PLAN GENERAL DE L’OUVRAGE

VoLuME 1

La thermodynamique appliquée
aux réactions fondamentales de Iindustrie chimique

VoLuME 11

La cinétique et la catalyse appliguées
3 I’étude des réactions chimiques industrielles

VorLuME III

Les processus de séparation et de purification
a Péchelle industrielle

VoLuME 1V

Les critéres de réalisation et de conduite
des processus chimiques

55
LES PRINCIPES

DE LA

CHIMIE INDUSTRIELLE

par

GIULIO NATTA ITALO PASQUON
Prix Nobel de Chimie Professeur de Chimie industrielle
Professeur de Chimie industrielle a I'Ecole polytechnique de Milan
a PEcole polytechnique de Milan
VOLUME 1

La thermodynamique appliquée
aux réactions fondamentales de l’industrie chimique

TRADUIT PAR M. DE TRENTINIAN

Ingénieur E.N.S.C.P. — Licencié és Sciences

PARIS
GAUTHIER-VILLARS
1969




Titre original :

I principi della chimica industriale

© Tamburini Editore s.p.a., Milan, 1966.

Tous droits de traduction, d’adaptation et de reproduction, par tous procédés
y compris la photographie et le microfilm réservés pour tous pays.

NOTE LIMINAIRE

Lorsque jai accepté, avec joie, de traduire Pouvrage qui suit, jai
pensé non seulement au vide qu’il comblerait dans le domaine de lensei-
gnement de la thermodynamique chimique en France, mais plus encore
a linfluence qu’il pourrait avoir sur la maniére de penser de nos chimistes.
L’informatique bouleverse les méthodes de production et de contréle de
Yindustrie chimique ; cependant, les ingénieurs d’aujourd’ hui et de demain

14
n’avaient jusqu’ici que bien peu d’ouvrages pour les guider aux confins
de I'empirisme et de I'automatisme.

L’immense mérite des auteurs a été de rassembler en un tout homo-
geéne les régles d’action qui donneront lieu progressivement & autant de
programmes — archives dynamiques des connaissances. Qu’ils en soient
remerciés d’autant plus chaleureusement qu’ils ont bien voulu accepter la
tdche ingrate de revoir personnellement l'édition frangaise, en y apportant
les corrections les plus récentes.

Marc de TRENTINIAN.



PREFACE A L’EDITION FRANCAISE

Dans cet ouvrage — traduction fidéle de I'édition originale italienne
— nous avons voulu en premier lieu rappeler les principes fondamentaux
utilisés pour comprendre et réaliser les procédés chimiques industriels ;
ils trouvent leur origine en particulier dans la thermodynamique, la ciné-
tique chimique appliquée, les méthodes de séparation et de purification.
En les appliquant, il faut évidemment tenir compte des facteurs écono-
miques, essentiels dans toute réalisation industrielle.

Nous avons ensuite exposé en détail les méthodes utilisées pour cal-
culer ou déterminer les données de base, qu’elles soient de nature thermo-
dynamique (par exemple les équilibres chimiques et les équilibres phy-
siques) ou de nature cinétique.

Les différentes parties, surtout celles qui traitent des applications,
sont enrichies d’exemples choisis spécialement en fonction de leur impor-
tance industrielle. - Nous avons pensé utile d’introduire de nombreuses
références bibliographiques.

Selon nous, cet ouvrage s’adresse d tous ceux, étudiants ou ingénieurs,
qui désirent non seulement « conndgitre > les procédés chimiques indus-
triels, mais aussi les « comprendre » et les mettre en cuvre.

Nous adressons nos remerciements aux Editions Gauthier-Villars
ainsi qu’au traducteur, M. de Trentinian, grdce a qui cette édition a pu
parditre,

G. NATTA, 1. PASQUON.



PREFACE

Il me fut proposé, en 1938, d’enseigner la Chimie industrielle a I'Ecole
polytechnique de Turin, puis a celle de Milan. Ayant été auparavant profes-
seur de Chimie générale a I'Université de Pavie et professeur de Chimie
physique @ P'Université de Rome, je me promis alors de présenter mon cours
d’'une maniére bien différente de celle qui était jusqu’alors en usage dans le
cadre des Ecoles polytechniques et des Universités italiennes.

Les programmes traditionnels, en effet, étaient subdivisés en suivant
lanalogie des propriétés et des emplois des principaux produits chimiques
fournis par lindustrie (par exemple : les acides, les bases, les engrais, les
hydrates de carbone, les fibres textiles naturelles et synthétiques...). On
décrivait pour chaque produit les méthodes de fabrication les plus répandues,
associées éventuellement @ un exposé historigue de leur évolution. Ces cours
avaient, en général, un caractére purement descriptif et leur mise a jour se
heurtait @ de grandes difficultés, imposées par la discrétion des constructeurs
et des producteurs sur les améliorations apportées par eux.

Je me suis astreint, dés le début, a faire un cours qui soit plus formateur
que documernitaire et qui mette en lumiére les principes de base de la Chimie
industrielle et les méthodes a suivre pour obtenir le meilleur rendement au
cofit le moins élevé.

Dans ce but, certains principes de thermodynamiques, déja partiellement
traités du point de vue théorique dans le cours de Chimie physique, étaient
tout d’abord rappelés. J’en montrais I'importance pratique pour la prédiction
et l'obtention de rendements élevés, en fonction des divers facteurs qui dépla-
cent un équilibre chimique. La cinétique chimique était ensuite présentée
d’'une maniére générale, en insistant plus particuliérement sur les processus
catalysés. Ces processus n’étaient pas tant classés par type d’application des
produits obtenus que par mode de réaction (échange thermique, variation
d’enthalpie libre, changement de température, cinétique). Ce mode de réaction
détermine, en effet, les conditions opératoires et le type du réacteur a employer.

Ces concepts se sont précisés peu a peu, grdce au travail de mes colla-
borateurs ; tout particuliérement grdce au professeur Pasquorn, qui assure le
premier cours de Chimie industrielle @ I'Ecole polytechnique de Milan et m’a
souvent remplacé dans le cadre du second cours.

Le présent ouvrage comporte trois volumes de formation générale sur
les applications de la thermodynamique, de la cinétique, de la catalyse et des
procédés de fractionnement. Il comprend, en outre, une partie consacrée a
Pétude de la réalisation et de la conduite des processus chimiques.

Dans cette derniére partie, les processus les plus importants et les plus
caractéristiques de lindustrie chimique sont décrits en partant des notions
développées dans les trois premiers volumes ; de sorte que, la encore, 'ouvrage
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garde son aspect plus formateur que descriptif. On y trouvera non seulement
les conditions opératoires qui particularisent un processus, mais surtout les
raisons pour lesquelles de telles conditions ont été préférées, dans la pratique,
a telles autres chimiquement viables.

La présentation toute particuliére de cet ouvrage doit donner a son
lecteur, s’il a a étudier un nouveau processus, les connaissances nécessaires
a la mise en wuvre, d la conduite et au développement d’une production indus-
trielle. Il pourra, en outre, mieux prévoir linfluence ou, au moins, le sens
des variations causées par la modification des différents paramétres.

Un enseignement formateur est devenu d’autant plus important, de nos
jours, que la production de certains composés implique des tonnages élevés
pour lesquels de faibles variations de rendement ou de pureté peuvent remettre
en cause la validité ou la rentabilité du processus utilisé.

L’évolution considérable et continuelle de Pindustrie chimique, d’une
maniére générale, et plus particuliérement de la chimie des dérivés du pétrole,
valorise des modes opératoires et des produits nouveaux ; elle exige, en nombre
toujours plus grand, des techniciens capables de mettre au point ces nouveaux
processus a Uéchelle industrielle sur des bases rationnelles, c’est-d-dire tenant
compte de ces données chimiques, thermiques, énergétiques et cinétiques, dont
Pimportance est devenue primordiale.

Pestime que ce traité, pour lequel nous avons choisi le titre: « Les
principes de la Chimie industrielle », peut rendre des services non seulement
a ceux qui se préparent a faire une carriére d’ingénieur-chimiste, mais aussi
a ceux dont lactivité a pour cadre un service technique, un laboratoire de
recherche ou une usine, lors de la mise en marche et pour la conduite de
nouveaux processus chimiques.

G. NATTA.

INTRODUCTION AU VOLUME I

Parmi les données qui doivent étre prises en considération pour com-
prendre et diriger de la maniére la plus favorable un processus chimique,
celles présentant un caractére thermodynamique ont bien souvent une impor-
tance prépondérante.

Ainsi, la connaissance des AG° de formation des composés a partir de
leurs éléments et des AG® associées aux réactions est-elle, la plupart du
temps, indispensable d la résolution de questions du type de celles qui suivent :

— calcul de la constante d’équilibre d'une réaction a différentes tem-
pératures ; '

— calcul du rendement maximum accessible par un processus chimique
mettant en jeu une seule étape opératoire, sans séparation des pro-
duits obtenus ni recyclage ;

~— méthode d suivre pour atténuer les effets d’'une réaction ;

— stabilité d’un composé vis-a-vis d’autres ou vis-a-vis des éléments dont
il est constitué ;

— calcul de la tension minimum a établir aux bornes d'une cellule d’élec-

trolyse pour obtenir une réaction donnée ;

— recherche des conditions opératoires (température, pression, concen-
trations) les plus propices pour réaliser une réaction donnée avec des
rendements élevés ;

— recherche des conditions opératoires les meilleures, tout en maintenant
la quantité des impuretés provenant de réactions secondaires a un
minimum.

La connaissance des données thermodynamiques (AH des réactions,
chaleurs spécifiques, chaleurs latentes) est par ailleurs fort utile pour déter-
miner certains modes opératoires impliquant la régulation thermique des
phénomenes ou pour préciser le type de réacteur a employer. Ainsi, le fait
qu’une réaction soit trés exothermique peut-il suggérer la mise en ceuvre d'un
réacteur ou d'un processus radicalement différent de celui & envisager pour
une réaction endothermique ou peu exothermique.

Le but de ce volume est précisément de donner les méthodes de calcul
des grandeurs thermodynamiques et d’en souligner les avantages pour I'étude
des réactions utilisées dans Uindustrie chimique, @ Paide de quelques exemples.

Certaines de ces méthodes, choisies parmi toutes celles qu’offre la litté-
rature actuelle, ont été tout spécialement traitées en raison de limportance
leur domaine d’emploi (méthodes généralisées d’étude des gaz réels, contri-
butions des groupes dans le calcul des AG° et des AH° des composés
organiques...). Il leur correspond de nombreux tableaux et diagrammes puisés

< aux sources les plus récentes, de sorte qu’il soit facile d'extraire de ce volume
les grandeurs nécessaires, avec une trés bonne approximation. On r’a cepen-



XII

dant pas omis de citer les ouvrages ou manuels les plus récents et dans lesquels
sont décrites en détail les autres méthodes de calcul ou les moyens permettant
d’aboutir @ des résultats plus précis encore.

Pour la clarté de 'exposé, et la commodité du lecteur, le premier chapitre

est consacré a des rappels et des définitions qui trouveraient normalement

place dans un cours de Chimie physique. Il ne parait pas superflu de souligner
ici que lutilisation de la valeur numérique d’une grandeur thermodynamique
est indissociable de la connaissance précise de la signification de cette gran-
deur.

Certains chimistes dont la formation date un peu, certains étudiants
n’ayant pas encore eu accés aux vrais problémes de lindustrie chimique
moderne, trouveront sans doute exagéré le développement donné aux rappels
de thermodynamique. Qu’il leur reste présent a Pesprit que ce volume a juste-
ment été rédigé sous cet aspect particulier dans le but méme de bien faire
sentir les possibilités offertes par la thermodynamique chimique.

G. NaTTA, 1. PASQUON.
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TABLE DES SYMBOLES

affinité

activité

activité relative 4 P'état de référence défini sur la figure (3, 1) *
activité relative 4 1’état de référence défini par la figure (1, 1)

activité relative i I'état de référence, tel qu’il est défini par les
figures (2, ) ou 4, I)

vitesse de la lumiere

chaleur molaire & P constante

chaleur molaire & ¥V constant

chaleur molaire d’'un gaz supposé parfait & P constante
chaleur molajre d’un gaz supposé parfait 2 ¥ constant

contribution a la chaleur molaire d’un composé, due a Fétat vibra-
toire transversal de la liaison i

contribution 2 la chaleur molaire d’un composé, due a I’état vibra-
toire axial de la liaison i

chaleur partielle molaire & P constante
chaleur spécifique & P constante

différence de potentiel
énergie de résonance
électron

énergie libre
96493,5 coulombs/éq.g

enthalpie libre
enthalpie libre pour un état de référence donné

enthalpie

enthalpie rapportée i un état de référence donné
enthalpie molaire

enthalpie molaire d’'un mélange

constante de Planck

* Annotation se rapportant i la figsure 3 du chapitre L.
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pression’ critique
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énergie interne rapportée a un état de référence donné

énergie interne molaire

énergie interne standard (rapportée a un état de référence donné)

volume

volume molaire
volume molaire critique

volume partiel molaire
vitesse de réaction ou de transformation

travail utile regu par un systéme

fraction molaire
coefficient de compressibilité

coefficient de compressibilité critique
coefficient de compressibilité d’'un mélange
coefficient de compressibilité pseudocritique

parametre utilisé dans I'équation de Wada (37, II)

coefficient d’activité

coefficient d’activité rapporté 3 1’état de référence défini par la
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coefficient d’activité rapporté a I'état de référence défini par les
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symbole utilisé pour une différence
opérateur représentant /9
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= <———> variation d’enthalpie libre
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variation d’enthalpie libre standard

enthalpie libre standard de formation du composé i & partir de
ses éléments

variation d’enthalpie
variation d’enthalpie standard

enthalpie standard de formation du composé i a partiv de ses
éléments

enthalpie molaire de vaporisation
variation d’entropie
variation d’entropie standard
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g, oug’

v
°, aq (hyp)

m=1

potentiel chimique
potentiel chimique rapporté 4 un état de référence donné

coeflicient stoechiométrique
degré d’avancement

densité
densité critique
densité réduite

facteur de symétrie moléculaire

coefficient de fugacité
coefficient de fugacité relatif & une vapeur saturante

fréquence de vibration
fréquence de vibration transversale relative 4 une liaison donnée
fréquence de vibration axiale relative & une liaison donnée

Remarques

A

la lettre o, placée en haut et i droite d’'un symbole, référe ce |
symbole & la phase o. Exemple : uf représente le potentiel chimi- i
que du composé i dans la phase q.

la lettre ¢, placée en haut et & droite d’un symbole, précise qu’il
s’agit d'une phase cristalline. Exemple: AGS° représente I'en-
thalpie libre standard de formation du composé i & I'état cristallin,
a partir de ses éléments

la lettre g, placée en haut et a droite, indique une phase gazeuse
la lettre I, placée en haut et & droite, indique une phase liquide

placé en haut et & droite: phase gazeuse constituée par i pur.
Exemple : h;' désigne Penthalpie molaire du composé i pur a
I’état gazeux .

la lettre p, placée en haut et a droite, précise qu’il s’agit d'un pro-
duit pur. Exemple : P;® désigne la fugacité de i A I’état pur

la lettre v; placée en haut et & droite, indique une phase vapeur
Pensemble constitué par ces indices précise qu’il s’agit d’un état

de référence correspondant & une molalité égale & 1, cet état étant
impossible dans de telles conditions purement hypothétiques.
Exemple : AG; 51 (552) désigne I'enthalpie libre standard de for-
mation de i a partir de ses éléments et en phase aqueuse, & I’état
hypothétique de référence extrapolé 3 une concentration molaire
égale a 1. Cf. figure (3, I)

un petit trait, placé au-dessus d’une lettre minuscule, précise qu’il
s’agit d’une grandeur partielle molaire

le signe °, placé en haut et & droite, précise qu’il s’agit d’un état
de référence (état standard)

CHAPITRE 1

RAPPELS DE THERMODYNAMIQUE

1. Systémes en évolution et systémes a 1’équilibre.

Soit un systéme susceptible de subir des transformations chimiques
ou physiques, ces dernitres étant caractérisées par un échange de
matiére entre deux phases d’un tel systtme. Supposons de plus qu’aucun
échange de matiére n’ait lieu entre ce systtme et l'extérieur et que la
température ambiante soit uniforme et constante. Ce systéme évoluera
au bout d’un temps plus ou moins long jusqu’a un certain état d’équilibre,
que nous appellerons : état d’équilibre thermodynamique. De nombreux
systémes, bien que n’ayant pas atteint cet état d’équilibre. thermodyna-
mique, présentent une stabilité apparente. On parle alors de systémes
a l'état d’équilibre apparent. L’emploi de catalyseurs appropriés suffit
parfois & en déclencher I’évolution dans un temps fini, pour aboutir
a un état d’équilibre thermodynamique relatif ou absolu, selon que cet
état ne se rapporte qu’a une réaction donnée ou qu’il se rapporte
a l'ensemble des réactions qui peuvent se produire dans le systéme.
Cependant, on sait. que ces états d’équilibre relatif ou absolu sont
indépendants du type de catalyseur éventuellement utilisé, du temps
employé par le systéme pour évoluer et du modéle de réacteur mis en
ceuvre.

Les aspects cinétiques et catalytiques des réactions chimiques font
I'objet d’un des volumes qui suivent celui-ci. Nous ne considérerons, pour
I'instant, les phénomeénes chimiques et physiques que d'un point de vue
thermodynamique.

