrive au méme résultat.

3. ldentité thermodynamique : dG= VdP - SdT

Pour un systeme thermodynamique fermé a composition fixée :
dG =d(U + pV — TS)
dG = dU + pdV + VdP — TdS — SdT

En utilisant I'identité thermodynamique pour U : dU= TdS — PdV
dG = TdS — pdV + pdV + VdP — TdS — SdT

dG = VdP — §dT

C’est a vous ! Refaire la démonstration

Une variation de pression ou une variation de température entraine donc une variation d’enthalpie libre.
Cette identité thermodynamique fait apparaitre que les variables naturelles de I'enthalpie libre sont bien la pression
et la température, pour un systeme de composition fixée : G(P, T).

6
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Remargue : Par identification, il est possible de déduire une définition de la température et de la pression :
aG

- V= a_l , le volume du systéme
Tn
3G , . .
- § = — 77| ,lentropie du systeme
Pn

4. Le théoreme de Schwarz pour démontrer certaines relations
Un point de maths :
Ce chapitre fait intervenir de nombreuses dérivées partielles, comme vous avez déja pu le constater! En
thermochimie, il est possible d’utiliser le théoréme de Schwarz.
Théoréme de Schwarz : Les dérivées secondes croisées sont égales.

S

C’est a vous ! Exemple 1 : Montrer la relation de Maxwell : % = ——=
pn Tn

Exemple 2 : Montrer la relation de Gibbs-Helmholtz :

H _ 0 (G,
T2 - aT(T)lP,n

Nous avons défini I'enthalpie libre ainsi: G = H — TSsoitH = G + TS

aG
OorS = — 57
Pn
aG
H=G— T—|
aT
Pn
H G 1 4G
——_—= =} ——
TZ TZ T oT |p,n
De plus :

— = Gx(- A+ P L)

y

" i) 1 a6
—— = G X(— + () X (5
7 G IM) ) % G IM)

On reconnait I'expression : (uv)’ =u'v+uv’

H G
(g . . . _
On en déduit bien la relation de Gibbs Helmholtz T

Pn

C’est a vous ! Refaire la démonstration précédente sur une feuille de brouillon

C- LE POTENTIEL CHIMIQUE

1. Enthalpie libre molaire partielle ou potentiel chimique y,
En chimie, les quantités de matiére ne sont pas fixées !
G est une grandeur extensive qui dépend de ces quantités de matiére. A priori, dans l'identité thermodynamique, il
faut donc introduire le fait que la quantité de matiére évolue au cours de la transformation chimique.

Considérons un systeme composé de k constituants dont la quantité de matiere sera notée n (variable cette fois).

La différentielle de G s’écrit ainsi en fonction de ses variables naturelles :

G G G
G =W| dP + rr dT + Z on | dnl_
T,nk P,nk i i T'P'nk¢i
En utilisant les résultats précédents, I'identité thermodynamique s’écrit :
dG = VdP — SdT + $5-|  dn
i i

T,P,n
7 ke
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Définition d iel chimique :

£| est I'enthalpie libre molaire partielle associée au constituant physico-chimique i. Cette grandeur est

an
T,p, nk#.

i
i

appelée potentiel chimique du constituant i, notée W

2. ldentité thermodynamique dG = VdP -SdT + > W dn;

Identité thermodynamique pour un systéme dont la composition varie :

dG = VdP — SdT + Zuidni

De méme:dU = TdS — PdV + ) uidni

L
3. Théoreme d’Euler:G=) n
+ D’aprés le théoreme d’Euler (chapitre TM_1), la grandeur extensive G peut étre exprimée en fonction des grandeurs

molaires associées a chacun des constituants physico-chimiques du systéme.

G(T’ P, ni) - Z M,
l

AG = Gf - Gi = zl: ui'fni‘f — Zl: ui'oni'o

Nous venons de voir I'expression la plus compléte de la variation d’enthalpie libre pour un systéme en transformation
chimique. Comment l'utiliser pour prédire le sens d’évolution d’un systéme en transformation chimique ?
Nous allons étudier un exemple simple : une transition de phase.

