4LLycée de Kerichen MP — Cours de chimie

BREST

THERMODYNAMIQUE DU CORPS PUR

Chapitre 3

Equilibre diphasé d’un corps pur

3.1. Les différents états de la matiere

Nous ne parlerons ici que des états de la matiénglinaire », dans des conditions de pression et de
température telles que les atomes sont constitiéstables. Les différents états de la matiere
correspondent alors a difféerentes facons, pouratesies, d’interagir et parfois de se lier. Pluseur
classifications des états de la matiére peuveatf@ites, selon la densité, selon la fluidité dorséordre.

Classification selon la densité

Etats condensés

Ainsi nommerons-nous les états de la matiere pmquels les atomes, les molécules ou les iondresnt
proches les uns des autres. Les distances intanicates sont de I'ordre de grandeur des dimensions
atomiques : c’est le cas de tous les solides etedgue I'on appelle usuellement les liquides. La
caractéristique principale des phases condenséés teas faible compressibilité : le volume occugaé

la matiére dans ces phases varie trés peu lorsmuaugmente la pression, méme de fagon importante

Etats expansés

Les distances entre les structures élémentairesnéat molécules, ions) sont grandes par rapport aux
dimensions atomiques. Ces états de la matiereraetéasent par une forte compressibilité : le wwdu
occupé est trés sensible a la pression a laqustlEamise la matiere.

L'état de la matiere que I'on qualifie usuellematd gazeux est un état expansé. Toutefois, cette
classification est mise en défaut par le fait qaa peut passer contindment d’'un état gazeux atain é
condensé que I'on qualifie usuellement de « liquide

Remarque aux températures élevées, I'attachement der@hscaux atomes ne résiste pas a I'énergie du
chaos. La matiére est alors dans un état de « glasnt’est de trés loin I'état le plus abondantsda
I'univers visible, puisque la plupart des étoilessent constituées.

1|l existe des états de la matiére hyper condetisésla densité atteint I'ordre de grandeur dedlasité nucléaire, soit I'ordre

de grandeur d&0” fois la densité atomique. C'est le cas dans lé®ies a neutron », stade d’évolution d’une étodemme
le Soleil lorsque, les forces d'expansion dues m@&ctions nucléaires ayant disparu faute de corfeistucléaire, I'étoile
subit un effondrement gravitationnel. Et encore tréespas la le stade ultime (s'il en est un ...) fdees densités de matiére :
les neutrons sont encore « pleins de vide ».
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Classification selon la fluidité

Etat fluide

Du point de vue macroscopique, I'état fluide estactérisé — comme son nom lindique — par
I'aptitude de la matiere dans cet état a s’écqulles ou moins facilement. Retenus par effet deitathan

ou par des limites imposées par des formes solidegJuides prennent la forme des récipients gasi |
contiennent. Cela s’applique aussi bien a de lgsms un vase ou a I'atmospheére toute entiére reteau
gravitation autour de la Terre.

Du point de vue microscopique, les molécules petusendéplacer librement les unes par rapport aux
autres. Il en résulte un mouvement incessant qoe #ppelle chaos moléculaire. Cette agitation
permanente correspond a une énergie d’autant phnslg que la température est élevée.

Aux températures et pressions usuelles, il est egu\possible de distinguer nettement deux
comportements fluides extrémes, ligsiideset lesgaz

— Les liquides sont des fluides denses, tres peu assiples. lls forment en présence d'une
atmosphére une phase condensée que I'on peut oom@neffet de gravitation, dans le fond d’un
récipient. Du point de vue microscopique, on dua,cdans un liquide, les molécules sont « les unes
sur les autres » : chaque molécule définit auttaltedun espace de protection impénétrable.

— Les gaz sont des fluides moins denses, facilen@npressibles. lls ont, a I'échelle des expériences
de laboratoire, un caracteres expansif en volumet@ masse de gaz occupe la totalité du volume
dans lequel elle est enfermée. Du point de vue asdmpique, nous verrons que les distances
intermoléculaires sont alors grandes par rappordaunensions propres des molécules (dans I'air que
nous respirons, les distances intermoléculairesdmiiordre de grandeur de dix fois les dimensions
des molécules).

Pour tout corps pur, il est possible de passerimamint d'un état que I'on qualifie usuellement de
liquide a un état que I'on qualifie usuellemenigdgeux : nous dirons qu’il y a continuité de I'dtaide.