Il existe de nombreux critéres permettant d’affirmer quun systéme a
atteint, ou qu’il n’a pas atteint, 1’état d’équilibre thermodynamique. Rap-
pelons celui exposé par DE DONDER, PRIGOGINE et DEFAY [16, 76] (%).

(1) Se reporter aux références bibliographiques & la fin du volume.
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Il nous semble étre le plus général et se rapporte & la notion de formation
d’entropie.

Qu’il s’agisse d’un systéme fermé ou ouvert aux échanges de maticre
et d’énergie avec Pextérieur, son entropie ne peut varier que pour deux
raisons : un échange d’entropie avec 'extérieur a eu lieu, ou une certaine
quantité d’entropie s’est formée dans le systéme lui-méme comme résultat
de phénomenes irréversibles. On écrira :

(1, I dS =dS, + dS;
ou :

dS = la variation d’entropie subie par le systéme dans lintervalle
de temps dt,

dS; = lentropie ayant pris naissance dans le systéme pendant le

temps dt, du fait de processus irréversibles qui s’y sont produits,
dS. = la quantité d’entropie échangée avec I’extérieur pendant dt.

Le second principe de la thermodynamique implique que la condition
suivante soit toujours satisfaite :

2, 1) 48,=0.

L’inégalité concerne 'ensemble des systémes en évolution, tandis que
pour les systemes a I’équilibre :

(3, I) das,=o0.

Cette derniére relation est valable pour les équilibres thermodyna-
miques et pour les équilibres apparents. Il faut aussi noter qu'un systéme
est 4 Iéquilibre si tous les phénoménes qui s’y produisent peuvent
évoluer de maniére réversible a I’échelle infinitésimale. L& encore,
la relation (3,I) est toujours valable.

2. Quantité de chaleur non compensée.

Clausius a associé 2 la notion de variation d’entropie dS;, celle dite
de « chaleur non compensée » 8(Q’ sous la forme d’une différentielle
non exacte. Dans le cas d’un systéme & I’état d’équilibre thermique, donc
de température uniforme, la chaleur non compensée est définie de la
maniére suivante :

4, I) 3Q'=T4dS,
ou:

T = la température du systéme, exprimée en °K
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En ce qui concerne les systémes & DI'état d’équilibre thermique et
fermés a tout échange de matiére, il en résulte :
5, I) dS,=60Q|T,
ot :

8Q =1la chaleur cédée au systéme par le milieu environnant.

En rapprochant les formules (1, I), (4; I) et (5, I), on obtient pour un

systéme a l’état d’équilibre thermique et fermé aux seuls échanges de
matiére avec U'extérieur :

6, ) 8Q =Tds—5Q.

En tenant compte de (2,1I), (3,I) et (4,I), nous pouvons donc
écrire pour un quelconque systéme en évolution, c’est-a-dire subissant
certains processus irréversibies :

(7, I) 0@ >0,
tandis que pour un systéme a P'équilibre, thermodynamique ou apparent :
(8’ I) 6 QI = 0.

3. Création d’entropie et vitesse de réaction.

Supposons que la création d’entropie (dS;) au sein du systéme consi~
déré soit due exclusivement a la présence de réactions chimiques ou de
phénoménes d’échanges de matiére entre deux phases de ce systéme.
Excluons, de ce fait, toute création d’entropie par échange de chaleur
entre deux points du systtme ou par des. déplacements mettant en jeu
les forces de viscosité : le systéme étant donc a I’état d’équilibre thermique
et mécanique.

Dans ces conditions, on peut définir, pour chaque processus chimique
ou physique, un degré d’avancement — ou coordonnée de réaction — et
une vitesse de transformation :

dé
9, 1 =
( 2 ) v dt b

N,

ou :
v = la vitesse de transformation;
¢ = le degré d’avancement de la transformation considérée;
t = le temps.
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Envisageons maintenant, pour simplifier, le cas d’un systéme ne subis-
sant qu'une réaction chimique ou une transformation physique. D’aprés
le second principe de la thermodynamique (8Q" = 0) et compte tenu de
la relation (9, I), les relations suivantes sont alors vérifiées, sachant que
dt>0: '

0Q oQ dE oQ’

2 = . =" .v>
(10, ) dt & a e V=0
soit :
pour
Q’
¥ <0 .
s > v = 0;
6Q’
11,1 4 — 0 <0
( ) T < v<90
0Q
— = () v =0.
| d&

La derniére relation indiquée en (11, 1) est une conséquence de la
relation (8, I). En effet, si ’on peut écrire pour un systéme que 8Q’/d¢ = O,
il en résulte que 8§Q" = O pour toute valeur de d§. Un tel systéme a donc
atteint I’équilibre thermodynamique qui se rapporte & la transformation
considérée. Il convient de se rappeler que I'équilibre thermodynamique
représente un équilibre dynamique selon lequel la vitesse d’une transforma-
tion donnée est la méme que celle de la transformation opposée.

Dans le cas ol 8Q’/d£ = 0, on peut également constater que v = 0 :
il s’agit d’'un équilibre apparent. Cependant, si v n’est pas nul, son signe
est toujours le méme que celui de 8Q’/d¢, conformément a la relation
(10, D. ' :

‘4. Enthalpie libre et vitesse de réaction.

La relation (6, I) peut étre présentée sous une autre forme en tenant
compte des relations qui suivent :

(12, I) H=U-+PV;
(13, I) G=H—-TS§S,
(14, I) dU=06Q+dW,—PdV
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conformément au premier principe de la thermodynamique appliqué aux
systémes du méme type qu’au paragraphe précédent.

Dans ces relations :

H = Tenthalpie du systéme;

U = D’énergie interne du systéme;

G = l'enthalpie libre du systéme, ou. potentiel thermodynamique

a P et T constantes, ou encore énergie libre de Gibbs (%).
P = pression exercée par le systtme sur I'enveloppe qui le contient;
V = volume du systéme;

W, = travail utile recu par le systéme pendant lintervalle de temps
dr. 11 s’agit d’un travail autre que celui apporté par une variation
de volume : un travail d’origine électrochimique ou photochi-
mique, par exemple.

On aboutit, en effectuant quelques substitutions élémentaires, & la
formule qui suit :

3w, oQ
(15, T) dG=—8dT +VdP+|—2 — > )4
< dé dé ) d

et qui est valable pour les systémes considérés ci-dessus.
Pour un systéme ayant une composition initiale fixée, G = G (TP,
1. + vi £) (3, ot n;,, = le nombre initial de molécules du constituant i.

On obtient par différentiation :

JG J6G d@G
(16, I) dG=(—> dT+<—-—> dP+(—> d &
3T )ps 5P )re 7 )ont

La comparaison des coeflicients des relations (15,1) et (16,I) fournit
notamment : '

an. 1 SW, 8@ (2@
’ d& dE a£>T,'P

On pose habituellement :
aG

as, 1 (_) — 6.
& Jrp

(1) Certains auteurs représentent la fonction de Gibbs par la lettre F et lui donnent
le nom d’« énergie libre ».

(2) Par une expression du type g = g (x, , z...), nous représentons le fait que g est une
fonction de x, y, z...



6 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE I

Le symbole A4 (}), qui représente 1'opérateur (9/9¢€), n’implique pas
forcément qu’il y ait variation d’'une grandeur donnée entre deux états
distincts. Cependant, 4G est communément désigné comme étant la
« variation » d’enthalpie libre, & P et T constantes. 4G est en fait la
dérivée de l'enthalpie libre & P et T constantes par rapport au degré
d’avancement.

En posant :
ow,
(19: I) T = Lu!
olt L, représente le travail utile, élaboré par le systtme pour un degré
d’évolution unitaire, il en résulte :

JQ
2 = —AG — L,
(20, T) aE
Compte tenu des relations (11, I) et (20, I), on obtient donc :
pour
— 4G — L, >0 v=>0;
21, 1) —AG—L, <0 v <0
—AG—L,=0 v=0.

En d’autres termes, une transformation chimique ou physique ne
peut survenir dans le sens désiré (v > 0), que si I'inégalité suivante est
vérifiée :

—AG—L, > 0.

Si le systéme n’échange pas de travail utile avec le milieu extérieur,

les relations (21, I) deviennent :

pour
AG < 0 v > 0;
(22, I) AG >0 v < 0;
AG =0 v=0.

Les. conditions AG 4 L, = 0 et 4G = 0, valables respectivement
_pour les systtmes échangeant ou n’échangeant pas de travail utile avec
Iextérieur, sont vérifiées lorsque I’équilibre thermodynamique concernant

(1) Les symboles utilisés dans cet ouvrage sont, pour la plupart ceux figurant dans le
cours de Chimique physique fait par le professeur PionTELLI 4 I’Ecole polytechnique de
Milan.
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la transformation considérée est atteint. La relation 4G + L, = O est
également vérifiée dans le cas d’un systéme, hypothétique, oii se produi-
raient des transformations' réversibles. Cette dernitre considération per-
met d’expliquer I’énoncé du théoréme qui suit : dans le cas d’une transfor-
mation réalisée a pression et température constantes et satisfaisant a la
condition de réversibilité, le travail utile élaboré par le systtme est égal
3 la diminution de la valeur de la fonction de GiBBs.

Les relations (22, I) permettent d’affirmer qu’une réaction chimique ne
peut se produire spontanément — ou méme avec catalyse ou phénoméne
d’initialisation — dans un systtme a I'état d’équilibre thermique et
mécanique, fermé a tout échange d¢ matiere et de travail autre que celui
résultant d’une variation de volume, que si la valeur correspondante
de AG est négative.

Il convient de noter que ces derniéres conclusions, comme les précé-
dentes, sont valables quelle que soit la transformation envisagée, qui
peut par exemple survenir & P, T et V' variables, pourvu que AG soit
une variation d’énergie libre résultant d’une transformation effectuée
a T et P constantes. En effet, §Q’/d¢ se définit indépendamment du type
de Ia transformation mise en jeu; quant aux relations (17, I) et 20, 1),
elles sont toujours vérifiées.

8Q’/d¢ peut étre relié a des fonctions thermodynamiques autres que
4G. On démontre [76] par exemple, que pour les systémes o ’échange
de travail avec l'extérieur est exclusivement du type mécanique et lié &

une variation de volume :
~(5e),, - (55 )., - (5¢)
P 08 Jrw 0¢& Jsv ¢ Js.p

@3, 1) 6Q ( G
T TaE T ae )y,

De DonDER [16] a donné au rapport — 8Q’/dé le nom d’affinité
et le symbolise par 4.

Les relations qui ont été introduites dans ce paragraphe sont basées
sur I’hypothése que les systémes considérés ne subissent qu’une réaction
chimique ou une transformation physique mettant en jeu un transport

N

de matiére d’une phase & une autre. Elles sont donc relatives a cette
seule réaction, & cette seule transformation physique. S'il s’agit d’un
systéme subissant plusieurs transformations j, indépendantes les unes des

autres, on écrira :

(402 (52),, 3
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Cependant, méme dans ce cas, lorsque le systéme atteint 1’équilibre
thermodynamique relatif a I'ensemble des transformations mises en jeu,
on aura pour chacune de ces transformations :

AG; = 0.

5. Variation d’enthalpie libre et potentiel chimique.

L’état d’un systéme semblable a ceux examinés au paragraphe précé-

dent peut étre défini a partir de deux grandeurs physico-chimiques et de
la composition. Dans le cas des systtmes homogénes, 'enthalpie libre peut
donc s’exprimer par :

(24, I) G=@G(T, P, ny, ng, ...);
ou:
n; = le nombre de moles de la substance i faisant partie du systéme.

On obtient, par différentiation de (24, 1) :

aG oG aG
25, 1) d@={—- aT — apP A= dn,
( ) <a T >P.7l‘ + <(9P )T,ni + Zl (a ni>T,P,nnﬁ i

Cette derniére relation, appliquée a une transformation s’effectuant 2
pression et température constantes, devient :

0G
(26, I) dpp G = Z( ) dn,
on; TPy,
En posant [55] () :
06
27, I) (———) = My
on; TPy,

N

ol :
m = le potentiel chimique du constituant i du systéme, considéré a
la pression P et a la température 7T,

la relation (26, 1) devient :

(28, I) dy.p G = Zi/"'idni'

G
(1) II faut noter que (a—>r.P n’est pas égal & u, car les fractions molaires x; ne
x, /T
sont pas indépendantes les unes des autres.

=
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En tenant compte du fait que, si la variation de composition du
systéme est due & une réaction donnée, on peut écrire :

(29, I) . dn, = v,d &,

T
sachant qu’il correspond une variation dG & la variation df du degré
d’avancement de ladite réaction et que :

v; = le coefficient steechiométrique relatif au constituant i, affecté
du signe positif si i est engendré par la réaction et du signe contraire si
i disparait;, on obtient a partir de (28, 1) :

(30, I) dp,p G =2 v u;d&,
B
et :

oG (oG
(31, I) <—> == ( ) dnjdé=AG = > v, u,
& Jp.p zz: In, T,Pnypy 2@:

Les relations (22, 1) permettent de déterminer que le systtme ne
pourra évoluer dans le sens envisagé que si:

(32, I) AG = v, u; < 0.
Si:
(33, I) AG =3 v, =0,

N

le systtme a atteint I'équilibre thermodynamique relatif & la réaction
considérée (1).
Les deux derniéres relations ont été établies en partant d’un systéme

homogéne. Dans le cas des systémes hétérogénes et globalement fermés
aux échanges de matieres, ’enthalpie libre a pour valeur:

(34, 1) a=7> 64

Iy

ol :
G* = V’enthalpie libre de la phase a.

On obtient, en différentiant (34, 1) :

B 6 Ga
(35, 1) dppG =2 dypG=> > (W) d n?,

TP %y

(1) 1I convient d'observer que le raisonnement, par lequel les relations (32, 1) et (33, n
ont été obtenues, est analogue au principe des travaux virtuels en Mécanique.
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ou:
n{ = le nombre de moles de i dans la phase «.
Posons :
a {3
061 PEL
an; T,P Gy
ol :

ue = le potentiel chimique de i dans la phase «,
la relation (35, I) devient :

(37, 1) drpG =2 utdn

En partant de cette derniére relation et effectuant quelques substi-

tutions élémentaires, analogues a celles mises en ceuvre pour obtenir
(31,1, il vient :

(38, T) 4G =3 > v pi.

Comme les relations (21, 1) et (22,I) sont aussi valables pour les
systtmes hétérogeénes, il en résulte les conclusions suivantes :

Dans le cas d’un systéme hétérogeéne, une réaction chimique ou une
transformation physique donnée ne peut se produire dans le sens envi-
sagé que si:

(39, 1) AG =2 > v <o.
a ?

L’équilibre thermodynamique relatif a la réaction, a la transformation
considérée sera atteint si :

(40, ) AG=zngyg=0.

La relation précédente est tout particulitrement utile pour I'étude
des équilibres physiques. Elle permet de démontrer {55] que, pour chaque
constituant i présent dans les phases «, 8 ... d’'un systéme hétérogéne, on
peut écrire, si I'équilibre thermodynamique est atteint :

(41, I) == =,

Dans le cas des équilibres chimiques au sein de systémes hétérogénes,
(40, I) peut étre présentée sous une forme plus facilement utilisable. En
effet, en modifiant (37, I) conformément aux égalités (41,I) et compte
tenu de la relation suivante :

(42, I) > dng=v,dE
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on obtient, toujours pour un systéme hétérogéne ayant atteint 1'équilibre
thermodynamique :

(43, D dpp G =2 (O dn)) = vipmd k=0
soit : : ¢ ¢

oG
(44, I) (—) = AG = Z v, ;= 0.

0¢& Jp.p el

Cette derniére relation est tout a fait semblable a celle relative aux
systtmes homogénes (33,I). Le potentiel u;, qu’il convient d’introduire
dans (44, I), peut étre choisi dans une quelconque des phases du systéme
ol i est présent. Dans le cas ol une phase homogeéne fluide est présente et
contient tous les corps mis en jeu par la réaction considérée, le potentiel
chimique de ces corps peut étre, en particulier, choisi dans cette phase. Il
en résulte que (32, I) et (33, I) demeurent vraies, que la réaction ait lieu
en phase homogéne d’un systéme hétérogéne ou dans un systéme homo-
gene.

6. Fugacité, activité.

Les potentiels chimiques présentés dans le paragraphe précédent
sont des fonctions des valeurs molaires partielles, conformément a (27, I).
Ces derniéres dépendent de ’état du systéme : température, pression et
composition. Soit, par exemple, un systéme constitué par un soluté et
un solvant. Soit, de plus, w;m — pf la différence de potentiel chimique
entre le soluté i, dans une solution de molalité m, et une solution ayant
une molalité donnée, différente de zéro. Lorsque la molalit¢ diminue,
cette différence pi,m #3 diminue également et tend vers — e si m— 0,
comme on le verra ci-aprées.

Cet exemple permet d’observer que le potentiel chimique est donc
une grandeur peu facile 2 utiliser dans le cadre d’applications numériques.
C’est la raison pour laquelle LEwis [54, 55] a introduit ’emploi d’une
autre grandeur, reliée de maniére univoque au potentiel chimique par
une transformation logarithmique, de sorte que si x— -— o on obtienne
une valeur finie. C’est la fugacité, dont la définition résulte de I’équation
différentielle suivante, valable quel que soit le corps chimique considéré
et qu’il s’agisse d’un état gazeux, liquide ou solide, ou méme d’une solu-
tion : .

