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AVANT-PROPOS

L’étude de la thermodynamique est généralement considérée, a tort, comme difficile. De
ce fait, elle est trop souvent abordée avec un manque de confiance totalement injustifié
qui peut étre générateur d’échec et qui entretient cette réputation infondée de complexité
de la discipline.

Dans les disciplines comme les mathématiques, la physique ou la mécanique, les
sujets qu'abordent les étudiants de I'enseignement supérieur scientifique et les raisonne-
ments qu’ils utilisent sont généralement dans la continuité de ceux abordés au lycée. Il
en va tout autrement de la thermodynamique qui apparait comme une discipline totale-
ment nouvelle et particuliere, car appuy€e sur un nombre trés restreint de principes dont
découlent, en toute logique, les différentes lois. D’autre part, la thermodynamique est
présente partout : elle aide a comprendre la vie et le monde qui nous entoure et elle est
a la base de trés nombreuses industries. La nouveauté et 'universalité du sujet génerent
cette réputation infondée de complexité.

Cet ouvrage a pour objectif principal de fournir les bases fondamentales de thermo-
dynamique que devra maitriser tout scientifique et tout ingénieur appelé a comprendre,
concevoir, améliorer ou mettre en ceuvre un procédé de transformation physicochimique
ou biologique de la matiere ou de 1’énergie. Les notions de bases nécessaires pour abor-
der cet ouvrage sont exposées dans le livre Les bases de la thermodynamique, rédigé
par les mémes auteurs et essentiellement consacré a ’étude des systeémes physiques, des
corps purs et des machines thermiques. Dans ce nouvel ouvrage, la thermodynamique
est appliquée a I’étude des systemes multiconstituants et multiphasiques.

Lexpérience que nous avons de I’enseignement nous a appris que les étudiants
restent souvent passifs face a un exposé trop magistral. Nous avons essayé d’éviter,
dans la mesure du possible, cet écueil en adoptant un exposé pratique des différentes
notions et des conséquences qui en découlent. Des exemples, en cours de chapitre,
illustrent les concepts abordés afin de montrer que la thermodynamique n’est pas seu-
lement théorique, mais qu’elle permet d’expliquer de nombreuses situations concretes.
Les notions les plus importantes sont encadrées pour les mettre en évidence. Des exer-
cices d’application directe des notions étudiées sont proposés dans le but d’apporter
au lecteur des compléments d’information et d’attirer son attention sur les points les
plus importants.
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INTRODUCTION

La compréhension de nombreux phénomenes de la vie courante fait appel aux bases de
la thermodynamique des systemes physiques, physicochimiques et chimiques. Il en est
de méme pour de nombreux procédés industriels ou I'apport de la thermodynamique,
et particulierement de l'enthalpie libre, joue un role majeur. A titre d’exemple on peut
citer :

La compréhension des phénomenes de solubilité des gaz dans les liquides : elle per-
met de maitriser les phénomenes de décompression (boissons gazeuses, accidents de
plongée...). Elle permet de comprendre les conditions de I'oxygénation des micro-
organismes dans un fermenteur ou un systeme de traitement des eaux usées...

La compréhension des équilibres liquide-vapeur : elle permet d’expliquer la dis-
tillation, qu’il s’agisse du pétrole ou des alcools de bouche. Elle permet d’expliquer
I'obtention des essences de parfum et la purification des composés pharmaceutiques
et cosmétiques par entrainement a la vapeur...

La compréhension des réactions chimiques et des équilibres : elle permet de quantifier
le pouvoir calorifique d’'un combustible et le pouvoir énergétique des aliments. Elle
est le fondement de la notion de pH et de la chimie des solutions. Elle est a la base de
toutes les syntheéses chimiques, qu’elles conduisent a un médicament ou a n’importe
quel autre produit de la vie courante...