Etat solide

L'état solide est un état condensé de la matidrgue, dans un déplacement d’ensemble, les position
relatives des différents points sont invariantea.forme des solides, par opposition aux fluides, es
constante.

Du point de vue microscopique, les positions reéstides atomes sont fixes. L'agitation thermique se
traduit par des vibrations des atomes autour degdesition moyenne, sans qu’il y ait de déplacement
moyen associé.

Remarque certains solides peuvent étre considérés comesefldides extrémement visqueux — la
viscosité caractérise la résistance du fluide @oldement. On observe par exemple la variationicoet

de la viscosité du verre liquide lorsque baissteiapérature : initialement tres liquide, le vereyidnt
plus « épais », pour devenir pateux avant d’émaldiment franchement solide. Dans ce cas, nous
observons une évolution continue entre I'état #ugd I'état solide.

Classification selon 'ordre

Etat amorphe

L’état amorphe est caractérisé par l'inexistencedte a grande distance. Cela signifie qu’il n'guzune
corrélation entre les caractéristigues — positiorodentation — des molécules, des atomes ou aes io
si 'on considere des distances relatives trésdgsupar rapport a leurs dimensions propres.

Dans tous les gaz, et dans la plupart des liquitle&xiste pas d’ordre a grande distance. L'dlaitle
est le plus souvent un état amorphe. Il existe rudgoet des liquides pour lesquels il apparait urdeeoca
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grande distance » de position ou d’orientation mllgudes molécules : on parle alors de cristauxdies
ou d’états mésomorphes.

Dans un fluide, chaque molécule définissant autbelle-méme un espace de protection, il existe un
ordre partiel a courte distance. Ce sera partiarient le cas pour les phases condensées. Dans un
liquide, il existe systématiquement une distancaimmle d’approche intermoléculaire définissant des
positions relatives privilégiées de « premiers msis. Une couche de premiers voisins définit atean

un espace de protection partielle auquel correggandmoins précisément définies, des positions
privilégiées de seconds voisins. Ainsi de suitefuaitet a mesure que I'on s’éloigne, 'ordre s'espe,

les positions relatives deviennent totalement aiges.

Pour certains solides, tels que le verre, la deson précédente est parfaitement adaptée : itexia
ordre a courte distance, conséquence des liaisgides inter atomiques, mais a grande distancee tou
notion d’ordre disparait, aussi bien en positiofeqorientation. Nous dirons que le verre est uideo
amorphe.

Etat cristallin

Une phase cristalline est caractérisée par I'exigted’'un agencement ordonné des atomes, y compris a
grande distance. Bien que la notion de cristalgai générale, I'ordre a grande distance se trélpius
souvent par une triple périodicité des positioratiajes.

Cette classification selon I'ordre ne concerne quaes les phases solides. Citons le cas du paramegthox
benzylidene-p butyl-aniline, liquide dont les malkss, en forme de béatonnets, tendent a s’orienter
préférentiellement dans une méme direction, si dinsnla température est suffisamment basse :gits’a
alors d’uncristal liquidede typenématique

La classification selon l'ordre ne concerne pasquement I'agencement géométrigue des motifs
d’atomes : dans le cas d’'une substance ferromagmstpar exemple, ce sont les moments magnétiques
élémentaires des atomes qui sont ordonnés.

3.2. Transitions de phase

Nous dirons qu’un corps pur subit une transitionpti@se lorsque I'on observe une discontinuité de
certaines de ses propriétés physiques. Setodré de la transition de phase, cette discontinuitélest
ou moins immédiatement visible.

Transitions de phase du premier ordre

La transition de phase est diteghemier ordresi elle s’accompagne d’'une chaleur latente degdraent
d’etat. CR, et CR, étant deux phases d’un méme corps pur CP. Lawhakente molaire de changement

d’état physique est définie comme la différencentlialpie molaire entre ses deux états physiqués, pr
dans les mémes conditions de température et dsigmesorrespondant aux conditions physiques du
changement d’etat. Elle est notég ou A ,H :

Log =AgH =H p —H

Nous définissons également I'entropie molaire dangement d’état comme la différence entre les
entropies molaires des deux phases. La transiggohdse étant une transformation isotherme, I'pigro
molaire de changement d’état est égale au rapmoitedthalpie molaire de changement d’état par la
température thermodynamiqdg, du changement d’état :