' d P;

(45, I) dp;=RT —z3— >
Py

12
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soit, en intégrant & T constante entre un état quelconque et I’état présent

du systéme :
*

P
(46: I) My = Iuao + RTin P:D ’
oll: l
;s P; = le potentiel chimique et la fugacité de i dans le systéme
considéré ;

o p* . - . } N

#;, P;° = le potentiel chimique et la fugacité de { dans un systéme
de référence, qui aurait la méme température que le systtme considéré a
P'origine et une pression, ainsi qu’une composition, fixées ;

T = la température absolue du systéme.

Comme on le verra plus loin, P* a les mémes dimensions qu’une
pression et on l'exprime généralement en atmosphéres.

Pour mieux montrer ce qu’impliquent la relation (45, I) et la notion
de fugacité, considérons la relation suivante, qui est valable pour une
substance quelconque contenue dans un systéme [55] (1).

7, 1) 9 =3,
aP T'”i'"i"" .
ou :
(48, T) m=(”> ,
dn; TPy,
avec :

v; = volume partiel molaire de i dans le systéme considéré,
V = volume occupé par le systéme,

ni, nj, ... = nombre de moles de i, j, ... faisant partie du systéme.

Dans le cas d'un gaz pur a I’état parfait, la relation (45, I) devient :

49, T) (a_/‘) e BT
apP ), P

Si la transformation est, de plus, isotherme :

apr
(50, 1) <d,u=RT——> )
P T

. (1) Les grandeurs molaires ou partielles molaires sont symbolisées par des lettres
minuscules.

F S —
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En intégrant & T constante et a partir d’un état de référence ol
i = p° et P = P°, on obtient :

(51. 1) u=p°+RT In

P

On a vu que le rapport P*/P*° est utilisé dans I'équation (46, 1) ;
il en résulte que la valeur numérique de la fugacité peut étre déterminée,
au moins & un facteur prés. En comparant les relations (51, 1) et (46, I),
on s’apergoit qu’il est commode de choisir ce facteur muitiplicatif, dans
le cas des gaz, de sorte que P* coincide en valeur avec P dans le domaine
ol les gaz tendent vers un état parfait, c’est-a-dire aux faibles pressions.
C’est pour cette raison, notamment, que les dimensions affectées a P*,
méme dans le cas d’une substance qui n’est pas a I’état gazeux, sont celles

d’une pression.

La forme sous laquelle se présente I'équation (45,I), ou figure le
rapport P¥ /Pf°, suggére l'introduction d’une nouvelle grandeur : lacti-
vité [55], définie par :

62, I) a; = P;[P";

a; n’a pas de dimension et sa valeur numérique dépend naturellement de
celle de P;*°, donc de I’état de référence choisi. En appliquant (52,1) a la
relation (46, I), on obtient :

(63, I) pi=pu+RT In a,

L’équation (46, I), ou la fugacité figure de maniére explicite, est plus
particuliérement utile dans le cas des systdmes gazeux, tandis que (53, 1)
est généralement employée pour ’étude des systémes en phase condensée.

7. Etats de référence.

On a vu, au paragraphe précédent, que la différence de potentiel
chimique, relative a une espéce chimique — qu’il s’agisse d’un corps simple
ou composé — peut étre calculée a partir de relations assez simples, ol
la notion d’activité est mise en jeu, dans la mesure ou cette différence se
rapporte i un état de référence et 4 un état du systtme ayant la méme
température. Puisque la valeur numérique de lactivité dépend de I'état
de référence choisi, on congoit aisément que le choix correspondant doive
étre fait de maniére raisonnée. En fait, il est simplement dicté par la
commodité. Ainsi, dans le cas des systtmes gazeux, est-il en général
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pratique d’avoir un état de référence tel que, si le comportement de ces
systémes était parfait — donc a une pression suffisamment faible —, la
valeur numérique de P'activité de chacun des gaz serait égale  sa pression
partielle.

5’il s’agit de solutés en phase aqueuse, il est préférable d’obtenir que
Pactivité de chacun d’eux soit égale, en valeur, & la molalité — laquelle est
déterminée en moles/kg de solvant — dans des conditions particuliéres,
par exemple pour une dilution trés élevée (1).

a) Systémes gazeux. Coefficient de fugacité.

Dans le cas d’un gaz, qu’il soit pur ou mélangé & d’autres, on prend
généralement comme état de référence P’état hypothétique od I'on aurait,
a la température considérée et pour le gaz pur :

(54, I) PY°=P" =P =1atm.

La figure (1, I) illustre la définition de cet état hypothétique. Pour distin-
guer cet état d’un autre que nous verrons par la suite, il lui est affecté la
lettre N en indice.

1l résulte de ce choix que l'activité des gaz est alors égale 3 leur
fugacité ; en outre, aux pressions suffisamment basses — c’est-a-dire lors-
que les gaz tendent vers 1’état parfait —, P'activité d’un constituant gazeux
donné devient égale A la pression, partielle ou totale selon qu’il s’agit d’'un

mélange ou d’un seul gaz :

(55: I) pa’i=P:=Pi’
ol :

pai = Tactivité du constituant ; du systéme considéré, a I’état de
référence défini par la relation (54, I),

P! = la fugacité de i dans les mémes conditions de T et P que le
systéme.

On aura, par contre, dans le cas des gaz réels :
(56, I) o =P, =¢,P,=¢;z,P,
ou :

¢, P; et x; = respectivement, le coefficient de fugacité, la pression
partielle et la fraction molaire correspondant 2 i.
P = la pression totale du systéme.

(1) On trouvera des remarques complémentaires concernant le choix des états de
référence dans les ouvrages des auteurs suivants : PRIGOGINE et DEFAY [76], RossmNt [79],
HouUGEN, WATSON et RacaTz [40].
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1l convient de noter que P'état de référence défini a la figure (1, I)
a été choisi également pour d’autres raisons. En effet, puisque le point N
se trouvant sur cette figure est situé sur la tangente de la courbe a l'origine,

certaines grandeurs molaires — telles la chaleur molaire et lentropie
o
Elva .
o>
b= vt -
Q
HE
> s
[T .
Peo= P o,
! 124
' Pression (atm)
Fig. (1, I). —— Définition de I’état de référence

pour les gaz, &4 l'aide de I'état hypothétique N.
L’échelle choisie pour les fugacités est telle
que : P*° = P*¥ = 1 atm.

molaire —, qui se rapportent a ces conditions hypothétiques de référence,
sont égales & celles d’'un gaz A pression trés faible — c’est-a-dire a 1’état
parfait. Une égalité du méme type n’est, par contre, pas vérifiée pour
d’autres grandeurs telles que I'entropie molaire et le potentiel chimique.
En gardant présente a I'esprit la relation (51, I), on remarque en effet que,
si la pression tend vers zéro, le potentiel chimique d’'un gaz tend vers
moins linfini ; le potentiel chimique prend, par ailleurs, la valeur finie

p° a I’état de référence considéré.

Le choix correspondant & un état de référence qui n’est pas un état
réel du gaz considéré est parfaitement acceptable, puisque seules les varia-
tions de potentiel d’'un état & un autre ont un intérét. La différence de
potentiel chimique d’un gaz i entre deux états réels A et B, pour une
méme température, ne dépend évidemment pas de 1’état de référence ;
elle a pour valeur : R T In (P} 4/P; ), soit: RT In (a; 4/a;p5)-

Le terme R T In (P;/P;°) représente le travail effectué lors du pas-
sage isotherme de P’état hypothétique de référence a I’état dans lequel le
gaz se trouve réellement.
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b) Composés a Uétat liquide ou solide. Influence de la pression sur la
fugacité des composés a l'état condensé.

Dans le cas des composés a I’état condensé, il est rarement pratique
de se référer a la fugacité. L’emploi d’activités, que I'on rapporterait a
P* = 1 atm, n’est pas non plus tres souhaitable, car on obtient des
valeurs numériques excessivement faibles, dés que la température n’est

pas relativement assez élevée.

L’état de référence que 'on choisit généralement pour les liquides et
les solides purs — et, souvent aussi, pour les composés organiques mis en
jeu par une réaction en phase liquide est celui qui correspondrait a la

substance pure a une température donnée et a une pression P = 1 atm
ou a la méme pression que le systeme.

La fugacité des substances a I’état condens€ est, la plupart du temps,
peu influencée par la pression. On démontre qu’a 1’état de référence défini
ci-dessus, P*° a une valeur trés proche de celle de la tension de vapeur se
rapportant a la méme substance pour la méme température. La fugacité
de la vapeur est, dans ces conditions, égale a :

(57, 1) P}* =g, P,
cou:

P.?, @, = la fugacité et le coeflicient de fugacité de la vapeur saturée,
considérée a la température du systeme et a la pression P, prise égale a
la tension de vapeur de cette substance.

Lorsque les différentes phases en présence ont atteint I’équilibre, les
potentiels chimiques — donc, aussi, les fugacités — ont la méme valeur,
pour une substance donnée, dans toutes les phases. En particulier, la
fugacité d’un corps en phase vapeur est la méme qu’en phase condensée.

Supposons maintenant que le corps considéré — un liquide, par
exemple soit porté a la pression P choisie comme référence. On peut
parvenir & un tel résultat en utilisant un gaz inerte. L’intégration de la
relation (47, I), appliquée a une substance pure entre les bornes P, et P,
fournit, en tenant compte des relations (45, I) et (57, 1) et en supposant
que lintervention d’un gaz auxiliaire ne modifie pas le potentiel chimique
par sa dissolution dans le liquide considéré :

P P
vd P vd P

58, 1 Pl =p — =g, P, ver

(®8, 1) P = Fs OXP L RT  Persc*P L RT

ou :
PP = la fugacité du liquide pur 2 la pression P et 4 la température T
du systeme,
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= volume molaire du liquide,
@, P;? = le coefficient de fugacité et la fugacité de la vapeur pure
a la pression P,.
Lorsque l'influence de la pression sur v est faible, la relation (58, I)
devient :

(P —P,) v(P —P,)
(59, 1) PE=PPexp —— " =@ P, exp —— .
’ P £} R T ¢3 s P R T
Si P est de l'ordre de quelques atmosphéres, on constatera — en
portant des valeurs numériques dans la formule (59,I) — que le terme
v-(P— P,)/RT est trés petit ; on peut donc écrire :
.
(60, T) Pizg,P,
F‘i. %2
Plpiz e x
xa°|=| i
E
i
£ A
Rl il
2|32 e
5|8 - |
5| < L i
> -7 1
[T ol §
W '
e 1
<50 ’/’ :
S i
° Fraction molaire ! X
F16. (2. I). — Mode de détermination de la fugacité P, , qui corres-

pond a I'état hypothétique de référence pour le soluté i au sein d’une

solution placée dans les mémes conditions de T et de P que le sys-

téme considéré ou & P = 1 atm., lorsque la composition est exprimée

a laide de la fraction molaire. On obtient la valeur de P. ~ a partir

de lordonnée du point d’intersection de la tangente & l'origine de

la courbe (P, x.) avec la droite x; = 1. Le point p correspond au
composé a I’état pur.

Dans I'hypothése ot la vapeur pure et saturée se comporte 2 la
température T comme un gaz parfait: ¢; = 1, et :

(61, T) Py P,
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c) Solutions constituées par des corps non électrolysables. Coefficient
d’activité. :

11 est bien plus pratique de faire appel aux fractions molaires et aux

molalités, plutdt qu’aux fugacités, pour effectuer des calculs sur des corps

en solution, qu’il s’agisse de gaz, de liquides ou de solides.

Il convient, en outre, d’utiliser des états de référence tels que Pactivité
ait la méme valeur numérique que la fraction molaire ou la molalité, au
moins dans certaines conditions.

Au sein d’'un systéme soluté-solvant donné, il subsiste une relation
biunivoque entre le potentiel chimique du soluté, tel qu’il se trouve au
sein du systéme, et sa fraction molaire. Il en va donc de méme pour la
fugacité, d’une part, et pour la concentration ou la molalité, d’autre part.
On peut, de ce fait, tracer des courbes du type de celles représentées sur
les figures (2, 1) et (3, ). :

Pty w3
e ¢
“md; =1
—
E
=
Sle
@z
ol B
8| <C
el
g
dso
mi
° Molalité {(mole/kg de soivant) !
Fi16. (3, I). — Mode de détermination de la fugacité P: , qui cor-

respond 2 I'état hypothétique de référence pour le soluté i au
sein d’une solution placée dans les mémes conditions de tempéra-
ture que le systtme et & P — 1 atm, lorsque la composition est
exprimée i P'aide de la molalité, en mole/kg de solvant. La
valeur de P, est obtenue & partir de 'ordonnée de P'intersection
de la tangente a lorigine de la courbe avec la droite m. ='1.

“Les tangentes & origine y ont été indiquées. Admettons que le point
x (P¥° = P¥*) de la figure (2, I) et le point p (P¥° = P}?) de la figure (3, I)
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a

représentent respectivement 1’état de référence, on aboutit & deux états
de référence distincts et définis, pour une solution suffisamment diluée,

-par :
(62, 2y = Ty
(63: I) m@i = My,

en se rappelant que P}~ P** et en symbolisant par ,a; et ,a; I’activité
du composé i en solution, & I’état de référence.

Les relations (62, I) et (63, I) cessent d’étre valables pour les solu-
tions concentrées ; on posera :
(64:, I) 23 = (zyi) (xﬁ)

(65, 1) mB = (,¥3) (my,)
zy¢ et my; sont appelés : coefficients d’activité [55]. On notera que : .y; 3=
mys, de méme que a; = na; (V).

L’état de référence, défini sur la figure (2, I) et rapporté a la pression
du systéme, sera utilisé avantageusement pour les gaz dissous. Consi-
dérons, en effet, un systtme gaz-liquide pour lequel s’applique la loi
d’HENRY :

(66, 1) P, = ka,
ol k; représente le coeflicient d’HENRY.

Aux pressions suffisamment faibles :

(67, I) Py =P} = ka,

11 en résulte qu’a I’état hypothétique de référence correspondant au
point x de la figure (2, 1) :

(68, T) P =k,

Dans le cas des corps non électrolysables, on utilise en général I'état
de référence indiqué a la figure (3, I) pour une pression P = 1 atm. On
trouve notamment des tables ot sont indiquées les valeurs numériques des
différentes fonctions thermodynamiques, & diverses températures et 2
P =1, pour les corps en solution aqueuse a Iétat hypothétique corres-
pondant au point p de la figure (3, I). Nous avons symbolisé cet état par
Pexpression : a, (hyp.), m = 1.

On se réfeére également A cet état en parlant de <« dilution infinie ».
Effectivement, on observe pour I’état hypothétique & molalité unitaire que

(1) Pour la com;‘)a‘raison entre les activités et les coefficients d’activité relatifs a diffé-
rents systémes de références, voir par exemple Rossini [79] et HOUGEN, WATSON et
Racatz [40].
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certaines grandeurs thermodynamiques relatives aux solutés, tout comme
précédemment pour P'état hypothétique de référence des gaz, ont la méme
valeur que celles relatives & une solution ayant une dilution infinie. De
méme que pour les gaz, ceci n’est pas vérifi¢ pour des grandeurs telles
que P’entropie et les potentiels chimiques ou thermodynamiques:

d) Solutions aqueuses d’électrolytes faibles.

Soit un électrolyte faible MX en solution aqueuse ; on observe :
(69, 1) MX =M+ X"

" Puisqu’il s’agit d’un électrolyte faible, on pourra mesurer expéri-
mentalement la concentration de MX, du moins pour des solutions dont
la dilution n’est pas trop grande. L’état de référence le plus convenable,
aussi bien pour les corps dissociés que pour les ions, sera donc choisi

conformément a la figure (3,1); ce sera 1’état hypothétique a molalité
unitaire. On aura ainsi, pour des solutions suffisamment diluées :

(70, I) maux = Mpyxs mayu+ = Mpy+; mlx— = My—.

e) Solutions aqueuses d’électrolytes forts.

La concentration des ions provenant de la dissociation d’un électro-
lite fort est mesurable ; aussi, 1’état de référence le plus pratique est-il,
pour chaque type d’ion, 1’état hypothétique a molalité unitaire, représenté
a la figure (3, I). La détermination de la concentration de I'espéce chimique
MX, non dissociée, présente par contre certaines difficultés. C’est pour-

quoi on fait appel A un état de référence différent de celui adopté jusqu’ici.

Symbolisons par .az, md4 et ,a_ les activités se rapportant a ’espéce
non dissociée MX et aux ions M+ et X—. L’état de référence qui a été
choisi pour MX se rapporte a une molalité unitaire et il est tel que:

(71: I) ms = (ma'+) (ma-—)~

Nous reviendrons sur ce point dans un paragraphe situé plus loin
et mentionnerons alors les conséquences de ce choix.

8. Etat idéal et état réel en solution.

Nous considérons, par définition, une solution ou un mélange comme
étant idéal, si cette solution ou ce mélange homogene de gaz, de liquides
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ou de solides est tel que le volume partiel molaire d’un quelconque des
constituants est indépendant de la composition du systtme et égal au

volume molaire qu’occuperait ce constituant dans les conditions de P et T
du systéme.