D- POUR UN SYSTEME POLYPHASE, LE TRANSFERT DE MATIERE SE FAIT VERS LA PHASE OU LE
POTENTIEL CHIMIQUE EST LE PLUS BAS

ritére d’évolution dans un em lyphasé :
Dans un systéme polyphasé, le transfert de matiere se fait systématiquement vers la phase ou le potentiel
chimique est le plus bas (dans le sens des potentiels chimiques décroissants).

Démonstration sur un systeme fermé contenant de I'eau liquide en équilibre avec sa vapeur. Cette transformation
sera supposée isotherme et isobare.

On notera la quantité de matiere du constituant HZO o dans la phase liquide et nZ 0 dans la phase gaz
2 2

G est potentiel thermodynamique a T,P constant pour une évolution spontanée:
dG < 0(1)

Lidentité thermodynamique surG :dG = VdP — SdT + ) uidnl,, la transformation est isotherme, isobare :

1

1 l g g
G = uHZOdnHZO + uHZOdnHZO )

H.O H. O

. ey . N , , l g
La conservation de la matiére impose, le systeme étant fermé : nH 0= n +n = constante
2 2 2

. l g ..
donc dnHZO = 0 soit dnHZO + dnHZO = 0,onaainsi:

R
dnH 0= dnHZO 3)

Dit de manieére plus simple : toute I'eau qui part de la phase liquide va dans la phase gaz et inversement, puisque le
systeme est fermé.
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l g

l
(o = My o) dny, , <0
2 2 2

.1 ! L N .
- Si I ui o’ alors dnH 0 < 0, la phase liquide perd de la matiére et se vaporise
2 2 2

1
nooo> u‘g I'eau passe en phase gaz
H,0 H,0

L1 ! N .
- Si Ky o < ui o’ alors dnH 0 > 0, la phase vapeur perd de la matiere et se liquéfie
2 2 2

L g o
uHZO < uHZO, I'eau passe en phase liquide

C’est a vous ! Refaire la démonstration

Remarque : Le potentiel chimique ne dépend pas de la quantité de matiere : il s'agit d’'une grandeur intensive. Ainsi, le
constituant A va intégralement passer dans la phase liquide ou gaz. Ceci n’est vrai que parce que I'eau est pure dans chacune des
deux phases.

Condition d’équilibre dans un systéme polyphasé
A I'équilibre de phases, I'enthalpie libre est minimale : dG = 0. Ainsi, la coexistence des deux phases impose :

H, =K,

La fonction d’état enthalpie libre G est un potentiel thermodynamique : cela signifie que G décroit lors de I'évolution
spontanée d’un systéme chimique jusqu’a atteindre un minimum.

Pour connaitre le sens d’évolution du systeme chimique, il faut donc déterminer G ou au moins sa variation. Pour
cela, il faut connaitre I'expression des potentiels chimiques pour chacun des constituants.

Bilan :
- Fonction d’état enthalpie libreG: G = U + PV — TS =H — TS
- dG =dU + PdV + VdP — TdS — SdT or dU OSW + 8Q d’apres le premier principe et
6Q = TdS — TSSC d’apres le second principe donc dG = — TSSC < 0 pour une transformation a

T,P constants.

- G est un potentiel thermodynamique a T,P constants : G décroit lors d’'une évolution spontanée d’un
systeme et atteint un minimum local lors de I'équilibre thermodynamique.

- Identité thermodynamique sur G: dG = VdP — SdT (a savoir démontrer pour une transformation

réversible)
: H a ,G
- Gibbs-Helmholtz : — o = ?(?an
aG G G
- daG =<5 dP + 3T dT + Zwl dni=VdP—SdT+ Zuidni
T,nk P,nk i i TP p

k#i

- Théoreme d’Euler: G(T, P, ni) =3 nu
i

- Equilibre diphasique a T, P constants => dG < 0 donc u; Odn; o T u‘z Odn‘z 0 = 0, etpar
2 2 2 2

. N ! ! ! .
conservation de la matiéredn, = — dn’ (n, - ug )dn < 0.Déplacement vers la phase
H,0 H,0" \H,0 H,0° ""H,0

de plus faible potentiel chimique.