A H

Tog

AS= $ns_ S =
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En conséquence, dans une transition de phasehdlpre libre molaire de réaction a la tempéraffye
du changement d’état est nulle :

B4sG(Tp) = Grp = G = A H= Tl S=0
Remarque les tables de valeurs des enthalpies et engajgechangement d’état donnent souvent des
grandeurs massiques, en principe notées par lesesnéymboles en lettres minuscule§, =Agh,
A,S, etc. M étant la masse molaire du corps pur, nous avocartaspondance suivante :
AyH
M

m

lop =Dygh =

Un corps pur peut généralement exister soit danétainde phase gazeuse, soit dans un état de phase
liquide, soit dans un — ou plusieurs — états desplsmlide. Chaque transition de phase est désparée
un terme de nomenclature particulier. Le schénwessous représente ces différents changements d’éta

sublimation

A J

solide j

\

condensation

Ces changements d'état correspondent a des réagemse des interactions entre atomes et, par
conséquent, a une modification de I'ordre dans ddiare. Il s'agit de transitions de phase de premie
espece : les enthalpies et entropies molaires alegeiment d’état ne sont pas nulles.

Remarque de fagon générale, les chaleurs latentes meldiegusion golide - liquide), de vaporisation
(liquide - vapeu) et de sublimationsplide— vapeu) sont positives. L'entropie de changement d’état
est donc aussi positive. Nous constatons que cebiasement de I'entropie du corps pur correspolad a
transformation d’'une phase plus ordonnée vers Un@sg moins ordonnée. Cette constatation est tres
générale, elle dépasse méme la simple considérdgésnchangements d’état d’'un corps pur. Toute
evolution réversible génératrice d’entropie s’acpagne de la création d’un plus grand désordre.

Variation des chaleurs latentes avec la température

Les chaleurs latentes dépendent des conditionsquiegsdu changement d’état. Par exemple, les atsaleu
latentes de vaporisation des fluides sont d’autaoins importantes que l'on se rapproche de la
température critigue. Ce comportement traduit le da’au voisinage de I'état critique, il y a pee d

difference entre les deux phases. Dans tous lesetis grandeut,, ne dépend que d’'un seul parametre

intensif : en effet, si la température est fix@gplession est fixée en conséquence.
) =H,0,

(gad) I'enthalpie molaire de

Exemple :pour la vaporisation de I'eau, d’équation billshgo(qu

changement d’état a pour expression :
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A, H

vap HZO(T)

Hints o ( P T T) = Hooy (P T T)
AHuo,, ( Pap(T). T) =0 Hio, ( Pag(T). T)

La figure suivante représente les variations awedelmpérature de la chaleur latente molaire de
vaporisation de I'eau entre le point trig{273,16 K ; 613 Pp et le point critique(647,2 K ; 221,2 b3..

Cette courbe doit étre vue en complément du diagieces phases de I'eau qui est présenté plus loin.

1
H (katmor”) point triple ( 273,16 K ; 0,00613 b

0T point normal( 373,15 K ; 1,013 by|

30 \\\
20 ™

\ point critique

10 (647,2 K ; 221,2 b
I

0 100 200 300 a0 t(°C)

Transitions de phase du second ordre
On appelle transitions de phase du second ordrej’ardre supérieur, les transitions de phase pour
lesquelles les chaleurs latentes sont nulles :
DgH =T s A,;S=0
Les transitions de phad&uide = gaz au point critique sont de cette nature.

Sont également de cette nature les transitim@&tal normak métal supraconducteuninsi que les
transitionsliquide visqueux liquide superfluideLa transitionfer ferromagnétique fer paramagnétique
est également une transition de phase du seconel ord

3.3. Evolution d’un systéme diphasé

Considérons un systeme constitué de deux ph@aBest CR, d'un méme corps pur CP, en quantitgs
et n,. Le systeme est en équilibre mecanique au codtant pressostat de pressigny et en équilibre
thermique au contact d’'un thermostat de tempérafyré.a fonction de Gibbs molair&,, d’'un corps
pur s’identifie & son potentiel chimique dans les mémes conditions de température et dsipne La
fonction de Gibbs de ce systeme a donc pour express

G=n, 1, + Nyl
Toute évolution du systeme du fait de la transitie phase d’équation bila@P, = CR peut étre

caractérisée par un avanceméntde la méme facon que pour une réaction chimigappelons que
I'avancement est un parametre algébrique homogéne guantité de matiére.
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CP, = CR
quantités de matiere initiale Nyo Mo
quantités de matiere aprés avancerfent n, = n,, —§ n=ne+t¢