(72} I) 51=(0V> :’Ulp,
v In, TPy

A

ou:

V = le volume occupé par le systéme;

v; = le volume partiel molaire, occupé par le constituant i dans
le systéme; ‘
v{ = le volume molaire occupé par le composé i a I’état pur et dans
les conditions de P et T du systéme considéré;

n; = le nombre de molécules de i présentes dans le systéme.

Certains auteurs, PRIGOGINE et DEFAY en particulier [76], admettent
comme étant parfaites par définition les solutions qui possédent cette
propriété pour une concentration quelconque.

Les solutions idéales suivent donc la loi d’additivité des volumes.
De plus, la fugacité de chacun des constituants d’une solution idéale est
liée par une relation simple — dans le domaine de pression 0, P.— i la
fugacité correspondant au méme constituant pris 4 I’état pur et dans les
conditions de P et T du systéme.

Considérons les relations (45, I) et (47, I); il vient :

(73, 1) k) _o,
OP Jp
’ dFP; '
74, 1) (d,ui=RT ; )
P, /i
Il résulte de ces deux relations qu’a température constante :
- ' dP;  p,dP
( s ) P:‘ - RT :
On obtient, en intégrant entre une pression P, — suffisamment faible
pour que le fluide se comporte comme un gaz parfait — et la pression P:
P; P} 1 (7
76, 1 1 =l = b;d P;
(76, I) ", " &P, RT L v
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N

ou:

P, . et x; = respectivement, la pression partielle et la fraction molaire
du constituant i dans le systéme, pour une pression totale P.

En ce qui concerne le constituant i pris a I’état pur, la relation
suivante est valable :

P 1 (7
77, 1 n —i—___| wdP.
@ D " P, T RT J “

&

&
N

ol :
Pf? = la fugacité de i a I’état pur, dans les conditions de P et T du
systeme.

On obtient, en retranchant (77, I) de (76, 1) :

* P

P; 1

L 5, — v¥)d P.
(18, D) o pe =T L (B — o7

Si v; = vi dans le domaine de pression O, P, il résulte que:

(79, I) P} =, P

?

Ceci s’énonce : la fugacité d’un constituant donné d’une solution
idéale est égale — pour le domaine de pression 0, P — au produit de la
fugacité de ce méme constituant, pris a 1’état pur et dans les conditions
de P et T du systeme, par la fraction molaire correspondant & ce consti-
tuant dans la solution considérée.

On en déduit que si 1’état de référence de chaque constituant d’une
solution idéale est choisi comme étant I’état représenté par ce constituant
pur et dans les conditions de P et T du systéme, activité est égale a la
fraction molaire. En effet, on a selon (79, I) : x, = P;*/P:?; si P'= P;?,
la valeur donnée a x; devient, par définition, a;:

P; P}
(80, I) e R~

On peut donc écrire pour tout constituant d’une solution idéale, en
supposant que 1’état de référence a été choisi comme ci-dessus :
81, I) =12+ RT Inx,
ou: '

p# = le potentiel chimique du constituant i a 1’état pur et dans les
conditions de P et T du systéme.

La relation (79, 1) cesse d’étre vérifiée pour les solutions qui ne
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sont pas idéales; cependant, on peut écrire, en gardant comme états de
référence, ceux définis précédemment :
®2, I) P} =yz, P7,
ol :

v+ = un coefficient d’activité dont la valeur numérique differe de
celles correspondant aux définitions utilisées jusqu’ici, puisqu’il se rapporte

a un état de référence conforme a la figure (4, I) et donc différent de
ceux représentés aux figures (2, I) et (3, D).

Pi' xai
oo ep
PiaPi g e 4
xai=|
E °
=ie & !
@ |z oS
o8 <L Ne
Si< N &
3 60 N
& =
W
S
P
45°
o Fraction molaire 1 X
F1G. (4,I). — Etat de référence p, correspondant au corps pur

chimiquement, dans les conditions de T et P du systéme.

Dans le cas d’une solution se comportant de maniére idéale dans
tout le domaine de composition, les points p et x de la Zgure (2,1)
coincident et la courbe devient une droite & condition que le diagramme
correspondant ait été construit pour une pression égale a celle du systéme.
Il en est de méme pour le diagramme (4, I). En effet, la relation (79, I)
west vérifiée qu’a la pression du systéme, puisque P** est la fugacité

N

du composé i pur a cette pression et non, par exemple, a la pression
unitaire.

L’état de référence défini par la figure (4,I) est particuliérement
commode pour I’étude des équilibres liquide-vapeur, que nous verrons
dans un des volumes qui font suite & celuj-ci. Cet état s’applique aussi
bien 2 la phase liquide qu’a la phase vapeur.
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9. Relation entre AG et AG°. Constantes d’équilibre.

Considérons un systéme homogeéne a une température et a une
pression données, qui soit constitué de substances susceptibles de réagir
entre elles selon une certaine relation chimique.

On présente par uf le potentiel chimique d’une quelconque des
substances en présence, a ’état de référence qui lui est propre et indépen-
damment du type de référence choisi. Si I'on pode (*):

(83, I) AG° = 3 v i},

On obtient (%), en appliquant la relation (53,I) a (31, D) :
(84, I) AG=A6G"+ RT > In (a,)"

Puisque, dans les conditions d’équilibre thermodynamique, 4G = O,
il en résulte :
(85, I) AG° = —RT > In (a;,,)"

1
N

ol :
a;., = Plactivité du constituant / dans le systéme considéré, lorsque
celui-ci atteint les conditions d’équilibre thermodynamique.

Comme la valeur numérique de AG° dépend uniquement de la
référence choisie pour chaque composé prenant part a la réaction, AG°
et 3 (In a;¢,) " sont donc indépendants du degré d’avancement de la réac-

i

tion, contrairement a AG.

On peut, de ce fait, poser :

(86, I) AG° = — RT 3 Infa,,,)i=—RT In K,
3

ol :
K = constante d’équilibre.

Appliquant (86, I) & (84,1), on obtient :

[

(1) La signification exacte de AG® sera précisée dans un paragraphe suivant de
’'ouvrage. L

(2) Par la suite, Pactivité d’'un composé i sera toujours représentée par a,, indépen-
damment du type de référence choisi. On devra, cependant, bien garder & Desprit que la
valeur numérique de P'activité d’un composé donné dépend dans tous les cas de I'état de
référence.
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Lorsqu’il s’agit de réactions se produisant dans un systéme hétérogéne,
une constante K liée & AG° peut &tre encore définie en partant de la
relation (86, 1), si 'on tient compte de (44, I).

Soit, donc, une réaction définie de maniére générale par :

(88, I) ad +bB=rR + s8,

On peut exprimer la constante d’équilibre sous la forme toujours valable :
ag)(ag)®

(89, T) — (an)las)” S)b :
(a4)*(agp)

L’état de référence relatif & chaque constituant sera choisi selon
ce qui paraitra le plus commode; mais ce choix influencera évidemment
la valeur numérique aussi bien du AG° de la réaction que de lactivité
telle qu’elle figure dans la relation (89, I).

Notons que, si le choix de I’ensemble des états de référence s’est porté
sur une température quelconque mais une pression déterminée, non
obligatoirement égale a celle du systéme — par exemple P = 1 atm —,
K est alors uniquement fonction de la température. Si, par contre, une
référence au moins se rapporte a la pression du systéme, K devient a la fois

fonction de la température et de la pression.

On choisit généralement, dans le cas des réactions en phase gazeuse,
Pétat de référence défini par la figure (1, I). En tenant compte de (56, I),
la relation (89, I) devient :

Py (P2 r s Po)y(P.)s
(90, I) K — Kpt — ( .R) ( :g) — ((PR) (?’s) . ( R) ( s) —
(P (Pg)® (pa)il@g)® (P4)(Pg)?

(pr)(ps)® . (xgp) (xg)*

. Pl+s) —(a+b)}
(pa)@pn)?  (m4)*(zp)

Dans ce dernier cas, Kp. est uniquement fonction de la température
— et plus de la pression —; en effet, la référence a été prise & une pression
bien définie — et égale 4 1 atm — pour chacun des gaz prenant part
a la réaction.

S’il s’agit d’'une réaction se produisant en solution et si Pétat de
référence a été choisi conformément a la figure (3, I) pour I’ensemble des
composés participant & cette réaction, on obtient en tenant compte de

(65,D:
01, T) K=K, — (ag)(ags)® _ (Yr)(ys)® . (mg)7(mg)*

(as)*(agp)® (7a )a(VB)b (mA)a(mB)b ’
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K, est indépendante de la pression également dans ce cas, puisque
les états de référence ont été définis i la pression unitaire. Si, au contraire,
ils avaient été définis & la pression du syst®me, K, serait en principe
aussi fonction de la pression. En fait, linfluence de la pression sur les
systemes condensés peut généralement étre négligée, pourvu que la valeur

N

en soit limitée & quelques dizaines d’atmosphéres.

Des relations du méme type que celles qui précédent sont aisément
obtenues pour tout autre état de référence.

Si des gaz — par exemple B et R — et des composés a Pétat
condensé — par exemple 4 et S — participent & une méme réaction
du type (88,1), il convient de choisir, pour les gaz, I’état de référence
correspondant & P* = 1atm et, pour les autres substances, ’état pur
ou un des autres états définis au cours du paragraphe précédent. Dans

ces conditions, (89, I) peut maintenant étre écrite :
(Pp)(ag)®

92, I = T
( ) (a4)*(Pp)?

Au cas oll une ou plusieurs substances se trouvent dans une des
phases du systtme 2 I’état pur et si, de plus, le AG? de formation (%)
utilisé pour calculer le AG° de réaction est celui correspondant a I’état pur
de la ou des substances 4 la température et a la pression du systéme,
Pactivité de ces substances au sein du systéme est évidemment égale
a Punité. Prenons pour exemple la réaction de décomposition de
CaCO; pur en CaO et CO;. Les deux solides sont présents dans le

A

systtme selon deux phases distinctes et & I'état pur. En supposant que
la constante K d’équilibre de cette réaction ait été calculée A partir des
A4G° de formation de CaCQj; et de CaO 3 Vétat solide et du AG® de
formation de CO, & P’état gazeux sous une pression P** = 1 atm on

obtient :

oo P e
¢a0f co, -
K= 2 = Pco, .
Acaco,

Aux températures suffisamment élevées pour que CO. puisse étre
considéré comme un gaz idéal, on peut écrire : K = Peo,,.

Pour mieux mettre en évidence les relations intervenant entre AG,
AG® et la constante d’équilibre, considérons & titre d’exemple une
réaction ayant lieu entre des gaz parfaits et qui s’effectue sans variation
du nombre de molécules: 4 + B=R + S.

(1) Les AG® de formation seront définis dans le cadre du paragraphe qui suit celui-ci.
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Supposons maintenant que la fraction molaire des corps participant
a la réaction puisse s’exprimer sous la forme: x4 = xp = xo—1x,
xz = xg = x. Le AG correspondant a la réaction sera égal a:

4G = 4G + RT In [z/(x,— x)]2.

Cette derniére relation permet de calculer 4G en fonction de x.
La forme générale de la fonction est représentée a la figure (5, I).

AG +oo

Equilibre
thermodynamique

X2
/

Fi1G. (5, 1). — Représentation de la valeur AG en fonction
de la composition du systéme, dans le cas d’une réactl'on
du type: 4 4+ B = R + §, ayant lieu entre gaz parfaits.

On notera que si le systtme ne renferme initialement pas de
R ou de S, AG est alors égal a — oo. Si, par contre, A et B sont
absents, 4G prend la valeur + . Dans le cas particulier considéré,
AG = AG® pour x = x0o/2. Quelle que soit la composition initiale, le
systtme — §il est maintenu a température constante — évoluera de
lui-méme, ou éventuellement & I'aide des catalyseurs appropriés, vers
I’équilibre thermodynamique, pour lequel on aura :

x = x,/(1 + exp AG°/RT).

10. Enthalpie libre, enthalpie et entropie standard de formation des
composés.

Les AG® de réaction, a partir desquels les constantes d’équilibre

peuvent  €tre déterminées, se calculent a leur tour en fonction de
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Ienthalpie standard de formation des composés 2 partir de leurs
éléments.

Prenons pour exemple la réaction -
93, T) CO + 2 H, = CH,OH,
En tenant compte de (83, 1) :
(94, I) 4G° = ﬂOCH,oH — Moo —2 M5,

Par addition et soustraction d’'une méme quantité, la relation (94, I)
devient :

95, I) 4G° = (uemom — M — 2 Ma, — ¥ 4o,) —
— (Moo — Mo — ¥ 1o,) — (2 pr, — 2 pr,)»
ol :

p? = le potentiel chimique de la substance i a la température
envisagée et & I'état de référence qui lui est propre. On choisit comme
état de référence, pour le carbone, le graphite placé sous une pression
P = 1 atm.

Posons respectivement pour chaque expression entre parenthéses dans
la relation (95,1 :

(96, I) AGex,0n = Hom,om — HE — 2 M, — Y o,
07, D AGeo = peo — He — ¥ 1y,
(98, 1) A6y, = pu, — Uu, = 0.

En portant les expressions précédentes dans (95, I), il vient:
(99, I) AG° = AGeg om — A6

D’une maniére générale, on pourra écrire que, pour une réaction:
(100, 1) AG° = Z v; AGE.

A4G? est de ce fait appelé enthalpie libre standard de formation
de la substance i 4 partir de ses éléments, a la température envisagée.

On choisira pour chaque espéce chimique j figurant dans (96-98, I)

— qu’il s’agisse d’'un composé ou d’'un élément —- un état de référence
tel que cette espeéce s’y trouve a 1’état pur. On pourra alors écrire :
(101, 1) 1=h—Ts,
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ol :
nf, ki et 57 = respectivement, I'enthalpie libre, I'enthalpie et ’entropie
molaires du corps j & I’état pur et dans les conditions de référence qui lui
sont propres.

11 en résulte :

(102, I) AG; = AH; — T 483,

ol, par exemple pour la réaction (93, 1) :

(103, 1) AH%HSOH = thaOH —hg —2 h"Hﬂ — 3% h‘(’,’,
(104, T) AHZ, = hgo —hy —} k3,

(105, 1) AH%’ = h"H2 — k"H2 =0,

On pourrait écrire des relations analogues pour- les entropies.
AH? et AS? sont respectivement appelés enthalpie et entropie standard

de formation du corps i a partir de ses éléments, & la température
envisagée.

Il existe des relations absolument semblables & (102,1) pour les
AG° de formation des composés & partir de leurs éléments en solution
~— en particulier aqueuse L’état de référence devra étre choisi en
coincidence avec une molalité unitaire, conformément 2 la figure (3, I).
Dans ces conditions, la relation (101, I), relative au corps i pris en sclution
aqueuse et a I'état hypothétique de référence, devient :

0,aq(hyp.)__. 20,aq(hyp.) 0,a( (hyp.
(106, I) e e P e

La relation (102, I) s’écrit alors :

(107, T) AG2atTe)— AFoRadyR)_ T ggonachye)

im=1 im=1

En tenant compte des mémes observations que celles indiquées
au cours du paragraphe précédent, on aboutit a:

(108, I) AH2IP) — AHZL |,
ot :
AH?Y . = enthalpie de formation du soluté i & partir de ses

éléments pour une solution de dilution infinje.

Pour des raisons analogues & celles évoquées au paragraphe précé-
dent, une relation du type de (108,I) ne saurait étre appliquée aux
AGY, non plus qu’aux A4S7.
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Les valeurs numériques prises par les fonctions thermodynamiques
standards, évoquées au cours de ce paragraphe, figurent pour de nom-
breuses substances et a diverses températures dans la littérature spécialisée.
Quelques-unes de ces valeurs sont données dans le cadre du chapitre II.

11.  Remarques sur la signification de AG°, AH° et AS°.

Soit une réaction intervenant entre différentes espéces chimiques
a Pétat gazeux. Supposons, par ailleurs, que l'état de référence relatif
a chacune de ces substances ait été choisi pour une pression P*® = P
= 1 atm et une température T égale a celle du systtme. En tenant compte
des relations établies au paragraphe précédent, on peut écrire les relations
suivantes valables pour la réaction considérée :

T

(109, I) AG° =AH° —T A8 =3 v, pid = > v, b3 —T > v, s5;

(110, 1) AH® = 3 vh2 e AS° = »,st,

ol :

15, kY et 87 = respectivement, le potentiel chimique, Ienthalpie et
Pentropie molaire de chaque espéce chimique — qu’il s’agisse d’un élément
ou d’un composé —- dans les conditions de référence qui lui sont propres.
Ces valeurs différent de zéro, méme en ce qui concerne les éléments,
du moins si T == 0 °K.

Les relations précédentes montrent que les AG°, AH® et AS° se

N

rapportant a la réaction considérée sont égales a la somme algébrique
‘des grandeurs correspondantes et relatives a chaque réactif ou produit
pris dans ses propres conditions de référence. Cette définition est parti-
culicrement utile pour le calcul des fonctions thermodynamiques indi-

quées ci-dessus.
, On peut néanmoins attribuer & AG®, AH° et AS° une autre
. signification.

Considérons, par exemple, deux systtmes idéaux et hypothétiques,
I'un contenant uniquement les réactifs et ’autre exclusivement les produits
de la réaction a la température T du systéme. Supposons, de plus, que
pour chaque constituant P;" = P; = 1 atm.

Chacune des fonctions thermodynamiques définies ci-dessus — AG®,
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AH® et AS® représente la différence des valeurs prises par les fonctions
d’état — u°, A° et s° — pour I'un et Pautre systémes considérés.