Dans la majorité des cas, les phénomenes a étudier mettent en jeu des systemes

constitués par des mélanges ou les constituants sont répartis dans plusieurs phases et a
I'intérieur desquelles des réactions chimiques peuvent se produire. L'étude de ces sys-
temes fait 'objet de cet ouvrage :

Le premier chapitre met en évidence que les propriétés de ces mélanges ne sont pas la
simple addition des propriétés de leurs constituants ;

Le deuxieme chapitre, en introduisant la notion de fugacité, montre que la description
de ces systémes ne peut pas se satisfaire de la notion de mélange de gaz parfaits ou de
solution idéale et I'exposé s’appuie en partie sur les équations d’état des fluides réels.
En ne retenant que les plus simples d’entre elles, facilement manipulables avec un
simple tableur, nous fournissons au lecteur une compréhension globale de leur apport
sans qu'aucun logiciel spécialisé ne soit nécessaire ;

Le troisieme chapitre est spécifique des solutions liquides qu’il décrit en s’appuyant sur
la loi de Lewis — Randall ou sur celle de Henry. Il introduit la notion de coefficients
d’activité et montre leur lien avec lenthalpie libre molaire d’exces des mélanges.
Les diverses facons de décrire un équilibre liquide-vapeur sont également exposées,



Introduction

en s’appuyant sur les résultats des deuxieme et troisieme chapitres, et le cas particulier
de la loi de Raoult est présent¢ ;

e Le quatrieme chapitre est consacré aux grandeurs de réaction et a leur utilisation dans
les bilans d’énergie et d’entropie des systemes chimiques ;

* Enfin, le cinquieme chapitre rassemble les notions de grandeur de réaction, de fugacité
et d’activité pour décrire les équilibres chimiques de toute nature, qu’ils soient établis
en phase gaz ou dans des solutions liquides.

L'ouvrage est enrichi de 40 exercices originaux corrigés, choisis pour leur valeur péda-
gogique, qui permettent au lecteur de s’approprier progressivement les notions exposées.
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DESCRIPTION
DES SYSTEMES
PHYSICOCHIMIQUES

On aborde le plus souvent la thermodynamique par 1’étude des systeémes dont la com-
position reste constante ; ces systemes, dits physiques, peuvent étre décrits a 'aide des
seules variables physiques, la température 7, la pression P, le volume V, etc. Cependant,
en génie des procédés chimiques ou biochimiques, on a surtout affaire a des systémes
physicochimiques dont la composition varie suite a des transferts entre phases ou a des
réactions chimiques. Pour décrire correctement ces systemes, les variables physiques ne
suffisent plus et il faut introduire des variables de composition, c’est-a-dire la quantité
de matiere n; de chaque constituant. De plus, dans un mélange, les propriétés des consti-
tuants different de celles des corps purs correspondants.

1.1 NOTIONS GENERALES

L'objet du paragraphe est de voir comment il convient de décrire un systeme physi-
cochimique constitué de plusieurs especes chimiques en vue d’appliquer les lois de la
thermodynamique.

1.1.1 La notion de solution

Définition d’'une solution
On appelle solution toute phase homogene qui peut étre solide, liquide ou gazeuse
et qui comporte plusieurs constituants. Les propriétés intensives d’une solution ne
dépendent pas de la quantité de matiere dont on dispose mais sont fonction de sa
composition.

En pratique, 'appellation solution est plutdt réservée aux systemes homogenes liquides
(les saumures...) ou solides (les verres...) a plusieurs constituants ; dans le cas des gaz
(Iair...), il est d’'usage de parler de mélange gazeux.



Chapitre 1 - Description des systémes physicochimiques

Une solution peut faire partie d’un systeme globalement hétérogéne comme I'indi-
quent les exemples suivants :
* Solution saturée d’un sel insoluble en contact avec ce dernier ;
« Equilibre liquide-vapeur d’un systéme binaire ;
« Equilibre liquide-liquide lors d’un phénomene de démixtion.