La fonction de Gibb$s est donc une fonction affine de I'avancement dedasition de phase dont le
sens de variation dépend du signe de I'enthalpie linolaire de changement d'é#af,G =, —1, . En

effet, nous pouvons écrire :
G = (o = &)y *+ (Mo + &) g = Mok, + Mokl +& (K — 1, )
soit G:GO+E(u;—u’;)

Comme le montre la figure suivante, 'avancemeeutprendre les valeurs extrémes,, (disparition
totale de la phas€P,) et —n,, (disparition totale de la phageR ). En notantn,, + n,, = n, la quantité

totale de matiére, les valeurs extrémes de laifamcle Gibbs sont alons, pi, et n, ;.

E _ngo 0 +ncx0 E
A,,G <0, soitp, <, A,,G >0, soitp > 1,
évolution jusqu'a disparitic évolution jusqu'a disparitic
totale de la phase CP totale de la phase ¢P

Nous avons déja montré que toute évolution réélla dysteme thermodynamique isobare et isotherme
doit s’accompagner d’'une diminution de sa fonctiten Gibbs, second principe oblige. Il s’ensuit que
I’évolution ne peut se faire que dans le sens muolint I'apparition de la phase dont le potentiénatue

est le plus bas.

Attention ! Le second principe de la thermodynamique nous mipede démontrer le sens

& d’évolution possible du systeme diphasé. Cela ng pas dire que cette évolution se fera
systématiquement de facon spontanée. Le carboneadiaa, dans les conditions usuelles de
température et de pression, un potentiel chimigpérseur au carbone graphite :

Cdiamant: graphite A Q: p‘ graphite_p‘ diamarﬁo

Nous constatons bien cependant que le diamant tnarsforme pas spontanément en graphite
(ce serait la une nouvelle version du conte de @leng. Des considérations cinétiques
interviennent qui interdisent la transition dod@nkrgie d’activation est trop élevée.
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3.4. Condition d’équilibre d’un corps pur sous plus leurs phases

Variance d’un corps pur

La variancer d’'un systéme thermodynamique a I'équilibre estdebre de parametres intensifs qu'il est
possible de modifier indépendamment, sans chaegerhbred ni la nature des phases en équilibre.

Le corps pur sous une seule ph@e:l), quelle que soit la nature de celle-ci, est gdagrant un
systeme divarian@v = 2) : les deux parametres intensifs définissant leamae sont la températufeet la
pressiorp.

Lorsque deux phases d’'un méme corps pur coexiatéaguilibre (¢ = 2), la température et la pression
ne peuvent varier indépendamment sans changenierecde phases. Le systéme est alors monovariant
(vzl) La pression d’équilibre du systeme diphasé esttion de la températurep,, = f (TGB) .

Dans le cas d'un point triple, trois phases d’'unmmécorps pur coexistent a I’équilibt(d) :2), la
température et la pression sont alors parfaitehé&imies et le systéme est invariz(m: O).

De fagon générale, la variance du corps pur a @gpiression v=3-¢

Corps pur sous deux phases

L'étude précédente nous a démontré que deux phaBeset CR, d’un méme corps pur ne peuvent

coexister que si les fonctions de Gibbs molairesdi#rix phases sont identiques. Ces fonctions détut

a priori fonction de la température et de la pression. Nmumsprenons ainsi pourquoi un corps pur en
equilibre thermodynamique sous deux phases esysiarse monovariant. Il existe alors nécessairement
une relation entre la pression et la températurs’qarit :

W (. T)=i(pT) = p= pe(7)

Un corps pur sous deux phases est en équilibrmtitgmamique a la seule condition que la pressidam et
température aient des valeurs telles que les pelemhimiques des deux phases soient identiques. L
pression est alors fonction de la température.

Corps pur sous trois phases

Un corps pur sous trois phas€s, , CR, et CP, est en équilibre thermodynamique a la seule crmdit
gue la pression et la température aient des vatelles que les potentiels chimiques des trois ghas
soient identiques. Cela correspond a la doubleitond

(== () = |00

Cette double condition ne peut étre satisfaite gpe une valeur précisp, de la pression et une valeur
préciseT, de la temperature définissant le point triple esaux trois phaseSP,, CR, et CPR,.