- ATléquilibre ”Z = ui
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QCM :
1. Lexpression correcte de I'enthalpie libre G est :
A.G=U-pV+TS

C.dG=-VdP+SdT+), nidui

L

B.G=U+pV-TS D.dG=TdS+VdP+Y ndu
C.G=H+TS i !
D.G=H-PV 7. Le théoréme d’Euler appliqué a G donne :
2. Pour une transformation a température et pression
constantes, la variation de G s’écrit : A.G= Z “idni
A.dG=VdP-SdT L
B.dG=-T*SSC B.G=Zniui
C.dG=T*8S, l
D.dG=-PdV+TdS C.G=Xu/n
3. Lors d'une évolution spontanée a T, P constants, la :
fonction G D.G=Yn /T
A. Reste constante P
B. Augmente
C. Diminue 8. A I'équilibre diphasique a T, P constants, la matiére se
D. Est nulle déplace :
4. Aléquilibre thermodynamique (a T, P constants), A. Vers la phase de plus forte énergie interne
la fonction G : B. Vers la phase de plus haute température
A. Est maximale C. Vers la phase de plus faible potentiel chimique
B. Est minimale D. Vers la phase de plus faible entropie
C. Est infinie
D. Ne varie pas 9. A I’équilibre chimique entre deux phases a et f, les
5. Lidentité thermodynamique associée a G, pour potentiels chimiques d’'un méme constituant vérifient :
une transformation réversible, est : A HA“ > ”AB

A.dG=TdS+VdP «
B.dG=VdP-SdT B.u, =,
C.dG=SdT+VvdP c « B
D.dG=-PdV+Tds Ha S

6. L'expression générale de dG pour un systéme D. llAa + HAB =0
multicomposant est :

B

A.dG=VdP-SdT+¥ pdn,

L

B.dG=PdV-TdS+Zuidni

2

I1I- ETUDE DU POTENTIEL CHIMIQUE

Rappel : le potentiel chimique K du constituant physico-chimique i est ’'enthalpie libre molaire partielle associée

a ce constituant.

_9G |
lll. ~ on

" TP,
k+#i

A- INFLUENCE DE DIFFERENTS PARAMETRES SUR LE POTENTIEL CHIMIQUE
Le potentiel chimique est une grandeur intensive : ne dépend donc pas des quantités de matiére.
Le potentiel chimique dépend de la température, de la pression et de la composition du systeme chimique (plus
exactement des fractions molaires X pour I'ensemble des constituants).

1. Variation de pu avec la pression

= Pour connaitre la variation du potentiel chimique avec la pression, il faut s’intéresser a :

—_ =7,=V
L

m,i
T,nk 4
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C’est a vous ! Démontrez la relation précédente :

Il faut donc s’intéresser au volume molaire partiel des constituants physico-chimiques pour étudier la dépendance
du potentiel chimique avec la pression.

Exemple pour l’'eau: Sous 1 bar, a 273 K
(H 0(5))_ 2,0% 10 L.mol ™"

m

H,0 (D)= 1,8x10 ? Lomol ™"

m

v (H,0(@)=224L mol ™"

Le volume molaire partiel étant positif, le potentiel chimique d’un gaz augmente lorsque la pression augmente.

o
V > 0, donc —> 0 donc p augmente lorsque P augmente

Pour un gaz, le volume molaire partiel n’est pas négligeable et peut étre calculé a I'aide de la loi des gaz parfaits :

nRT RT
V =

doch = 5

Pour un gaz, I'influence de la pression sur u est grande.

Pour une phase condensée, le volume molaire est trés faible, I'influence de la pression est donc négligeable. En
premiere approximation, on pourra supposer que le potentiel chimique ne dépend pas de la pression.

Pour une phase condensée, I'influence de la pression sur u est négligeable

2. Variation de p avec la température
La variation du potentiel chimique avec la température est donnée par :

— = -S= -5

oT n i m,i
k

C’est a vous ! Démontrez la relation précédente :

Il faut donc s’intéresser a I'entropie molaire partielle des constituants physico-chimiques.
Exemple : Sous 1 bar, a 298 K

S (H,0®)=70J.K ".mol”"
S (H,0(9))=188 J.K ".mol '

=-S,, donc u diminue lorsque la
k
température augmente.

o,
Lentropie molaire est le plus souvent positive, or —- aT
Pn

Les valeurs d’entropie molaire ne sont pas négligeables.