Il convient de noter que, si 'on examine les deux définitions qui
précédent, le symbole A n’a plus la signification immédiate d’opérateur
(0/08)r, p, telle qu’elle a été introduite au cours d’un paragraphe antérieur.
Envisageons pourtant un systéme idéal et hypothétique, contenant tous
les gaz impliqués par la réaction et dans des conditions telles que, pour
chacun P# = P, = 1 atm, indépendamment de la valeur des coefficients
steechiométriques de cette réaction.

On peut écrire alors :

(111, I) 26 =D H; — T3 8 =06y,
(112, I) > H = HY,
(113, 1) > 88 =83,

ou Gj, H; et S sont respectivement les grandeurs relatives & chaque
constituant i pris dans ses conditions propres, de référence et & la tempé-
rature T envisagée. Giy, Hf et Si sont les grandeurs relatives au
systéme idéal et hypothétique, contenant simultanément tous les réactifs
et produits de la réaction considérée, dans les conditions déja précisées.

En tenant compte de (31, I), on ebtient par différentiation de (111, I)
par rapport au degré d’avancement de la réaction :

aG?d. o
(114, T) <_.~_) => v, u’ = AG°.
9§ T.P:g, v

AGe représente donc la dérivée partielle de Gy, a T et P constantes,
par rapport au degré d’avancement de la réaction considérée; G étant
I'enthalpie libre d’un systeme idéal hypothétique, qui contiendrait chacun
des constituants i prenant part 3 la réaction, dans des conditions telles
que P;= P; = 1 atm. La pression P, & laquelle est effectuée I’opération
de dérivation (114, I), est donc celle du systéme hypothétique et non la
pression réelle du systéme.

Les relations suivantes s’obtiennent de maniére analogue :

(115, T) (_a i ) = 4HY, ,
0%  Jr.p
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116, I) (a_sd> = A8, .
‘ & Jrp )

Une derni¢re remarque reste a faire. Ecrivons maintenant la relation
(84, 1) comme suit :

2G
(117, T) AG = (—> = AG° +RT > In(a,),
65 T.P i

N,

ol :
P = ]a pression du systéme.

Soit un systtme réel, contenant chacun des réactifs et produits
gazeux mis en jeu par la réaction, dans des conditions telles que
P} = 1atm et donc a; = 1. Les gaz faisant partic du syst®éme ne seront
plus soumis & P; = 1 atm. Désignons par G la valeur de G relative
a ce systtme. On note aussitdt que Grgne = Gja., conformément a la
_définition, faite plus haut, de cette derniére valeur. Tenant compte de
(117, D, il en résulte :

G
118, 1 —_ _réelle = AG°,
( ) < d¢ )T.P

réf.

~

ou :

P — la pression du systeme réel, qui a été défini ci-dessus et sert
de référence.

AG® représente donc également la dérivée partielle de I’enthalpie
libre Glene par rapport au degré d’évolution de la réaction étudiée, a
T et P.s constantes; Greene étant relative a un systéme réel qui contient
chacun des réactifs ou produits i prenant part a la réaction, dans des
.conditions telles que P; = 1 atm, soit a; = 1.

Les mémes observations pourraient &tre faites en ce qui concerne
les réactions ayant lieu entre électrolytes, en phase aqueuse. Une fois
encore, il est en effet possible de définir des systemes, hypothétiques
ou réels, ou lactivité de chaque constituant soit unitaire, & condition

toutefois qu'on se référe a 1’état hypothétique correspondant a une
molalité unitaire.

Si, par contre, on envisage une réaction en phase liquide — par
exemple, homogéne — et que I’état pur et les conditions de P et T du
systtme sont choisis comme référence pour chacun des réactifs et
produits de réaction, il cesse d’&tre possible de trouver un systéme,
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hypothétique ou réel, qui contienne chacun des constituants i dans des
conditions telles que a; = 1. La meilleure définition des fonctions thermo-
dynamiques standards devient alors celle qui correspond aux relations
(109, I) et 110, I). Pour pouvoir aboutir i la définition d’une fonction
Greene, telle qu’une relation semblable a (118, I) soit établie, il faudrait
se référer 4 un systtme — lui aussi réel — qui aurait une composition
telle que Xin(a) = 0, donc que AG = AG%ene, conformément a (117, I).
i

I1 ressort des considérations exposées dans le cadre de ce paragraphe,
que le calcul des AG® de réaction — donc celui des constantes d’équi-
libre — est simple et qu’il ne faudrait pas confondre les AH° de réaction
avec les chaleurs de réaction affectées du signe opposé. La détermination
des AH réelles de réaction sera présentée dans un prochain chapitre.

12. Réactions thermodynamiquement favorisées ou défavorisées.

Nous conviendrons d’appeler réaction thermodynamiquement favo-
risée, une réaction dont AG° est négatif ou dont la K d’équilibre est > 1.

I1 en découle que, si une telle condition est vérifiée, un systéme
maintenu & la température considérée, et constitué par les produits et
réactifs entrant dans ladite réaction, évoluera — spontanément ou sous
Iinfluence de catalyseurs — dans le sens de la réaction considérée,
chaque espéce chimique étant présente a Pactivité unitaire.

Compte tenu de la relation (109,I), les réactions peuvent é&tre
classées comme suit, en se basant sur le signe des fonctions AH° et AS°
qui leur correspondent :

AH® < 0 et A4S5° > 0: réaction exothermique trés favorisée

AH® < 0 et AS° < 0: réaction exothermique limitée par un équi-
libre

AH® > 0 et AS° > 0: réaction endothermique subissant un équi-
libre

AH® > 0 et A5° < 0: réaction endothermique non favorisée.

Il convient encore de noter que lorsque la température augmente la
valeur numérique de 4G?°, donc aussi de K., dépend de plus en plus de
la AS° de réaction, tandis qu’a basse température AG° dépend surtout
de 4H°.
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13. Représentation thermodynamique de la stabilité des composés
vis-a-vis de leurs éléments.

Par convention, nous dirons que la formation d’un corps composé &
partir de ses éléments est favorisée, thermodynamiquement parlant, si
Penthalpie libre standard AG? correspondant a cette formation est négative.
Cette convention signifie que le corps considéré est thermodynamiquement
plus stable, dans les conditions de référence, que les éléments dont il est
constitué, lorsque ’on se rapporte également pour ces derniers aux condi-
tions de référence qui leur sont propres.

14. Remarques sur I'enthalpie libre standard de formation, a T et P
constantes, des ions et des électrolytes en solution aqueuse.

La valeur de ’enthalpie libre standard de formation, AG°, des ions
en solution aqueuse se trouve indiquée dans la littérature spécialisée {80],
pour 1’état hypothétique correspondant. & m = 1. On dispose également
de la valeur de AH a différentes molalités pour des solutions réelles.

N

La réaction a partir de laquelle il sera possible de définir ’enthalpie
libre standard de formation AG°® d’un ion en solution, doit étre évidem-
ment neutre du point de vue des charges électriques. Une autre charge que
I'ion lui-méme, pour lequel on détermine AG®°, doit donc figurer dans
cette réaction. Cette charge pourrait étre théoriquement aussi bien un
électron libre que tout autre ion ; en fait, on a choisi I'ion H+.

Aussi les 4G de formation qui se rapportent aux ions Cl— et Cut
en solution aqueuse, mettent en jeu les réactions suivantes :

(119, I) $1CL(g) + +H, (g9 - H" + CI,
(120, I) Cu + H* — } H, (g) -+ Cu™.

11 résulte d’un tel choix que pour toute température .
(121, I) AGHEIE) = 0.

Ce choix est lié au fait que les AG° de formation des ions en
solution aqueuse s’obtiennent par des mesures électrochimiques. Ainsi,

a

pour lion Ci—, 4G° est déterminée a partir de la mesure de la différence
de potentiel entre une électrode & chlore et une électrode a hydrogene.
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On observe respectivement aux deux électrodes de la cellule les
deux demi-réactions suivantes :

(122, 1) 10, + e— Q-
(123, 1) 1H, > H* + e,
ol : e = un électron.

Les deux réactions précédentes, associées I'une a P'autre, équivalent
a la réaction (119, I).

Dans le cas considéré, la cellule pourra fonctionner comme une pile,
car 4G® a, pour cette réaction, une valeur trés négative, soit :

— 31 350 cal/atome g a 25 °C.
A la réaction (119, I), correspond :
(124, I) 4G = AGgs + AGg- — 3 AGy, — 3 MGy,
En tenant compte de (121, 1), ceci peut également s’écrire :

(ag+) (agr-)
AG = AGZIBIR) | AGRab) 4 R oy,  CHY G0
7 T SR

(ag+) (ag-)
(125, I) { 4G = AGYI®®) L+ R T In — 2 "
=t (PR, )t (PG )t

(aH+ ) (acl—)
(Py,)} (P )t

AG =A4G° +R T In

Pour mieux expliquer le mode de détermination de AG® i partir de
mesures électrochimiques, il convient de rappeler comment une mesure
de différence de potentiel peut étre réalisée a I'aide d’une cellule électro-
lytique, dans des conditions de réversibilité.

Supposons qu’une f.€.m. soit appliquée aux bornes d’une cellule, et
que la valeur de cette f.é.m. soit égale a celle de la cellule elle-méme,
mais de signe contraire. Dans les conditions exactes d’équilibre, il n’en
résulte aucun courant; la cellule ne subit aucune modification chimique.
Si, par contre, la f.é.m. extérieure est augmentée trés faiblement, on
observe un courant, également trés faible, et une transformation chimique
limitée, car proportionnelle & lintensité du courant. Partant de la valeur
d’équilibre de la f.é.m., diminuons cette valeur d’une quantité égale

a l'augmentation précédente, il devra en résulter un courant, et une
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transformation, de méme valeur absolue mais de signe contraire par rap-
port & ce qui avait été mesuré précédemment.

On congoit maintenant comment il est possible de mesurer des AG
par un procédé électrolytique — a I'aide, par exemple, d’un potentio-
meétre — et de déterminer pratiquement les conditions de réversibilité.

On a vu que, si un processus réversible a pour cadre un systéme
échangeant un certain travail utile avec lextérieur, on a: 4G = — L,,
conformément a la derniére des relations (21, I). S’il s’agit d’un travail
électrique, la relation suivante — valable pour un processus réversible —
s’applique alors :

(126, 1) L,=nEF,
L, = le travail électrique, dont le signe est positif s’il s’agit d'un
travail €laboré par le systtme

n = le nombre des charges électriques qui sont mises en jeu par la
réaction. Dans le cas de (119,1), n = 1.

F = 96 493,5 coulombs / éq.-g. On effectue normalement les calculs
A Plaide de la valeur suffisamment approchée: F = 96 500
coulombs.

E = la différence de potentiel mesurée aux bornes de la cellule
électrolytique. E posséde le méme signe que L.

La derniére relation indiquée en (125, I) peut €tre présentée sous une
autre forme, en tenant compte des égalités (126, ) et (21, D) :

AG° RT (ag+) (ag-)

(127, ) Em— = 0 (Pt (P
° RT (ag+) (o)
128, T E=E — b : =
( ) F Pyt (Pg, )}
- B — RT (yn+) (mH+) (VCI-) (mCl')

F " lpa) (Pa)t (o)t (Po )b

La tension E° a pour valeur:

AG°
nF

(129, T) B = —
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soit :

(130, T) B (volt) = _AG (cal/atome-g) - (3600)
n(96500) - (860)

Ceci représente la différence de potentiel mesurée aux bornes d’une pile,

ou cellule d’électrolyse, réversible; chaque corps mis en jeu par (127,I)

étant considéré i l'activité unitaire.

Dans le cas particulier envisagé, la valeur indiquée dans la littérature
spécialisée est la suivante [80] :

AGETEY = — 31350 cal/atome-g, & 25 °C.

A la réaction (119,1) correspond E° = 1,36 volt. On peut aisément
constater que AG° et E° sont bien conformes & la relation (129,1)
puisque :
(31350) - (3600)
1 . (96500) - (860)

1,36 =

De 13, on peut conclure que, dans la mesure ou les coefficients
d’activité et les autres termes apparaissant dans (128, I) sont connus, la
détermination expérimentale de E permet d’accéder a la valeur de E°.
On sait qu'a la pression atmosphérique : ¢n, == poi, = 1. On sait aussi
que, par exemple, pour une solution décimolaire de HCI, la valeur
de y= est:

(@)t (ag)t

= 0,796.
(mp. ) (m(;l—)}

L= (yH+)i (yC]_)é —
On peut encore noter que, si m — 0, les coefficients d’activité tendent vers
I'unité, par définition; la connaissance de E et des molalités suffit donc
pour effectuer directement le calcul de la valeur E°.

Faisons maintenant quelques remarques sur la signification de la
valeur AG%x, qui correspond a la formation d’un corps non dissocié, dans
le cas d’un électrolyte fort MX en solution aqueuse. Il faut tenir compte,
pour cela, de I’état de référence choisi précédemment et qui a donné
lieu a la relation (71, D).

Soit donc la réaction de dissociation dans ’eau :
(131, I) MX =M+ -+ X-,
Il y correspond :

132, 1) K=

Ay
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L’équation (71, I) implique donc : K = 1, quelle que soit la température.
On obtient par ailleurs, en tenant compte de (100, I) :

: 0,aq{byp.) _ 0,aq(hyp.} 0,aq(hyp.)
(133’ I) AGM‘{!,N1=1 - AGM* m=1 + AGX“, m=1

La relation suivante, valable pour les électrolytes forts, se déduit de
(107 et 108, 1) :

(134, T) AH g ooy = AH, o, + AHE .,

En particulier, dans le cas des acides forts, on obtient en se référant
a (121, I) et en partant de (134, 1) :
(135, 1) AGHFPP) = AGFRIGH) et: AHYy .., = JHE ...,

Il importe donc peu de se référer aux AGyymey plutdt qu'aux
4G° de formation des ions dans les calculs relatifs aux électrolytes forts.

La détermination de ces valeurs ne permet cependant pas d’atteindre
les constantes d’équilibre relatives aux électrolytes forts. Dans le cas des
électrolytes faibles, il est, par contre, possible de calculer la constante de
P'équilibre, étant donné le choix de P’état de référence qui a été fait pour
Iespéce non dissociée. Considérons, par exemple, HCOOH en solution
aqueuse ; il y correspond dans la littérature [80] :

AGHE3EE m =1 = ~— 85,1 kcal/mole & 25 °C et
AGHS2 =1 = — 80,0 kecal/mole a 25 °C.
La constante de dissociation de P’acide, exprimée en fonction de

Pactivité, n’est autre que la constante de I’équilibre HCOOH = HCOO-
+ H+; aussi:

— 0,2q(hyp.) - 0,aq(hyp.}
— RT In Kggoor = AG%c60." m=1 — AGHGHOH, m=1

On en déduit que Kucoom(esecy = 1,76 - 10—%, ce qui est la valeur
indiquée dans la littérature [33].

Le cas des électrolytes possédant plusieurs degrés de dissociation est
particuliérement intéressant. Considérons comme exemple l'acide sulfu-
rique. On peut établir a partir des valeurs existant dans la littérature [80] :

AGHIGS)_) = AGELrsp) | = — 177,34 koal/mole 2 25 °C, et
AG’%‘;“‘P;"‘;&Ll = — 179,94 kcal/mole a 25 °C.
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Ces données ne permettent de déterminer que la constante de disso-
ciation relative & I'équilibre : HSO7==H* 4 SOy ; en effet:

_ [— 0,2q(hyp.) . 0,29 (hyp.)
RT In KHso, AGso,—.-m=1 AGHE L

Soit :
Kygo- = 1,5 - 10-2,

La valeur indiquée dans la littérature [33] est la suivante :
Ko ms0,-080c) = [HY1 [HS8O0~] =2 . 10-3;

cependant, cette constante K, est relative aux concentrations, contraire-
ment & Kggo,-qui est exprimée en fonction des activités.

15. Potentiels normaux d’oxydoréduction. Classification électro-
chimique.

On a vu précédemment que I'équation (125, I) s’applique également
lorsque AG®° correspond & la formation d’un ion en solution. Il s’agit
alors de AG® de réactions du type de (119, I) ou de (120, I). L’ion, dont
Ia AG® de formation est & déterminer, y apparait en présence de Iion H+
seulement. Toute réaction de ce type peut étre représentée par deux
demi-réactions — semblables & (122, 1) et (123,I) — qui se produisent
effectivement aux deux électrodes d’une cellule. La AG° qui correspond
a la réaction globale considérée, est donc liée a la différence de potentiel
de la pile réversible, constituée par une électrode a hydrogéne — qui
fonctionnerait dans le cadre d'un systtme ol Py, = 1 atm et ag- = 1 —
et une électrode constituée par le couple élément/ion; I’ion étant celui dont
la mesure est envisagée.

Tout se passe donc comme si on avait défini des tensions de dépdt
aux électrodes. En effet, en se basant une fois encore sur la réaction
(119, I), on peut observer que (122, I) devient : Eg- = — AG9.1)/nF,
lorsque ’'on pose : Eg: = O.

On se réfere généralement 3 une demi-réaction d’oxydation — selon
laquelle il y a formation d’un électron — pour définir ces tensions de
dépot aux électrodes.