Remarque rappelons que, par définition de I'échelle Kelvie point triple de l'eau correspond
exactement a une températuig ,,=273,16 K. La pression triple de l'eau a pour valeur

P h,0 = 613 Pe.
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Formule de Clapeyron

Emile Clapeyron, ingénieur et physicien francaisjt fassurément partie des fondateurs de la
thermodynamique. Nous lui devons en particulievdimasauvé de I'oubli, en 1864, le texte de Sadi
Carnot dans lequel ce dernier exposait dés 182#dassité de disposer de deux sources de chaleur de
températures différentes pour transformer de ldedhaen travail mécanique — cette affirmation est
équivalente au second principe de la thermodynagniqu

[l introduisit 'usage de représentations graphgjdes transformations thermodynamiques en diagramme
(V, p) gue nous appelons aujourd’hui diagrammes de @tape

Nous lui devons également d’avoir établi un certambre de relations entre les coefficients thermo
élastiques et calorimétriques d’un fluide homogéeus avons démontré ces relations de Clapeyron au
chapitre précédent.

Enfin, Clapeyron démontre que dans une transit@rpliase du premier ordi€P, - CR, la chaleur
latente molaire de changement d'éfgtH = H,*nB —-H,  est égale au produit de la tempéraffyepar la

ma

. _ dp, :
différence de volume molaire des deux phasg¥ =V, g -\ et par la dérlvee% de la pression de

changement d’état par rapport a la température :
- dpaB
AgH =T, AGBVF

Pour démontrer cette formule de Clapeyron, rappetaus tout d’abord I'expression de la différefgiel
du potentiel chimique d’'un systeme homogeéne :

du =-5, dT+ V. d

Cette relation est vraie pour chaque phaS®, et CR. Si deux phases sont en equilibre
thermodynamique a la températdret a la pressiop, hous avons :

Ko (P T)=tp (P T)

La fonction p,g (T) exprimant les variations avec la température gedasion de changement d’état, les
deux phases sont encore en équilibre thermodynamégua températurd +dT et a la pression

d d
p+ dp'T'B dT. Pour une variation de la pression égalam= dp_‘l‘f dT, les variations des potentiels
chimiques doivent étre identiques pour les deuwsebady;, = dy,
) . dp dp,
soit -S,, dT+ @ dT=-5, dF ¥—2= d

Compte tenu de la relation A H :TGBAGBS:'I;B( Se $ﬂ) nous aboutissons a la formule de
Clapeyron.
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3.5. Surface d’état d’'un corps pur

Représentation « 3D »

Un corps pur sous une seule phase homogéene egsiégme divariant dont I'état est parfaitement défin
par la connaissance de sa température et de saoor.eNous pouvons représenter I'équation d'état d
chaque phase par une surface dans un diagramnmeeinsionnel.

Lorsqu’il y a coexistence de deux phases a I'éopgli le systeme devient monovariant et les surfaces
représentant I'état sont des nappes cylindriqgugerairées par des droites paralléles a I'axe.

Diagramme des phases

Le diagramme des phases d'un corps pur représente ld pIan(T, p) les domaines de stabilité des
différentes phases, solid8), liquide (L) et gazeus¢G). Nous reconnaissons sur un tel diagramme les
lighes de coexistence de deux phases.

Remarquons en particulier que les états liquidgagtne constituent qu’'un seul et méme état fluide :
courbe de coexistence des états liquides et gagaméte au point critique dont les parametresad’ét

(pc, T, V,;C) sont caractéristiques du corps pur.

A lintersection des surfaces de stabilité des esysts diphasés, un systéme triphasé en équilibre
thermodynamique peut étre observé : c’est le pwoipte de la substance pure, correspondant a une

pression et une température parfaitement défi("nilg,s'l't) .
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Pour un méme corps pur, il existe souvent plusipheses solides distinctes correspondant a dessmode
de cristallisation différents. On parle alors déypwrphisme et il existe en conséquence autanodd
triples différents. La figure ci-dessus représéateurface de phase d’'un corps pur dans le cag deunle
phase solide dont la densité est supérieure a @ella phase liquide (c’est le cas le plus fréquerats
remarquons que de ce point de vue, I'eau est ucepérn : la glace flotte sur I'eau liquide).

Les différences d'ordre de grandeur des densitée ¢ées phases condensées et la phase gazeuse sont
telles qu’il est généralement impossible de liretsuméme diagramme linéaire 'ensemble des liglges
changement d’état.