Linfluence de T sur p est non négligeable




Transformations chimiques de la matiere : Aspects Thermodynamique et Cinétique

De plus, la dépendance du potentiel chimique avec la température ne peut pas étre négligée. Il peut toutefois étre
noté que lI'entropie molaire d’un gaz est plus importante que I'entropie molaire d’'une phase condensée.

B- EXPRESSION DU POTENTIEL CHIMIQUE DANS LE CAS D’UN GAZ PARFAIT PUR
1. Potentiel chimique standard p,°(T)
Au cours du premier chapitre de thermochimie, nous avons introduit la notion d’état standard d’un constituant
physico-chimique a la température T, nécessaire a la construction de tables thermodynamiques.
Cette notion va étre utilisée ici.

Le potentiel chimique standard d’un constituant a la température T, noté ui°(T), correspond au potentiel

chimique du constituant physico-chimique pris dans son état standard a la température T.

Les enthalpies libres standard de formation sont tabulées a 298 K pour les constituants physico-chimiques usuels.

2. Lien entre p;*(T, P), potentiel chimique d’un corps pur, et u,°(T) pour un gaz parfait

Point sur la notation : Le potentiel chimique d’un corps pur est noté avec une *

Démonstration dans le cas d’un gaz parfait pur :
Etat standard d’un gaz parfait a la température T et & la pression p : gaz parfait pur a T et 3 la pression P°

Pour faire le lien entre le potentiel chimique standard (tabulé) et le potentiel chimique du gaz parfait, il faut donc

s’'intéresser a l'influence de la pression sur le potentiel chimique.
On rappelle que :

ou, 5 _ RT
el = V=
"k
Ainsi :
P P__ P
[du = [VdP = [--dP
PO PO PO

p
* * 5 dP
w(T,P)— w(T,P°) = RT [~
po
* * ° P
w(T,P)— (T, P°) = RT ln(F)
or 1. (T, P°) = p.°(T)
* _ o L
W (T.p)= no(T)+ RTin(z)
On remarque que le terme apparaissant dans le logarithme correspond a I'activité du gaz parfait : agaz = %.

Ainsi, on peut écrire :

W (T,P)= u°(T)+ RT n(a)

C- EXPRESSIONS DU POTENTIEL CHIMIQUE EN FONCTION DU MODELE D’ETUDE
Q

On adopte pour les potentiels chimiques une expression générale :
[
w(T,P,x)= W(T)+ RT ln(ai)

aveca, I'activité physico-chimique du constituant.

Remargue : On retrouve le fait que le potentiel chimique d’un constituant dans son état standard vaut le potentiel
chimique standard.
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Modéle d’étude Etat standard | Activité Potentiel chimique Remarques
Gaz parfait pur Gaz parfait a= — Llik(T, P)= Ll(.)(T) n RTln(Lo) Démonstration a
puraTetp° t P i i P connaitre !
Gaz parfait en Gaz parfait _ bk _ .0 P, P=+xp
’ déal e ui(T,P,xi)— W (T) + RTIn|—= =X
melange laea pura tetp x ce qui permet de montrer
T,P,x)= u(T,P)+ RTIn(x’ o :
AL E X, LAY i | | 1a deuxieme expression
Corps pur condensé Corps pur a=1 * T PY= u(T Dans certains
(liquide ou solide) aTetp® ' ui( P ui( ) exos, A I'influence
incompressible de P sur le potentiel
chimique ne sera pas
négligée !
cf osmose
I\/Ie/anqs Ico/ndense Corpstplir aT a =x ”i(T' P, xi) = n (T, P) + RTln(xi) m (T,P) = HiO(T)
idéa e
P en négligeant l'effet de la
pression sur K,
Solvant CorpspuraT a = 1 w (T, P) = uO(T) Le solvant se comporte
(constituant majoritaire etp° i’ L comme un constituant
d’une solution) liquide pur.
Soluté Soluté 5 0w ¢
(constituant minoritaire infiniment az T ui(T’ P, xi) - p'i (T + RTlTl( C°)
d’une solution) dilué a 1 mol/L,
aTetp®

On adopte également une expression générale pour les constituants d’'un mélange.
Le potentiel chimique d’un constituant en mélange a la température T et a la pression P peut s’écrire :

ui(T, 12 xi) = u:(T, p) + RTln(xi)

C’est a vous ! Donner 'expression du potentiel chimique des constituants dans les cas suivants.