C’est ainsi qu'on aboutit aux tensions standards d’oxydation et,
par conséquent, a la classification électrochimique des éléments, confor-
mément a la table (1, I).
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TABLE (1,1)

Potentiels normaux d’oxydation, a 25 °C.
Classification électrochimique des éléments [33, 52]

Potentiel . Potentiel

Réaction normal Réaction normal
(en volts) {en volts)

Na > Nat + e + 2,714

Mg ~» Mg*++ + 2e <+ 2,375 20H- - H,0 + 32 O, + 2e — 0,401
Zn —» Znt+ + 2e -+ 0,763 Cu -» Cut+ + 2e -— 0,337
Cu —» Cut + e — 0,521

1H, > H+ 4 e _ 0,000 Cl- > 3Cl, 4+ e — 1,358

Mettons mieux en lumiere les relations qui existent entre les
tensions standards et les enthalpies libres de réactions; pour ce faire,
examinons la réaction de dissociation électrolytique de ’eau :

(136, I) H,0 — H, + }0,.

On peut écrire, lorsque cette réaction se produit a 25 °C:

(137, 1) E° — (AG,0) - (3600) _ (56690) - (3600) —_ 1,23 volt.
2(96500) - (860) 2(96500) - (860)

La réaction (136, I) est équivalente & la somme des réactions partielles
suivantes :

(138, 1) 2H,0 -~ 20H- + 2 HY
(139, T) 20H~ — H,0 + 30, + 2¢
(140, I) 2H* + 2 - H,

Les demi-réactions (139 et 140, I) représentent les processus de
décharge de 'oxygéne et de ’hydrogéne, qui se produisent respectivement
a Panode et a la cathode de la cellule.

En additionnant les réactions (139,1) et (140,I), on obtient un
nouvel ensemble de réactions, lui aussi équivalent a (136, 1) :
(138, I) 2H,0 - 20H- + 2H™%
(141, TI) " 20H + 2HY — H,0 + $0, + H,.
D’ou 1'égalité :
(142, I) Aiz6, 1y = AGas, 1) + 4G4y, 13

&

‘_7.
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Comme le nombre de charges qui intervient dans les réactions (138, I)
et (141, I) est le méme :

(143, I) E?13e,1) = E?138, I) + E?lag,l) + E?uo, I)-
Si I'on considére (138, I), il s’y applique :
(144, T) A5, 1y = 2 AGFRL) — 2 4Gy, =

= —2.(37595) 4 2. (56690) = 38190 cal
De plus :

(38190) - (3600)

= — 0,83 volt.
2 . (96600) - (860)

(145, I)  Efj35 1) = —

On obtient de maniére analogue :
B —_ (4G4, 1)) - (3600)
(139 ) 5 F - (860)

-9 .
(146, T) E°.. - — (56690 (37595)] - 3600 . 0.40 volt,
1s0.) 2 (96500) - (860)

Cette derni¢re valeur représente la tension standard de 1’électrode
4 oxygene, que I’on trouve indiquée dans la classification électrochimique

des éléments, conformément & la table (1, I). Puisque E40,1, = 0, par
définition, il en résulte :
Elig,1y = — 0,83 — 0,40 = — 1,23 vols,

C’est cette méme valeur qui a été trouvée précédemment, & la relation
(137, D).

La relation qui existe entre les potentiels standards et les AG°
permet de comprendre immédiatement la signification thermodynamique
de la classification électrochimique des éléments. Considérons, par exem-
ple, la réaction :

(147, T) Cu + H,;80, (aq) — CuS0, (aq) - H,.
On dit habituellement d’une telle réaction, qu’elle ne peut se produire

étant donné I'ordre dans lequel se trouvent H+ et Cu++ dans la classifi-
cation électrochimique.

A 25 °C, cette réaction correspond [80] a:
(148, T) JG° = AGZEME) | — AGHIPT™) | = — 161810 + 177340 =
= 4 15530 cal/mole .
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On tire de la classification électrochimique que la tension standard
d’oxydation du cuivre en sa forme cuivrique a 25 °C, a pour valeur
rapportée a I’électrode a hydrogene :

E° = — 0,337 volt.
-Comme :
° F
(149, ) Age — _ B E F860
3600

Il en résulte:

2 (0,337) - (96500) - (860
(150, 1) AG° = ( ) ?(>600 ) - (860) = 15530 cal/mole.

C’est bien la valeur trouvée précédemment. AG® étant de signe positif, la
réaction n’est pas favorisée, au sens thermodynamique de ce terme.

Rappelons que le sulfate de cuivre est préparé industriellement
selon la réaction: CuO + H,SO, — CuSO, + H,0, laquelle est, par
contre, favorisée thermodynamiquement.

16. Influence de la température sur quelques grandeurs thermo-
dynamiques.

La valeur des AG°, comme celle des autres grandeurs thermodyna-
miques, n’est, en bien des cas, indiquée que pour quelques températures,
dans la littérature spécialisée.

On peut obtenir certaines de ces grandeurs dans d’autres conditions
de température, grace aux relations suivantes :

0 0
(151, 1) d(— AG°/R T) _ dln K _ AH
arT P aT Jp RT®
(équation de VAN’T HOFF);
I(AH?)
152, T il R ew
s, 1) (Z555), = S wees
(loi de KIRCHHOFF);
a(A8°) Cp
153, 1 o = RGN
( ) ( T )P 2,7

N

oli:
cp; = la chaleur molaire de la substance i, & pression constante.
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1l convient de noter que dans des intervalles de température suffi-
samment faibles, 4AH° peut bien souvent étre considéré comme indépen-
dant de la variation de température. Aussi, deux valeurs de K — ou de
AG® — suffisent-elles dans ce cas a la détermination de la valeur numé-
rique de AH°. '

Si AH° demeure constant, I'intégration de (151, I) donne :

(154, T) m X _ AT —T),
’ "K, T  RTT,

ol T, et Ky sont données.

Dong, lorsque AG® peut étre considéré comme constant, In K est
une fonction linéaire de I'inverse de la température absolue.



CHAPITRE 1I

PREVISION DES GRANDEURS PHYSIQUES
ET THERMODYNAMIQUES

DES GAZ PARFAITS, DES LIQUIDES PURS,

DES SOLIDES ET DES ELECTROLYTES

1. Avant-propos.

Pour pouvoir étudier, de maniere quantitative, les équilibres chimiques
ou les phénomeénes d’ordre thermique ou énergétique qui sont mis en jeu
lors d’une. réaction, il est indispensable de connaitre les enthalpies libres
de formation, les enthalpies et les chaleurs molaires relatives aux diverses
espéces chimiques en présence. Sachant, en outre, la valeur des chaleurs
molaires en fonction de la température — et, si c’est nécessaire, la
valeur des chaleurs latentes — on peut aussi calculer les enthalpies, les
enthalpies libres et les entropies a différentes températures, dans la
mesure ol la valeur de ces fonctions est au moins connue & une
température donnée. Il suffit, & ce sujet, de se€ reporter aux équations
(151-153, I).

Voulant par la suite montrer, griace a quelques exemples, l'utilité de
ces grandeurs en Chimie industrielle, nous nous limiterons tout d’abord
a la description de quelques méthodes de calcul et de certaines données
qui s’y rapportent.

Nous envisagerons plus particulierement, dans ce chapitre, le cas
des substances chimiques pures & Pétat gazeux et dans les conditions de
référence, et le cas des corps a P'état condensé.

La détermination des grandeurs thermodynamiques relatives & des
conditions autres que celles de référence ou a des systémes constitués par
plusieurs espéces chimiques est traitée au chapitre IV.
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En se reportant aux ouvrages cités dans la bibliographie située & la
fin du présent volume, on trouvera des valeurs trés précises de AG®,
AH®, AS°, ¢,, etc., pour de nombreuses substances considérées a I'état
gazeux, liquide, cristallin ou dissous — par exemple, dans I'eau — et
a diverses températures [50, 41]. Ainsi, RossINI [81] donne-t-il entre
autres les AG° et 4AH® de formation et les ¢, des composés organiques
~— y compris les hydrocarbures — jusqu’a 1 500 °K; les mémes valeurs
relatives a quelques gaz simples sont indiquées jusqu’a 5 000 °K. Le
méme auteur donne, dans un autre ouvrage [80], les données thermodyna-
miques des substances minérales et des ions en solution aqueuse. Les
informations dont on dispose sont toutefois insuffisantes pour de nombreux
composés; il faut alors faire appel a des méthodes de calcul approché.

Ces méthodes, qui s’appliquent aux composés organiques, ont un
caractére partiellement empirique. Elles proviennent du fait qu’en fonction
de la composition et de la structure d’un corps composé, il est possible de
prévoir certaines de ses propriétés physiques et thermodynamiques, si
P'on dispose des données correspondantes pour un nombre limité d’autres
substances.

On trouvera une excellente étude critique, faite par REID et
SHERWOOD [77], passant en revue les différentes méthodes de détermi-
nation des grandeurs thermodynamiques, notamment dans le cas des
composés organiques.

2. Calcul des enthalpies libres normales de formation (A4G°) des

substances organiques a l'état gazeux par la méthode de contri-

bution des groupes.

Parmi les différentes méthodes ayant un caractére général et permet-
tant de calculer les enthalpies libres de formation, il convient de citer
celle basée sur une « contribution des groupes » ; VAN KREVELEN et
CHERMIN [101, 102] en sont les auteurs et la méthode est directement
applicable au cas de nombreuses substances organiques 2 I’état gazeux.

Selon VAN KREVELEN et CHERMIN, on peut affecter & un groupe
donné -— par exemple, —CHj, —CH>—, —OH, —COOH, —Cl, etc. —
une certaine contribution 4 la valeur de I’enthalpie libre de formation
a partir des éléments. Cette contribution est, en premiére approximation,
indépendante du composé considéré, pourvu qu’on s’en référe A une
substance organique prise a D'état gazeux et dans les conditions de
référence — c’est-a-dire, notamment, P — P = 1 atm.
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En conséquence, I'’enthalpie libre de formation d’un composé orga-
nique donné a I'état gazeux peut étre déterminée avec une bonne approxi-
mation en prenant pour valeur celle de la somme des contributions appor-
tées par chacun des groupes qui le constituent.

En fait, on introduit également certains termes correctifs pour
atteindre une valeur plus précise. Au total, la valeur, exprimée en
kcal/mole, de AG* est donnée par la formule suivante, valable pour une
température T et un composé supposé & I’état de référence sous forme
de gaz:

(1,II) AG® = 2 AG® des groupes 4 termes correctifs éventuels
+ RT - 10-%ino.

Les termes correctifs ont été introduits pour tenir compte notamment
de la nature, du nombre et de la position des ramifications, aussi bien que
de la présence de cycles — qu’il s’agisse de cycles saturés ou non —
au sein de la molécule. On trouvera les termes en question reportés,
en fonction des différents cas qui peuvent se présenter, dans les tables
(11-16,II). RT - 10-3lno est un terme permettant de tenir compte
de la symétrie tridimensionnelle de la molécule. ¢ est le facteur de
symétrie de la molécule; il est égal au nombre de configurations identiques
que peut prendre la molécule dans P’espace par simple rotation autour
de son axe de symétrie.

A titre d’exemple, on notera que ¢ = 2 pour le butadiéne
— CH:=CHCH=CH, — et que pour le benzéne, comme pour le
tétraméthylméthane — C(CHj)s —, o = 12. Ce dernier composé possede
la forme d’un tétraedre régulier.

=)

Prenons comme axe de symétrie la droite qui relie 'atome de
carbone (1) a l'atome de carbone central; il existe au total quatre axes
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de ce type, qui permettent de retrouver chacun trois fois la molécule
inchangée aprés une rotation de 120°. Il en résulte bien que
c=4- 3=12. ‘

En ce qui concerne les composés n’ayant pas d’axe de symétrie, tel :

CH,

CH, — OH
o est naturellement égal & 1.

Van KREVELEN et CHERMIN ont posé, pour le AG° de chaque groupe
figurant dans (1, ID):

BT

2, I o _ il
( ) A = A + 100

oll 4 et B sont & peu prés des constantes pour un certain domaine de la
température T exprimée en °K. -

Comparons (2, II) & la relation ci-dessous :
(3, II) AG° = AH° — T AS°,

La signification de B et A4 devient plus précise : 4 équivaut 3 une
enthalpie de formation et — B/100 & une entropie de formation. Il con-
vient toutefois de noter que A et — B/100 ne donnent, dans la plupart des
cas, qu’une trés grossiére approximation de la valeur exacte de AH®° et
AS°; en effet, Pexpression de AG® en fonction de la température est assi-
milée & une relation linéaire pour un intervalle de température relativement
important.

On trouvera dans les tables (1-16 II) les valeurs de B et A détermi-
nées par Van KREVELEN et CHERMIN, ainsi que par CHERMIN seul [11],
a partir de nombreuses données numériques émanant de diverses sources.

N

On peut déterminer, grice a ces valeurs, I’enthalpie libre de forma-
tion de nombreux composés organiques, & T et P constantés, jusqu’a
1 500 °K. Cette formation est considérée & partir des €éléments entrant
en jeu dans la formule du composé: le carbone est pris sous forme de

graphite; H,, Cls, O,, etc., sont pris a I'état gazeux.

L’erreur introduite par cette méthode de calcul est généralement
inférieure 4 =+ 0,6 kcal/mole. Elle s’applique particuliérement bien au cas
des hydrocarbures ; ainsi, pour T = 600 °K et P — 1 atm, obtient-on :
52,2 kcal/mole au lieu de 52,01 pour le méthyl-3-hexane, 69,17 kcal/mole
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au lieu de 68,67 pour le styréne, 34,33 kcal/mole au lieu de 34,83 pour

-le trans-buténe-2, 17,3 kcal/mole au lieu de 16,6 pour Pacétone. On

observe toutefois des divergences notablement plus élevées ; ainsi, a
T = 298 °K et P —= 1 atm, obtient-on : 17,62 kcal/mole au lieu de 15,35
pour le tétrachlorure de carbone, 16,67 kcal/mole au lieu de 25,16 pour
le chlorure de méthyléne. Dans d’autres conditions de température, I'erreur
relative aux composés précédents est, par contre, moins importante.

Comme la méthode de contribution des groupes donnerait lieu a
une erreur trop notable pour le premier terme de chaque série organique,
tels C;Hy, C:Hg, CH3;OH, etc., les valeurs de A et B qui leur correspon-
dent ont été indiquées directement dans les tables qui suivent.

CHERMIN [11bis] donne la valeur d’autres données qui permettent
d’aboutir a la détermination relativement précise des AG° de formation
et des autres fonctions thermodynamiques, au moins pour certaines séries
de composés organiques.

TasrLE (1, ID

Valeur de la contribution des groupes saturés pour la détermination des AG°,
d’'aprés CHERMIN [11]. Ces contributions sont représentées selon la formule générale

A+ et exprimées en kcal/mole.
100
de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K
Groupe ou composé
A B 4 B
CH, 18,719 2,180 — 21,161 2,587
-CH, — 10,833 2,176 — 12,393 2,436
—-CH,— - 5,283 2,443 — 5,913 2,548
|
-CH — 0,756 2,942 — 0,756 2,942
1
1
-C- + 3,060 3,636 + 3,840 3,506

Le calcul relatif aux AG° de formation des paraffines et oléfines
cycliques s’effectue A partir des termes correspondant & —CH,— ou &
—CH =CH—, tout comme pour les carbures non cycliques. Il convient
d’y adjoindre un terme correctif pour tenir compte de l'influence du ou

des cycles.
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TaBLE (2, 1)

Contribution des différents groupes pour la détermination des AG°®.
Cas des radicaux mettant en jeu des doubles liaisons de type oléfinique ou allénique,

d’'aprés CHERMIN [11}. Cette contribution correspond a la formule: A 4 ——,

100
lorsque AG°® est exprimée en kcal/mole.
de 300 a 600 °K de 600 & 1500 °K
Groupe ou composé
A B A B
H,C=CH, -+ 11,653 1,552 9,451 1,889
H
H,C= C< 14,281 1,642 13,513 1,770
e
H,C=C\ 16,823 1,864 15,785 2,037
H H
N /
= .407 1, 16,781 2,114
/C; C\ 18.40 834 8
H
\C=C/ : 17,019 2,007 16,755 2,051
7/ NH
H
AN e
= 20,273 2,30 19,913 2,366
/C C\ 0,27 306
>C=C< 23,955 2,839 25,731 2,543
H,C=C=CH, 45,293 1,010 43,439 1,319
H,C=C=C<H 48,871 1,063 48,133 1,186
HBC=C=O'< 51,159 1,481 51,159 1,481
H
>C=C=C< 53,156 1,528 52,690 1,609

Les AG® de formation des composés aromatiques et des dioléfines
conjuguées s’obtiennent a partir de valeurs de contributions autres que
celles relatives aux groupes —CH=CH—, —CH=C<, etc., envisagés
dans le cas des oléfines. Les phénoménes de conjugaison ‘modifient, en
effet, la configuration électronique et les dimensions géométriques des
groupes non saturés des di¢nes conjugués et des composés aromatiques,
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TABLE (3,1II)

Contribution des groupes mettant en jeu des doubles liaisons conjuguées, pour la
détermination des AG° d’aprés CHERMIN [11). Cette contribution correspond a la
BT

formule : A , lorsque AG® est exprimée en kcal/mole.