Exemple le diagramme suivant représente le diagrammiatdtl corps puH,O en coordonnées semi-

logarithmiques : cela permet de faire apparaitreusuméme diagramme le point triple, le point glace
normal, le point vapeur normal et le point critique

(bar) échelle lo oint critiquel ¢ 221,2 bal
p ¢} p q { =374,1°C
1000 7 A
1 =1,013 bal
100 - point glace norm{| Pn ,/o

/ t, =0,000°C
105 / —]
point vapeur norm{l

01 ; /
0,01 g /{ ‘
: \ =0,00613 ba
0,001 3 point tripl P
: / t,=0,010°C
0,00015 /
0,000015 /
0,000001: 4

~100 0 100 200 300 400 t(°C)

p, =1,013 bal
t0 =100,0°C=—

Réseau d’isothermes d’Andrews

La représentation paramétrique de la fonction dt'é@ns le pIan(V, p) porte le nom de réseau

d’isothermes d’Andrews, en hommage au physicieandéis Thomas Andrews qui publia en 1869 la
découverte de la température critique et de laimoité des états liquide et gazeux.
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Réseau d’isotherme d’un fluide réel

Nous allons étudier plus particulierement les résebisothermes d’Andrews représentant I'état feueh
diagramme de ClapeyrqiV, p).

P 7777777 |

Ces isothermes font apparaitre les phénoménesathgement d’état pour les températures inférieures a
la température critiqué@, caractéristique de chaque corps pur. Pour champeératurd inférieure ar_,

il existe une pressiorpvap(T) a laquelle peuvent coexister deux phases dissirdtianéme corps pur : le
liquide de saturation et la vapeur saturante.

Par contournement de I'état critique, il est tougopossible de passer continlment, c’est-a-dirs san
phénomene de vaporisation, d’'un état de liquidealaration a un état de vapeur saturante : noaaglir
gu’ily a continuité de I'état fluide.

Modeéle de Van der Waals

Plusieurs études expérimentales des équationg désafluides réels ont été réaliséesXd¥ ° siecle et
plusieurs modeles théoriques furent proposés. Raumgj le modéle proposé par le physicien néerlanda
Johannes Van der Waatst sans doute le plus connu.
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THERMODYNAMIQUE DU CORPS PUR Chapitre 3 Equilibre diphasé d’un corps pur

Pour rendre compte des écarts de comportement kestrgaz réels et le gaz parfait, Van der Waals
proposa une équation d’état dans laquelle le covelunolaire est constant et la pression interne
inversement proportionnelle au carré de la cona#atr molaire, soit :

(p+vi*2](v; -b)=RT

m

Le réseau de courbes suivant représente les istdbedécrites par I'équation d’état de Van der Waals
On y reconnait le covolume molaipe volume molaire limite du fluide sous trés fortegsion. Pour les
températures supérieures a la température critigupression est fonction monotone décroissante du
volume molaire.

; i vapeur sursaturé
état critique _
T S . NG vapeur saturan

S
= S
’ A

% palier de changement d'é

! liquide de saturatio
: liquide sursatur

Van der Waals démontra que cette équation d'étatigoe I'existence d’'un terme de dépendance de
I’énergie interne molaire avec le volume molaire Ja forme :

a
V*

m

U, (T. Vo) = 1(T)-

Les forces attractives intermoléculaires ont pauséguence I'existence d’'une énergie potentieterre
microscopique, fonction croissante de la distaneierinoléculaire moyenne, c’est-a-dire fonction
croissante du volume molaire.
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Les gaz réels n'obéissent pas aux lois de Jouémnergie potentielle microscopique interne, partie
intégrante de I'énergie interne des gaz, est fonctle la concentration moléculaire, donc du volume
occupé par le gaz. Van der Waals a compris quéocess intermoléculaires sont de méme nature e le
forces qui assurent la cohésion des phases coragensé

Pour les températures inférieures a la températitigjue, I'équation d’état de Van der Waals fait
apparaitre des états du fluide de compressibddtherme négative. Ces états n'ont jamais été wbser
jamais on n'a vu un fluide augmenter de volumedoesla pression qui lui est appliquée augmente.
Maxwell a démontré qu’un fluide qui aurait cettemiété se séparerait nécessairement en deux phases
la pression du systeme diphasé obéissant a la stilante : les aires délimitées entre le palier de
changement d’état et I'isotherme doivent étre égatesur la figure précédente, ces aires sont haebur

Remarque on observe cependant des états que I'on qudli@itats sursaturésD’une part, les liquides
sursaturés, observés a des pressions inférieugepr@ssion de vaporisation. D’autre part, les vape
sursaturées, observées a des pressions supérelagwession de liguéfaction. Ces états sursangés
sont pas stables : la moindre perturbation provégséparation du fluide en deux phases. Le phénemeée
est utilisé dans leshambres a bullest dans leghambres de Wilsopour observer les trajectoires de
particules ionisantes.