Du propane gazeux dans un mélange parfait propane-méthanea Tet P :

De I'argent solide dans un mélange idéal solide argent-ora Tet P :

Du CO2 gazeux a la température T et la pression Pco :
2

Du CO2 dissous dans une solution aqueuse idéalea Tet P :

Bilan
. . . aG
- Expression du potentiel chimique p, = o
L .
L
T,P,nk#
ou, v o, 5 i dé
- > = V. et — = - Sm'l, (a savoir démontrer)

Tn . mn,

Le potentiel chimique standard ui°(T), correspond au potentiel chimique d’un constituant i pris dans son
état standard a la température T.

L'expression générale du potentiel chimique est : K, (T,pP)= ui"(T) + RT ln(ai) (a savoir démontrer
pour un gaz parfait + connaitre expression pour chacun des cas possibles ).

13
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acm 6. Dans un corps pur condensé incompressible, on
1. La définition rigoureuse du potentiel chimique K suppose que :
dans un systeme multicomposants est : A. o =1, *+RTIn(x)
A. W = (AU/0N)1p, i B.a;=x
B. H = (as/ani)'l',P, nkei C.a=1

D.p =p°+P;/RT
C. Ho= (aG/ani)T,P, nkei ! '

7. Pour un soluté dilué dans une solution, l'activité
D. Hi = (aH/anni)T,P,nk#i

est donnée par :

2. Donner l'expression vraie : A.a=¢/c

A. (3ui/3P)T =-Sni B.a,=P,/ P°
B. (81/8T), = V., Ca=x
' D. a;= M, /ui

C. (B /8P); =V,

8. Dans un mélange condensé idéal, le potentiel
D. (3/3T)e = Py,

chimique du constituant i est :

3. VLlinterprétation physique de (8ui/6T)pest : A. o= ui* + RT In(x;)
A. LUenthalpie molaire B.u = ui" +x/RT
B. L'énergie libre de Helmholtz C.u. =RTIn(x)
C. Lopposé de I'entropie molaire i . ' .
D. La capacité thermique molaire D.u, = +RTIn(Pi/P°)
4. Lexpression du potentiel chimique d’un gaz parfait 9. Légalité des potentiels chimiques d’un méme
pur est : constituant entre deux phases a I'équilibre signifie
A. W= ui" +RT In(x;) .
B.1=p°+RTIn(P/P°) A. E,qui!ipre thermigue -
Lot B. Equilibre thermique et chimique
C.u,=RTIn(P) C. Equilibre thermique et mécanique
D. W= ui" +P/RT D. Equilibre chimique (transfert de matiére nul)
10. Lors du passage spontanée d’un corps A de la
5. Dans un mélange idéal de gaz parfaits, le potentiel phase liquide vers la phase gazeuse a T et P
chimique de i est : constants, on a :
A. h =W, °+RT |n(xi) A. H-A,quuide< I“lA,gaz
' L* o B' “A,gaz< uA,quuide
B.u =i +RT In(P; / P°)
C.p, =p*+RTIn(x)
D.y, = ui" +RT In(V,/V°)

I'V- PHENOMENE D’OSMOSE
A. EXPERIENCE INTRODUCTIVE ;. EXPERIENCE DE LA POMME DE TERRE

_ i Puit 2 : Pt = -
gullt 1: Eau S
= distillée phwsiciog
(=]
St w.qf\
et ™ | .
- - ‘,‘\
”~ \

4

4

https://www.youtube.com/watch 2v=kWjfVvVXjiA

Observations : au bout d’une heure, il y a migration de I'eau dans le puit 1

Pour expliquer ce phénomene, nous allons appliquer un raisonnement semblable a celui utilisé pour les transferts de
phase (partie Il).