100
de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K
Groupe
A B A4 B
HCe 9,634 © 1,088 8,980 1,197
H .
« Ces 3,100 0,610 2,536 0,704
H
— Ces 12,302 1,438 12,408 1,420
|
«s Ces 5,280 0,994 5,634 0,935

TABLE (4, I)

Contribution des groupes mettant en jeu des triples liaisons, pour la détermination
des AG° d’aprés CHERMIN [111. Cette contribution correspond a la formule :
BT

A + ——, lorsque AG° est exprimée en kcal/mole.
100

de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K
Groupe .

A B A B
HC= 27,104 — 0,775 26,678 — 0,704
—C= 27,478 — 0,617 27,346 — 0,595

de maniére telle que les données se rapportant aux lizisons non conjuguées
cessent d’étre valables. Les groupes conjugués ont été indiqués dans les
tables de la maniére suivante :

H H
HyCes, «>0es, —Ces

etc.

Les valeurs, qui figurent a la table (5, II), consacrée aux composés
aromatiques, ont été établies en tenant compte de Finfluence du cycle

N

benzénique ; aussi, les termes correctifs appliqués a ce type de composés
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doivent-ils uniquement tenir compte de la présence éventuelle de ramifi-
cations et de la symétrie.

TaBLE (5, II)
Contribution des groupes mettant en jeu des liaisons aromatiques, pour la détermi-
nation des AG° d’aprés CHERMIN [11]. Cette contribution correspond a la formule :
BT

A+ , lorsque AG® est exprimée en kcal/mole.
100
de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K
Groupe
A B A B
e
HC 3,100 0,610 2,536 0,704
W
P
—C 5,280 0,994 5,634 0,935
N\
e
4——»0\ 2,260 0,553 2,566 0,502

On notera la faible valeur des termes correctifs, indiqués aux tables
(14 et 15,1) ; ces termes sont relatifs aux ramifications. Ainsi, aucune
correction n’est-elle envisagée dans le cas de deux ramifications, du type
—CHj; et non adjacentes qui se rapportent & un hydrocarbure non cycli-
que. On observera également qu’en ce qui concerne la formation de deux
isoméres, ce sont éventuellement des groupes différents qui interviennent ;
aussi, I'enthalpic libre de formation se différencie-t-elle, en général, d’un
isomeére a l'autre.
Dans le cas de l'alcool n-butylique CHaCH:CH.CH,OH et de I’alcool
isobutylique (CH3):2CHCH2OH, on considére respectivement :

(4, II) AGy o, = AG%g, + 3 4G cq,. + AG°q,
(5, II) ro, = 2 AG%cw, + AG%g + AGcq, + AGg.
1
En retranchant la seconde expression de la prémiére, on obtient :
(6, II) G o, — AGi o, = — AG%q, + 2 4Gy — AG°ly.
]

L’exemple précédent permet également d’illustrer le fait que la
méthode de contributions ne saurait s’appliquer 3 1’étude d’équilibres
mettant en jeu des variations trés faibles d’enthalpie libre.

PREVISION DES GRANDEURS PHYSIQUES ET THERMODYNAMIQUES = = 53

TaBLE (6, II)

Contribution des groupes possédant un ou plusieurs atomes d’oxygéne, pour la déter-
mination -des AG", d’aprés VAN KREVELEN et CHERMIN [101]. Cette contribution

correspond 4 la formule: A + , lorsque AG® est exprimée en kcal/mole.

100
de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K
Groupe ou composé -
4 B 4 B Tmax “K(*)
H,O — 58,076 1,154 — 59,138 1,316 1500
—OH — 41,56 1,28 — 41,56 1,28 1500
—0— — 15,79 — 0,856
e
(8] — 18,37 0,80 — 16,07 0,40 600
W
H,CO — 29,118 0,653 -— 30,327 0,854 1500
H
|
—C=0 — 29,28 0,77 — 30,15 0,83 1000
>C=O — 28,08 0,91 — 28,08 0,91 1500
(o]
It
HC—OH — 87,660 2,473 — 90,569 2,958 1500
o
1
—C—O0H — 98,39 2,86 — 98,83 2,93 1500
(o)
]
—C—0— — 92,62 2,61 — 92,62 2,61 800
H,C=C=0 — 14,5156 0,295 — 14,515 0,295 900
I}C=C=O — 12,86 0,46 - 12,86 0,46 900
AN
/C=C=O — 9,62 0,72 — 9,38 0,73 900

(*) Température maximum 2 laquelle les valeurs obtenues par la formule
A + BT/100 ont pu étre comparées aux données rapportées dans divers ouvrages.
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TaBLE (7,1ID)

Contribution des groupes contenant de lazote, pour la détermination des AG®
d’aprés VAN KREVELEN et CHERMIN [101]. Cette contribution est exprimée en kcal/
. BT
mole, selon la formule A 4+ ——.
100

de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K

Groupe ou composé

A B 4 B Ty °K(%)

HCN 31,179 — 0,826 30,874 — 0,775 1500
—C=N 30,75 = — 0,72 30,75 — 0,72 1200
“N=C 46,32  — 0,89 46,32 — 0,89 700
NH, — 11,606 2,666 — 12,972 2,784 1500
—NH, 2,82 2,71 — 6,78 3,98

>NH 12,93 3,16 12,93 3,16

N\

ON— 19,46 3,82 19,46 3,82

N

),N 11,32 1,11 12,26 0,96 1000
I'e

—NO, — 9,0 3,70  — 14,19 4,38

TABLE (8, II)
Contribution des groupes contenant du soufre (**), pour la détermination des AG®
d’aprés VAN KREVELEN et CHERMIN [101, 102]. Cette contribution est exprimée en
BT

kcal/mole, selon la formule A + ——.

100

de 300 a 600 °K de 600 a 1500 °K

Groupe ou composé

4 B A B Tmax °K (*)

H,S — 20,552 1,026 — 21,366 1,167 1500
—SH -= 10,68 1,07 — 10,68 1,07 1500
—8— — 3,32 1,42 — 3,32 1,44 1500
M

S — 0,97 0,51 — 0,65 0,44 1500
e
>SO ‘ -— 30,19 3,39 — 30,19 3,39 1200
>SO, — 82,58 5,58 — 80,69 5,26 1200

5

(*) Température maximum 2a laquelle les valeurs obtenues par la formule
A 4 BT/100 ont pu étre comparées aux données figurant dans divers ouvrages.
(**) Les valeurs présentées correspondent au soufre & 1'état de gaz.

e

PREVISION DES GRANDEURS PHYSIQUES ET THERMODYNAMIQUES 55

TABLE (9, ID)
Contribution des groupes constitués a partir d’halogénes (**), pour la détermination
des AG® d’aprés VAN KREVELEN ef CHERMIN [101, 102]. Cette contribution est expri-
: . BT
mée en kcal/mole, selon la formule A + ——.
100

de 300 a 600 °K de 600 & Tmex

Groupe ou composé

A4 B A B Tonx"K (*)
HF — 64,476 — 0,145 -— 64,884 — 0,081 1500
-F — 45,10 — 0,20 600
HCl — 22,100 — 0,215 — 22,460 — 0,156 1500
-Ci — 8,25 0 — 8,25 0 1500
HBr -— 12,663 — 0,234 — 13,010 — 0,158 1500
-Br — 1,62 — 0,26 — 1,62 — 0,26 1200
HI -~ 1,330 — 0,225 — 1,718 — 0,176 1500
-I + 17,80 0 + 17,80 0 1500

TABLE (10, II)

Enthalpie libre de formation pour quelques composés simples,
d’aprés VAN KREVELEN et CHERMIN [101, 102].
BT

4G° = A + (en kcal/mole).
100

de 300 & 600 °K de 600 & Tmax

Composé
A B A B Tmax "K(*)

C;H, — 21,539 4,583 — 24,588 5,093 1500
CcO — 26,582 — 2,122 — 26,582 — 2,122 1500
CO, — 94,076 — 0,061 — 94,234 — 0,035 1500
CH,0H — 49,440 3,480 -— 51,330 3,795 1500
COocCl, — 52,01 0,94 — 52,01 0,94 1000
CNC1 34,151 — 0,430 34,151 — 0,430 1000
(CN), 71,889 — 1,059 71,889 — 1,059 1000
SO, (***) — 86,657 1,735 — 86,657 1,735 1500
S0, (***) — 109,813 3,943 — 109,813 3,943 1200
NO 21,543 — 0,301 21,543 — 0,301 1500
NO, 7,933 1,486 7,933 1,486 1000
N,0, 7,112 5,460

COS (***) — 49,414 -— 0,245 — 49,269 — 0,265 1500
CS, (***) — 3,310 — 0,150 — 3,104 — 0,177 1500

(*) Température maximum 2 laquelle les valeurs obtenues par la formule
A + BT/100 ont pu étre comparées aux données figurant dans divers ouvrages.

(**) Les données correspondant & cette table concernent les halogénes et les
composés i 1’état gazeux.

(***) Valeurs rapportées au soufre a I'état gazeux.
pp
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TaBLE (11, 1)
Valeur des termes correctifs d introduire pour le calcul des AG* de formation des

carbures cycliques saturés. Ces termes sont établis selon la formule A 4 —

g

100
(d’aprés CHERMIN [11]).

de 300 & 600 K de 600 & 1500 °K

A B A B
cycle a 3 atomes de carbone 27,215 — 3,147 26,495 — 3,027
cycle & 4 atomes de carbone 25,689 — 2,910 24,459 — 2,696
cycle 2 5 atomes de carbone 5,511 — 2,583 3,417 — 2,234
cycle 4 6 atomes de carbone— 0,707 — 1,623 — 1,145 — 1,550

TaBLE (12, 1II)

Valeur des termes correctifs @ introduire pour le calcul des AG" de formation des
carbures cycliques non saturés, d’prés CHERMIN [11). Ces termes sont établis selon
BT

la formule A + , en kcal/mole.
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TABLE (14,1I)

Valeur des termes correctifs @ introduire pour le calcul des AG" de formation des
hydrocarbures ramifiés non cycliques, d’aprés CHERMIN [11]. Ces termes sont établis
BT

selon la formule A +

, en kcal/mole.

de 300 a 600 "K de 600 & 1500 °K
A B A B
|
3 radicaux —CH adjacents 2,312 0 2,312 0
|
| | ‘
radicaux —CHet -C—
| 1
adjacents 1,625 0 1,625 0
|
3 radicaux —C— adjacents 2,543 0 2,543 0
!

100
de 300 a 600 °K de 600 a 1500 K
A B A B
cycle penténique — 3,455 — 2,448 — 2,189 — 2,237
cycle hexénique — 1,043 — 2,070 — 0,737 -— 2,121

TABLE (13, II)

Valeur des termes correctifs a introduire pour le calcul des AG® de formation des
composés possédant un ou plusieurs hétérocycles, d’aprés Van KREVELEN et CHER-
BT

MIN [101]). Ces termes sont établis selon la formule A + , en kcal/mole.

100
de 300 2 600 °K de 600 & 1500 °K
4 B 4 B
o)
\C/“\C/ 12,86 0,63 12,86 — 0,63
s \
NGO
PN
— 5,82 0,25 — 3,53 — 0,16
No &
e AN

TABLE (15, 1)

Valeur des termes correctifs & introduire pour le calcul des AG® de formation des
carbures cycliques saturés et ramifiés, d’aprés CHERMIN [11]). Ces termes sont établis

BT
selon la formule A 4+ , en kcal/mole.
de 300 a 600 "K de 600 a 1500 °K
Type de ramification
A B A B

Ramifications selon des cycles & 5 atomes

ramification simple — 0,665 — 0,065 — 0,443 — 0,102
ramification double, en positions :
1,1 — 1,880 -— 0,138 — 1,112 — 0,266
1,2 cis — 1,485 + 0,245 -+ 0,939 — 0,159
1,2 trans — 2,163 — 0,138 — 1,377 — 0,269
1,3 cis — 1,423 0 — 0,637 — 0,131
1,3 trans . — 1,888 — 0,138 — 1,048 — 0,278

Ramifications selon des cycles 4 6 atomes

ramification simple — 0,370 -— 0,106 0,452 — 0,243

ramification double, en positions : '
1,1 — 1,722 0 0,432 — 0,215
1,2 cis — 0,500 0 1,423 — 0,322
1,2 trans — 2,003 — 0,138 — 0,173 — 0,443
1,3 cis — 3,055 0 — 1,687 — 0,228
1,3 trans — 1,718 1] 0,262 — 0,330
1,4 cis — 1,152 0 0 — 0,192
1,4 trans — 3,125 + 0,034 — 1,205 — 0,286
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TABLE (16, II)

Valeur des termes correctifs a introduire pour le calcul des AG° de formation de.s
hydrocarbures aromatiques substitués, d’aprés CHERMIN [11]. Ces termes sont établis
BT

selon la formule A , en kcal/mole.

Emplacement et nombre de 300 a 600 °K de 600 4 1 500 °K
des substitutions A B A B

2 substitutions en positions :

1,2 0,955 -+ 0,055 1,687 — 0,067

1,3 0,352 — 0,057 0,574 — 0,094

1,4 — 0,183 -+ 0,105 0,615 — 0,028
3 substitutions en positions :

1,2,3 1,453 — 0,112 1,039 — 0,043

1,2,4 0,297 — 0,070 0,243 — 0,061

1,3.5 — 0,320 — 0,137 — 0,436 — 0,116
4 substitutions en positions :

1,2,3.4 3,664 — 0,007 4,456 — 0,139

1,2,3,5 2,861 + 0,025 3,359 — 0,058

1.2,4,5 2,736 — 0,150 3,072 — 0,206
5 substitutions 4,400 -+ 0,091 5,468 — 0,087
6 substitutions 8,254 -+ 0,260 10,006 — 0,032

Généralisons I'’exemple précédent et considérons les deux isoméres
suivants :
CH,;(CH,) X et CH,(CH,) ﬁCH(CHS)(CHz)VX;
(I (I1)

X = un radical tel que —CH,, —OH, —COOH, —(l, etc.,
a =84y 2.

La différence d’enthalpie libre entre les deux isomeéres s’obtient A
partir de la méthode de contribution des groupes :

7, 1I) AG — A6y = — Ny, + 2 NG g — NG .
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La valeur ci-dessus est théoriquement indépendante de X et de la
valeur prise pour «, 8 et y. En fait, on ne vérifie cette relation que de
maniére approximative.

3. Calcul des enthalpies de formation (4G°) pour les composés orga-
niques a l'état condensé.

Lorsque la tension de vapeur d’un composé i I’état liquide ou solide
est connue, il devient possible de déterminer, & 1'aide de la méthode de
contribution des groupes, l'enthalpie libre de formation de ce corps a
I’état condensé et dans les conditions de température correspondantes.

Considérons, par exemple, la réaction de formation de I’alcool n-pro-
pylique a partir de ses éléments :

(8, 1T) 3C + 4H, + 30, > »n-C,H,0H();
ol :
n-CsH;OH(l) = Talcool n-propylique a I’état liquide.
Il 'y correspond une enthalpie libre AG, telle que :
(9, II) AGZl_c,H,OH, = /"(r)tl—C,H,OH —3uf—4 /‘;‘IJ, —u s

ou les indices /, ¢ et g représentent respectivement les états liquides, solides
(cristallins) et gazeux. En additionnant et soustrayant la méme quantité
pnogmon de la telation (9, IT), il vient :

(10, II)

1 . 4,0l og og oc og og
‘JG:;—C,H-,OH = Mp C,H,0H — Mnoc,x,0H T Myl cmom — 3 ug —4 Mg, — %Fo.-
Examinons I'expression suivante :
B Y og pa— og Ooc¢ og og
(11, II) JGn_c.H,OH = My _C,H,0H — 3uy —4 My, 3 Ho,

Elle représente I'enthalpie libre de formation de 1’alcool n-propylique, telle
qu'on la détermine par la méthode de contribution des groupes a I’état
gazeux et dans les conditions de référence.

11 en résulte :
(12, II) AGE ¢ g0 = /‘;)LI—C,H,OH — Ml omon + A6, _cu0m -

La différence #3.'0357011—— pnlogn,om Teprésente 'enthalpie libre de
condensation de I’alcool :

(13, II) n- CoH,0H(g) — n- C,EL,0H()).
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La relation suivante s’applique a cette condensation :
(14, 1T) 4G = /‘;—C,H,OH — 2 omon — BT In P, E)ZH,OH‘

Comme AG = 0 & I’équilibre entre la phase vapeur et la phase liquide,
il en résulte que P; n-cgu;on = Prcsu.om = la tension de vapeur de I'alcool
a la température considérée. D’on la relation :

(15, II) My cimon — M cmon = RT P, onon-

En appliquant ceci a la relation (12, II) et supposant que MI,,.C3H70H =
M'Jc,,,n-,on, on obtient — sans tenir compte de la variation du potentiel
chimique du liquide en fonction de la pression :

(16, II) AG?LE.C,H.,OH =AY o mon + RT lnP:,n—C,H,OH‘

Dans le cas olt les vapeurs se comportent commie des gaz parfaits,
P} =P, Doi:

7, II) AGzl—C,H,OH = 46, 5,0 + RT InP 8,n~C,H,0H"

L’enthalpie libre de formation d’un composé & I’état condensé —
quil s’agisse de I'état liquide ou solide est égale a 1’enthalpie Jibre de
formation de ce méme composé, considéré i I’état gazeux, a un terme
R T In P} prés — P, désignant la tension de vapeur du composé, a la
température considérée.

Les données relatives aux tensions de vapeur des composés orga-
niques se trouvent notamment dans les ouvrages de RoOsSINI [81], Max-
WELL [60], TIMMERMANN [60], JORDAN [43] et PERRY [75].