L’équation de Van der Waals prévoit méme I'exiseeniétats fluides de pression négative, c’est-a-dir
d’états hypothétiques dans lesquels les forceactittes intermoléculaires donnent une cohésionrprop
au fluide comme c’est le cas pour les états salides

3.6. Systeme diphasé liquide - gaz

Titres d’'un systeme diphasé

L’'observation simultanée de deux phases fluidemyeétempérature donnée, implique que la pressibn so
égale a la pression de vapeur saturante correspbadzette température. Le volume molaire moyen

du systeme diphasé est alors nécessairement coemprésle volume molair¥,,,, de la phase liquide et

lig
le volume molaireV. _ de la phase gazeuse.

m gaz

Exemple la figure suivante représente les paliers deéfigction du dioxyde de carbon@O, en
diagramme de Clapeyron :

(b ) p. =73,9 bar
ar c
P /\ état critique: V. = 94 mL mal
a t.=31,1°C
courbe d’ébullitior __ S0 10°C — courbe de rosé€ ———1
* .
: -10°C P~
: _20 OC : \
: i [———
Vr; liq Vm Vr; gag
0
0 500 1000 V,, (mL nol™)
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THERMODYNAMIQUE DU CORPS PUR Chapitre 3 Equilibre diphasé d’un corps pur

Dans un diagramme en coordonnées de Clapeyroaxiesmités du palier de liquéfaction correspondent
aux états de liquide de saturation pur (point Lietvapeur saturante pure (point G). Un état diphas
guelconque sera représenté par un point M surlier gke liquéfaction, caractérisé par le volume airel
moyen du systeme. Ce volume molaire est égakartane des volumes occupés par la vapeur saturante
et par le liquide de saturation pour une quangténatiere totale unité. L’état diphasé peut étraatarisé
par le titre de la phase gazeuse :

n

Xgaz = mgaz = = = 1_ )qiq

rrlgaz-*- rniq rbaz-l- r‘iq
La masse molaire du corps pur étant la méme détet liquide et dans I'état gazeux, il y a coinoicke
entre le titre molaire et le titre massique, an&sst-il pas nécessaire de préciser de qualificatif

Le volume molaire a pour expressivf = X, Vi jq + X, Vi g L€ palier de changement d'état est ainsi
séparé en deux segments LM et MG, respectivemepbgionnels aux titres en gaz et en liquide :

Fonctions d’état d'un systéeme diphasé

Enthalpie, énergie interne et entropie d’un systéme diphasé

La différence d’enthalpie molaire entre la phageeva et la phase liquide correspond a la chaléenta
molaire de vaporisation :

* *

AyoH =H, — H

m gaz m lic

L’enthalpie du systéme diphasé est égale a la sodementhalpies des deux phases. Nous pouvons donc
écrire, pour une quantité de matiére totaje

H = nO (1_ Xgaz) H*m qu+ nOXgaZngaz: n‘ H mIic;I- Xgé vat')
Connaissant I'enthalpie du systeme diphasé, orédnitimmeédiatement I'énergie interne :

U=H-pV=n(Uy i+ %D .Y

vap

avec AvapU =A VapH -p vap(T) (V*m gaz \f m ")

Nous voyons qu’il s’agit simplement de tenir complie travail de refoulement isobare a la pression
extérieure pvap(T) . La variation d’énergie interne accompagnant waqgovisation est, de ce fait, toujours

inférieure a la variation d’enthalpie.
La méme relation s’applique a I'entropie molairesgygteme diphaseéS = rg,( Siigt %D vep

Ces fonctions d’étaH , U et S d’'un systeme diphasé ne dépendent que du titv@eeur x,, et de la
températurd.

Fonction de Gibbs d’un systéme diphasé

A I'équilibre thermodynamique, les deux phases or@me fonction de Gibbs molaire, nous en
déduisons :
Gm = u:iq = H;az et G= rl) Gm
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