Dans un systeme polyphasé, le transfert de matiere se fait spontanément vers la phase ol le potentiel chimique est
le plus bas.

Lespece qui migre est 'eau qui est une phase condensée que I'on suppose dans un premier temps incompressible.
On se place dans le modele des mélanges idéaux de phases condensées.

14



https://www.youtube.com/watch?v=kWjfVvVXjiA

Transformations chimiques de la matiere : Aspects Thermodynamique et Cinétique

Son potentiel chimique dans les trois puits s’écrit :
uH 0 1(T’ P, xH 0 1) - IJ'H o(T’ P) + RT ln(xH 0 1)
27! 27! 2 27’

UHZO.z(T, P, xHZO, 2) = IJ—HZO(T, P) + RT ln(xHZO, 2) = HHZO

HH20,3(T’ P, xHZO' 3) = p.HZO(T, P)+ RT ln(xHZO ’3)

Orx X <x
H,01 < H,0,3 H,0,2

(T, P)

n
donc p'HZO,l < uH20,3 < IJ'HZO,Z

L'eau migre donc vers le puit 1 puisque c’est la que son potentiel chimique est le plus faible.

C’est a vous ! Refaire la démonstration

Qualitativement, ce phénomene est di a la différence de concentration en sel dans les trois puits et dans la pomme
de terre: il y a migration du solvant (I'eau) jusqu’a équilibrer les concentrations en sel. Ce phénomene s’appelle
I'osmose.

B. DEFINITIONS
1. Le phénomene d’osmose

Le phénomeéne d’osmose est un phénomeéne de diffusion de matiére lorsque deux solutions qui n‘ont pas la
méme concentration sont séparées par une membrane semi-perméable (perméable au solvant).

On observe un transfert de solvant de la solution la moins concentrée vers la solution la plus concentrée : le
systeme tend a équilibrer les concentrations.

membrane

semi-perméable

concentrée diluée P=TII

osmose équilibre

2. La pression osmotique I
On appelle pression osmotique, notée le plus souvent I1, la surpression a appliquer pour empécher I'afflux de
solvant a travers la membrane.

Pour calculer la pression osmotique dans une solution contenant un soluté, il est possible d’utiliser un
raisonnement basé sur les potentiels chimiques en ne négligeant pas I'influence de la pression sur le
potentiel chimique des phases condensées.

C. INFLUENCE DE LA PRESSION SUR LE POTENTIEL CHIMIQUE D’UNE PHASE CONDENSEE

Précédemment, en négligeant I'influence de la pression, nous avons indiqué que :
*
(o]
W (T, P)= (T)
On souhaite désormais connaitre 'influence de P sur le potentiel chimique sur une phase condensée. On rappelle
6p:
que:—| =

v .
daP Tn m,i

Le volume molaire est supposé indépendant de la pression. On integre I'expression précédente entre P et P°.

PP P
i dp, = }{ v.dp=v . 1{ dpP

15
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W(T,P) = W(T,P)=V (P — P

W(TPY= WD +V, (P = P?)

D. DEMONSTRATION DE LA LOI DE VAN’T Horr II=RT C, ¢

Loi de Van’t Hoff : [1 = RT[soluté]

Remarque : [soluté] désigne la concentration totale en soluté. Pour une solutio de concentration d’1 mol/L en

NaCl, il y a a la fois 1 mol/L de Na* et 1 mol/L de CI, il faut donc prendre une concentration en soluté de 2
mol/L dans la loi de Van’t Hoff.

- TenK

A et ]

. -1 -2
- nestenPa(soitenkg.m .s )

- Ren J.K .mol ‘(soitenkg.m’.s LK .mol ")

. -3
- [soluté] enmol.m

Cette loi a la méme forme que la loi des gaz parfaits.

Démonstration :

équilibre

On écrit le potentiel chimique du solvant en tenant compte de la dépendance en pression dans
le compartiment 1 puis 2.

On se place dans le modéle des mélanges. On note

x, la fraction molaire de soluté dans le compartiment 1.

Dans le compartiment 2, on a un corps pur. On prend en compte ici I'influence de la
pression
— — ° _ o
Hop = B = w (M) +V_ (P = P°)

Dans le compartiment 1, on regarde le potentiel du solvant (et non celui du soluté). On prend également en

compte l'influence de la pression.