Définition d’un solvant
On appelle solvant le constituant majoritaire d’une solution. L’eau est le solvant le plus
courant et conduit a des solutions aqueuses.

Définition d’un soluté
A l'opposé, les constituants minoritaires d’une solution, dilués dans le solvant, sont
appelés solutés.

Remarque

Les solutés présents dans une solution peuvent étre différents des especes utilisées
pour préparer la solution. C’est notamment le cas des solutions électrolytiques (cf.
exercice d’application 1.1) ou, lors de sa mise en solution, un sel se dissocie en
anions et en cations qui sont les solutés.

1.1.2 Les variables de composition
La teneur en constituant i dans une solution s’exprime en utilisant une des variables de
composition définies ci-apres :

Définition des variables de composition

* La fraction molaire x; est définie par la relation x; = 72 ou n; est la quantité de
matiere de chacun des constituants ; "

. . 2 . . m:. &

* La fraction massique w; est définie par la relation w; = /Z: ou m; est la masse

9 m.
de chacun des constituants ; 1

* Laconcentration massique est définie par larelation C,, ; = m%/ ou Vestle volume

de solution. Dans le systéme international, on 'exprime en kg - m™ mais aussi, plus
couramment, en kg - L' ;

* La concentration molaire ou molarité est définie par la relation C; = [i] = n% ou

V est le volume de solution. Dans le systéme international, on Iexprime en mol - m™
mais aussi, plus couramment, en mol - L ;

* Lamolalité m; est la quantité de matiere n; du soluté i pour 1 kg de solvant.
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1.1- Notions générales

Attention ! La notation m; peut désigner la molalité d’un soluté ou la masse
iQi d’un constituant. Le contexte permet cependant de lever facilement cette
) ambigiiité apparente.

Remarques

Dans une solution, la somme des fractions massiques ou molaires est évidemment
égale a 1. De ce fait, pour n constituants présents dans la solution, on a seulement
(n — 1) variables de composition indépendantes.

Les variables de composition molaires sont essentiellement utilisées en thermo-
dynamique chimique. Les grandeurs massiques sont plus adaptées aux applications
techniques.

Fréquemment utilisée pour les solutions liquides, la molalité est la variable de com-
position la plus pratique pour I’étude des grandeurs molaires partielles.

La concentration molaire dépend de la température 7 et de la pression P du systeme.
Pour les liquides, I'influence est souvent faible (faible influence de la température
et pratiquement pas d’influence de la pression) mais, par contre, elle est toujours
importante dans le cas des mélanges gazeux.

Exercice d’application 1.1 :
Expressions de la teneur en soluté d’une solution

Une solution aqueuse, prise a 20 °C, contient 192,6 g de nitrate de potassium par
litre. Donner la valeur des différentes variables de composition pour la solution.

* Masse molaire de KNO; : 0,101 11 kg - mol™
* Masse molaire de l'eau : 0,018 015 kg - mol™!
s Masse volumique, & 20 °C, de la solution : 1 143,2 kg - m™

SOLUTION

Bien que les especes présentes en solution soient les ions K* et NO;™, la solution a
été préparée en pesant le sel KNOj ; cette situation justifie que les calculs soient
menés en considérant le sel.

Le passage d’une variable de composition a une autre s’appuie sur les définitions
ci-dessus. II est nécessaire de disposer de la masse volumique de la solution et
des masses molaires des constituants. La concentration massique en nitrate de

potassium, C,, gno, =0,192 6 kg - L1, est donnée ; on en déduit directement la

concentration molaire :

C,.xNo, ~0,1926
KNO;,

Ckno, = 0,101 11 = 1,905 mol - L~

La détermination de la molalité nécessite de connaitre la masse de solvant en regard
de la quantité de matiere de soluté. Le raisonnement est établi pour 1 L de solution ;
la masse de solution est 1,143 2 kg, la masse de sel est 0,192 6 kg et la masse de