Moy = Ko, + RTlnxS

by, = my(T) + Vm’S(Pl — P?)+ RTIn (1 - x))

A l'équilibre : les potentiels du solvant des deux compartiments sont égaux

lls,1 - u5,2

RN +V, (P, = P°)+ RTIn (1 —x) =p(D+V (P, ~ P°)

En éliminant les u;(T) de chaque c6té de I’équation :

Vm’S(Pl - P°) +RTIn (1 -x) =V, (P,~ P
Vm,S(P1 - PZ) =—RTIn(1 -x,)

On peut effectuer un développement limité du logarithme en supposant que la fraction molaire de soluté est trés

petite devant 1.

In(1 —xl)z - X

n
~ _ ~ ~ soluté
Vm'S(Pl — P,)~ — RT (= x,) ~ RTx ~ RT -

totale

16
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La pression osmotique ITest p. — p,:

n luté
VI = RT

m'S totale

vV s

=n n ~n_ et =

totale soluté + S S msS  ng
VS' l—[ — RT nsoluté
N Mg

En simplifiant par ne:
11 VS = RT nsoluté
orV ¢ = Vdonc:

[1 = RT[soluté]

C’est a vous !

= 180 g.mol )

glucose

Calculer la concentration en masse du glucose

En déduire la pression osmotique

Application : Calculer la pression osmotique d’une solution de glucose a 5% en masse a 37°C (Données :

E. INTERET DE L' 0SMOSE

1. Fonctionnement des cellules du monde vivant

Losmose joue un réle important dans le fonctionnement des
cellules du monde vivant. En effet, les membranes cellulaires sont
de perméabilité variable vis-a-vis d’'un grand nombre d’espéces
moléculaires ou ioniques. De fagon schématique, elles sont
perméables aux molécules d’eau, et beaucoup moins perméables a
la plupart des solutés présents dans les milieux biologiques. On
estime qu’a 37°C, I'ensemble des solutés présents dans le sang fixe
la pression osmotique a environ 7 bar.

La figure ci-contre représente des cellules sanguines conservées
dans du sérum physiologique (solution de chlorure de sodium a 0,9
% en masse) — au centre — ou des solutions aqueuses plus ou moins
concentrées — respectivement a gauche et a droite.

Cela impose lors d’injection de produits dans le sang (injection
intraveineuse) de bien choisir la solution dans laquelle est dissous

R = g!g
) é 2

Hypertonique Isotonique Hypotonique

P P

le produit actif. On utilise des solutions dont la pression osmotique est comparable a celle du milieu sanguin
(solution dite isotonique). Un choix possible est 'emploi d’une solution aqueuse de glucose a 5% en masse (dont la
pression osmotique vaut a peu pres 7 bar) ou I'emploi de sérum physiologique.

2. Dessaler I'eau de mer par osmose inverse

Pour faire passer le solvant de la solution la plus concentrée vers la solution la moins concentrée, il
est possible d’appliquer sur le compartiment le plus concentré une pression supérieure a la

17

P>TI1

osmose inverse



Transformations chimiques de la matiere : Aspects Thermodynamique et Cinétique

pression osmotique. C’est le principe de 'osmose inverse, utilisée notamment comme un moyen de dessaler I'eau

de mer pour obtenir de |'eau douce.

Cela nécessite, cependant, d'employer des pressions tres importantes : pour dessaler 'eau de mer, il faut appliquer

une pression supérieure a 25 bar.

Bilan

- Grandes étapes de la démonstration

*

Tn

TenK et [soluté] en mol.m

ou,
phasecondensee:a—p‘| =V

- Osmose : transfert d’eau de la solution la moins concentrée a la plus concentrée.

- Pression osmotique I1 : pression qu'il faut exercer sur une solution pour empécher le passage du
solvant pur a travers une membrane semi-perméable, par le phénomeéne d’osmose.

- Loide Van’t Hoff pour la pression osmotique : [1 = RT[soluté] (savoir refaire la démonstration a partir
de I'égalité des potentiels chimiques du solvant de part et d’autre de la membrane)

- Exceptionnel : on souhaite connaitre I'influence de P sur le potentiel chimique d’'une

- Egalité des potentiels chimiques du solvant de part et d’autre de la membrane :
n () + Vm’S(Pl - P°) +RTIn (1 —x) =uM+V (P,~ P

14 n
7 . ~ _ - . S ~ soluté
- On en déduit que Vm,S(P1 - P2)~ RT ( X, ) soitenviron— Il ~ RT———

- Unités: [ esten Pa (soitenkg.m s 2),Ren J.K .mol '(soitenkg.m’.s =K .mol "),

W= BT =D+ (P = P)

N N

QcMm
1. osmose correspond a :

A. Un transfert de soluté vers la solution la moins
concentrée

B. Un transfert de solvant vers la solution la plus
concentrée

C. Un transfert de solvant vers la solution la moins
concentrée

D. Un transfert de soluté a travers une membrane
semi-perméable
2. Quelle est la condition thermodynamique qui permet de
démontrer la loi de Van’t Hoff ?

A. Egalité des potentiels chimiques du soluté

B. Egalité des potentiels chimiques du solvant de part et
d’autre de la membrane

C. Egalité des concentrations

D. Egalité des volumes molaires
3. L'expression de la pression osmotique selon Van’t Hoff
est:
A. 1T =RT/V

B. T =n/VRT
C. m=CRT

D. M= PV/nRT

4. Dans le cas de l'osmose, quelle est la grandeur sur
laquelle on ne néglige exceptionnellement pas la variation
de pression ?

A. Uenthalpie libre du soluté

B. Le potentiel chimique du solvant

C. Le volume molaire du soluté

D. La constante de Van’t Hoff

5. Quelle est I'expression correcte du potentiel chimique
d’un solvant sous pression P ?

A. ps=pse+R(P—P°)

B. ps=Hs°+T(P—P°)

C. Hs=Hs°+Vps(P—P°)

D. ps=pso—Vps(P—P°)

6. Dans la démonstration de Van’t Hoff,
approximation est faite pour simplifier I'expression ?
A. Le volume molaire du soluté est nul

B. Le solvant est incompressible

C. Xeoue €1 donc In(1—x
D. ps=0

7. Quelle est I'unité de la pression osmotique dans le S.I. ?
A. J-K* mol™

B. kg:m?-s72

C. kgm™s?

D. kg:m™s72.K"
8. En quoi 'osmose est-elle un phénomeéne spontané ?

A. Car elle nécessite un apport d’énergie

B. Car elle augmente le potentiel chimique du soluté

C. Car elle tend a équilibrer les potentiels chimiques du
solvant

D. Car elle favorise la diffusion du soluté vers le solvant

quelle

= —x

soluté) soluté
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CONCLUSION
TABLEAU BILAN DU CHAPITRE
Notion Réle Critére d’évolution du Lien avec le reste du
systéme chapitre
Entropie S Quantifie le désordre, Tres générale pour tout S est contenu dans G
Critére d’évolution spontanée trés type de systéme G=H-TS
général Sc20
Enthalpie G est un potentiel thermodynamique a a T,P constants dG =— T@SC
libre G T,P constants dG<o0
(diminue spontanément)
Potentiel Donne a T,P constants Déplacement du systeme
chimique p les variations de G avec la matiére. dans le sens des potentiels G =X ny
Spécifique aux transformations chimiques décroissants avec
chimiques a T,P constants pour un Py
systéme contenant plusieurs Critere d’équilibre : égalité W= %0
. . e "'TPn
constituants des potentiels chimiques i
Osmose Transfert de solvant selon les Déplacement du solvant | Application du potentiel
différentes valeurs de u de part et vers le potentiel chimique | chimique a un
d’autres de la membrane. le plus bas. phénoméne concret
rencontré en biologie ou
pour le dessalement de
I'eau de mer
Correction CM :

Partiel : 1C2C3D 4C5B 6D 7C 8A 9B 10B
Partie Il : 1B 2B 3C 4B 5B 6A 7B 8C 9B
Partie lll : 1C2C3C4B5C6C7A 8A 9D 10B
Partie IV: 1B 2B 3C 4B 5C6C 7C 8C
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