La relation (16, II) se démontre directement en se basant sur les
considérations suivantes. L’enthalpie libre de formation d’un composé 2
Iétat condensé et & la pression P = 1 atm est égale a Ienthalpie libre
de formation a I'état gazeux, augmentée de la valeur du travail qui corres-
pond au passage de I’état de référence a I’état condensé. Soit un systeme
pris dans les conditions d’équilibre 2 la température considérée et cons-
titué par le coniposé a I'état pur, condensé et en présence de sa vapeur,
Les potentiels chimiques relatifs & ce composé dans les deux phases’ sont
€gaux. Le travail effectué pour passer de I’état gazeux a P’état liquide et
de la pression P* = 1 atm & P,, est bien égal A R T In P* /P", en désignant
par P, la tension de vapeur du composé. Le travail qui correspond au pas-
sage du liquide de la pression P, 4 la pression unitaire peut étre, en général
négligé.

B

PREVISION DES GRANDEURS PHYSIQUES ET THERMODYNAMIQUES 61

4. Calcul des enthalpies libres de-formation (4G°) pour les composés
organiques en solution.

Connaissant la tension de vapeur d’un composé et sa solubilité dans
un solvant donné, il est alors possible de déterminer, par la méthode de
contribution des groupes, 'enthalpie libre de formation AG® de ce
composé a partir de ses éléments et en solution dans le solvant considéré.

Calculons, par exemple, 'enthalpie libre de formation AG° de
Pacide succinique en solution dans I’acétone.

La méthode de contribution des groupes permmet d’obtenir AG° pour
la formation de l'acide succinique a I’état gazeux — et hypothétique —

qui correspond a la pression P** = P =1 atm et a la température
considérée.

La valeur de la tension de vapeur de I'acide succinique permet
d’établir AG° pour la formation de ce composé a Pétat solide. Le calcul
du travail relatif au passage de 1’état solide a 1’état dissous dans ’acétone
— pour une certaine concentration choisie comme référence — implique
la connaissance des données mises en jeu par le phénomeéne de solubilité.

Soit un systeme constitué par une solution saturée d’acide succinique
dans l'acétone ; on peut écrire, dans les conditions d’équilibre :

Tt
(1 8: II) f‘f:cide succinique — I'Lsa%iudeosl::lccinique
. solution Bolutior
(19: II) ll'gcide succinique — I‘-gc;geusu?:cinique -+ RTIn Qacide suceinique
ol :

a = Pactivité de Pacide en solution.

Les valeurs numériques de u° et de a dépendent de 1'état de référence
choisi.

Puisqu’on est en présence du corps non dissous, l'activité s’obtient
facilement a partir des valeurs connues, relatives a la solubilité. Ainsi,

admettant que la solution est idéale et qu’elle est & la concentration

unitaire — qui correspond a un état hypothétique —, on a:
(20, ID) a=m;
ol :

m = la solubilit¢ de Pacide succinique, exprimée en termes de
molalité et relative a la température considérée.
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On trouvera les données se rapportant 4 la. solubilité des composés
organiques dans divers solvants, en consultant notamment les ouvrages
'de STEPHEN et STEPHEN [92] et de SEIDEL [84, 85] ; SEIDEL [86] présente
également les valeurs relatives aux composés minéraux et organomeétalli-
ques.

I convient de noter que ce mode de détermination n’est, en ce qui
concerne les substances & Pétat condensé ou en solution, qu’approché ;
on aboutit parfois & des valeurs notablement éloignées de la réalité.

5. Détermination des AH® de formation des composés organiques.

Diverses méthodes plus ou moins rigoureuses de détermination des

AH° de formation des composés organiques — pris a D’état gazeux et
dans les conditions hypothétiques de référence qui correspondraient &
P = P* = 1 atm — ont été proposées, notamment par REID et

SHERWOOD [77].

Nous décrivons ici la méthode de FRANKLIN [24], qui donne la
valeur des AH° de formation de nombreux composés organiques non
halogénés jusqu’a la température de 1 500 °K. En ce qui concerne les
composés halogénés, il existe également certaines méthodes de déter-
mination des AH° de formation A partir des éléments constitutifs 771 ;
‘cependant, Perreur 3 laquelle on aboutit est parfois si notable qu’il est
préférable de s’en rapporter aux données propres 4 chaque composé et

que 'on trouvera notamment dans [81], [5] et [11].

La méthode de FRANKLIN prend, elle aussi, en considération la
contribution des groupes — tout comme la méthode de VAN KREVELEN
et CHERMIN, vue précédemment a I'occasion de 1’étude de la détermination
des AG° de formation. Il convient, également dans ce cas, de tenir
compte de termes correctifs lorsque des cycles ou des ramifications font
partie de la structure de la molécule.

Les données numériques mises en jeu par ce mode de calcul sont
indiquées 4 la table (17,1I) pour quelques valeurs de la température.
Les radicaux se rapportant & des composés aromatiques ou a des doubles
liaisons conjuguées ont été symbolisés d’une maniere analogue 2 celle
employée dans le paragraphe précédent, relatif au calcul des AG®.

La valeur de l'erreur commise en appliquant la méthode de
FRANKLIN est généralement inférieure & = 0,5 kcal/mole.

TasLE (17,1D)

Valeur de la contribution des groupes pour la détermination des AG" de formation des composés ‘organiques a létat de gaz parfait

sous la pression P** =P =1 atm, d’aprés FRANKLIN [24].
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keal/mole

Groupe

400 'K 500 °K 600 °K 800 °K 1000°K ~ 1200°K 1500 °K

298 °K

0°K

10,12 — 10,71 11,220 — 11,64 12,27 — 12,64 — 12,82 12,87

8,26

5,886 5,692

5,871 — 5,941

5,648 —

5,465

— 4,926 — 5,223

3,673

1,09 1,17 1,12 1,05 0,80 — 0,50 — 0,12 0,33

0,18

0,80 1,07 1,45 1,89 2,71 3,60 4,38 5,34

1,74

6,25 5,88 5,57 5,30 4,88 4,60 4,44 4,31

7,26

15,00 14,47 14,01 13,62 13,03 12,67 12,50 12,39

16,73

17,83 17,57 17,37 17,17 16,92 16,82 16,83 16,92

19,03

63

18,88 18,42 18,07 17,77 17,37 17,14 17,09 17,12

20,31

(cis)

(voir suite)
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On obtient, par exemple, &3 T = 298 °K [77] :
® o g - = « o=
e « B b = e < n-heptane : — 44,87 kcal/mole au lieu de — 44,89 kcal/mole
2-2-3-triméthylbutane : — 48,39 kcal/mole au lieu de — 48,96 kcal/mole
cis-buténe-2 : — 1,36 kcal/mole au lieu de — 1,67 kcal/mole
o0 o el ~H =~ «© ©
5y e ~ W - 3 s & éthylbenzeéne : -+ 7,02 Kcal/mole au lieu de + 7,12 kcal/mole
o
i L’erreur relative aux composés autres que les hydrocarbures est,
é - - - - - 5 e © d’une mani¢re générale, plus élevée ; on obtient ainsi, pour les composés
g e 5 - ; s 3 qui suivent, & T = 298 °K :
'i §‘ acétaldéhyde : — 44,0 kcal/mole au lieu de — 39,76 kcal/mole
‘E o - - - - § © - acétone : — 51,8 kcal/mole au lieu de — 51,79 kcal/mole
a S ™~ o ) - . s o acide acétique : — 104,7 kcal/mole au lieu de — 104,72 kcal/mole
g i méthanol : — 52,0 kcal/mole au lieu de — 48,1 kcal/mole
€ § alcool n-propylique : — 61,87 kcal/mole au lieu de — 61,17 kcal/mole
; :1 : 2“ : = :—-E z :1 alcool isopropylique : — 67,2 kcal/mole au lieu de — 62,41 kcal/mole
< £
4 E Dans le cas de certains composés, la méthode de FRANKLIN fournit des
= 2 valeurs trop approximatives pour qu’elles puissent étre utilisables. Ainsi,
; :i :. 2. :“ :- B 2— Phydrazine : AHgyg -k calculée = 5,6 kcal/mole, AHSs -k expérimentale
§ g = 22,5 kcal/mole; le gaz cyanogéne : AHSys.x calculée = 59,0 kcal/
5 @ mole, AHSps-x expérimentale = 73,84 kcal/mole ; 'anhydride acétique :
" w - ° -« - 33 © = AH3yg0x calculée = — 122,8 kcal/mole, AHg$gox expérimentale =
g S o o % — 5 < — — 148,82 kcal/mole.
& ] La méthode de FRANKLIN permet la détermination des AH° de
?; formation des composés placés dans les conditions hypothétiques de
°c°>. :} :. :‘ = & 2- . :1 référence se rapportant a Pétat gazeux. Pour obtenir les AH° de ces
mémes composés & DPétat condensé, il convient de tenir compte de
x I'enthalpie de condensation. Les données relatives 3 I’enthalpie de conden-
v © v = ~ g — = sation des composés organiques se trouvent notamment dans les ouvrages
- —_ o £ w8 2 E s o de Rossini [81], de DREIsBACH [20] et de BEILSTEIN [5]. On se repor-
g ?:i f tera, en outre, au paragraphe 10 du présent chapitre.
P Q
o - E i "3 —:;’ On calculera, par exemple pour un composé a I’état liquide :
Q p— W Q 0
- | 7 T T 2 IR (21, II) AH = AH* + AH, .,
5 £ 13 .9 ¢ af I ot :
2 3 -~ = 8% o -8 2 . . .
= = g 8 T3 5 & =2 % g A48 et AH = les enthalpies A4H° de formation du composé
& —O- % = T 8 E = 2 E = a partir de ses éléments, respectivement a I'état de gaz parfait et A I'état
g l g 2 B S 2 liquide, pour la température considérée et la pression atmosphérique.
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6. 4G° et AH° de formation des ions en solution aqueuse et des
composés minéraux. ‘

Dans le cas des composés minéraux, il ne semble pas aisé de mettre
au point une méthode de calcul des fonctions thermodynamiques qui

s

aurait un caractére général, comparable a celui de la méthode de contri-
bution des groupes indiquée pour les composés organiques.

» TaBLE (18,1I)
Valeur des AG® et AH® standards de formation des électrolytes et des ions en solu-
tion aqueuse, selon létat hypothétique correspondant @ m =1, T =25°C et
P = 1 atm. Ces valeurs sont exprimées en kcal/mole ou atome-gramme et ont été
établies par Rossint [80].

Espéce chimique a4G° AH® Espéce chimique AG° AH®
H+ 0 0 Cat+ — 132,18 — 129,77
H,S0, *) — 177,34 — 216,90 Ca(OH), — 207,37 — 239,68
CaSO, (*) — 309,52 — 346,67
SO, (*y — 177,34 — 216,90 Cu*+ + 15,53 + 15,39
HSO,~ (*) — 179,94 — 211,70 CuSO, (*) — 161,81 — 201,51
HCl — 31,8350 — 40,023
Na+ — 62,589 — 57,279
Cl~ -— 31,350 — 40,023
H,CO, — 149,00 — 167,0 NaOH — 100,184 — 112,236
HCO,~ — 140,31 — 165,18
CO,— — 126,22 -— 161,63 NaCl — 93,939 — 97,302
CO, — 92,31 — 98,69
H,S (*) — 6,54 — 9,4 NaHCO, — 222,85
HS- *) 3,01 — 4,22
HCN 26,8 25,2 HNO, — 26,41 — 49,372
CN- 39,6 36,1
HCOOH — 8,1 — 98,0 _ONH,
HCOO- — 80,0 — 98,0 CO\ — 150,4
OH- — 37,595 — 54,957 NH,
NH; — 19,00 — 31,74
NH,OH — 87,64 /NH,
NH,C1 — 71,76 (CO\ — 48,72 — 176,30
(NH,),C0, — 164,22 — 225,11 NH,
NHHCO, — 159,31 — 196,92
NH,NO, — 81,11
(NH,),S80, (*) — 280,38
NH, - 6,37 — 19,32

(*) En partant de la variété rhomboédrique de S.
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Il convient donc de se reporter, dans chaque cas, aux références
bibliographiques [80].

On trouvera reportée dans les tables (18, II), (19, II) et (20, II) la
valeur des AH® et des AG° de formation de quelques ions en solution
aqueuse et de quelques composés minéraux i I’état pur ou en solution
aqueuse, 3 T = 25 °C. La détermination de ces mémes fonctions i d’au-
tres températures s’obtient & I'aide des relations (151,1), (152, 1) et
(153, 1) pourvu qu’on dispose de la valeur des chaleurs molaires dans
lintervalle de température considéré et, s’il y a changement d’état, des
chaleurs latentes.

TABLE (19, 1II)

Valeur des AG® et AH® standards de formation de quelques substances a I'état pur

sous une forme liquide ou gazeuse et dans les conditions suivantes de température

et de pression: T = 25°C, P = 1 atm. L’état de référence choisi pour lés gaz cor-

respond aux conditions hypothétiques ot 'on aurait P* — P —= 1 atm. Ces valeurs
sont extraites de I'ouvrage de RossiNt [80].

Substance a N Substance a o
’état gazeux a¢ AH" I’état liquide 46 AH"
CO, — 94,260 — 94,052 H,0 -— 56,690 — 68,317
co ) — 32,808 — 26,4157 | H,0, — 44,84
CS8,(*) 15,55 27,55 HNO, — 19,100 — 41,404
H,0 — 54,635 — 57,798

HNO, - H,0O . — 78,41 - 112,96
H,0, — 25,24  — 32,52 ‘

. HNO, - 3H,0 — 193,70 — 252,20

H,8(*) — 7,892 — 4,815
HCN 28,7 31,2 HCN 29,0 — 25,2
HC1 — 22,769 — 22,063 H,S0, — 193,91
S(*) 43,57 53,25

S0,(*) — 104,67
80,(*) — 71,79  — 70,96
S0,(*) — 88,52 — 94,45
NH, — 3,976 — 11,046
NO 20,72 21,60
NO, 12,39 8,09
N,O, 23,49 2,31
N,O 24,76 19,49
N,O; 3,6

(*) En partant du soufre a I’état rhomboédrique.
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La table (21, II) présente les 4H de formation de certains composés
minéraux en solution aqueuse & diverses concentrations et & 25 °C.

On note que les données figurant dans cette table sont en accord
avec les relations étudiées au chapitre precedent soit, pour les électro-
lytes forts du type MX:

(22, II) AGHRWTED = AGFENIY + AGETY;

(23, 1I) ARG = AHGRT) + AH PP
Pour chaque électrolyte en solution aqueuse :

(24, II) AHRA M eI= AH2

7. Chaleur molaire des gaz parfaits a I'état pur.

On trouve les chaleurs molaires des diverses espéces chimiques, a
Pétat pur et & différentes températures, notamment dans les ouvrages
suivants : Rossini [81] et MAXWELL [60] présentent les caractéristiques
des- hydrocarbures jusqu’a 1 500 °K ; TIMMERMANS [98], CHERMIN [11]
et BALSTEIN [5] indiquent les valeurs relatives 4 de nombreuses subs-
tances organiques ; RossinI [80] offre un répertoire des substances miné-
rales, tandis qu’cn trouve les valeurs se rapportant a certains gaz simples
dans l'ouvrage d’HILSENRATH [36] et les caractéristiques de diverses subs-
tances dans 'ouvrage de PERRY [75] et le Handbook of Chemistry and
“Physics [33]. 1l est, par ailleurs, possible de déterminer ces valeurs dans
certains cas, a I'aide de méthodes approchées.

REID et SHERWoOOD [77], ainsi qué GAMBILL [27], rapportent ces
différentes méthodes. ;

Pour un gaz donné, les chaleurs molaires se rapportant & un volume
ou a une pression constante sont données respectivement par les relations
suivantes :

25, 11 ou
C =3 — N
( » ) 14 9T v
26, 11 _0h
(26, 1I) P aT ),
ou:
cv et cp = respectivement, la chaleur molaire 4 volume constant et

a pression constante, en cal/mole°C.
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u et h = respectivement, I’énergie interne molaire et l’enthalpie
molaire du gaz pur.
Les deux grandeurs cp et cy sont liées 'une 4 l'autre par ’expression
qui suit. On en trouvera la démonstration dans un cours de Chimie
physique.

) oV
@7, 1) cP=c,,+[(a—;> +P]<6T>

Dans le cas des gaz parfaits, cette derniére relation se réduit a :
(28, II) ¢p = ¢y + R.

Comme tous les gaz se comportent comme des gaz parfaits dans la
mesure oll les pressions mises en jeu tendent vers zéro, la relation (28, II)
s’applique donc toujours a pression faible.

Nous présentons dans ce paragraphe le calcul des chaleurs molaires
relatives aux gaz parfaits et symbolisons par c¢p et ¢y les grandeurs qui
leur correspondent et qui sont également valables pour P'état hypothétique
de référence ot P** = P° = 1 atm.

On notera qu’il suffit, conformément aux relations (25, II) et (28, 1I),
de connaitre la fonction u pour pouvoir calculer les chaleurs molaires d’un
gaz parfait.

L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la nature de ce
gaz et de la température, dans la mesure oll aucune interaction n’est mise
en jeu a P’échelle moléculaire, 1.’énergie interne molaire u d’un gaz parfait
peut, dans ces conditions, étre déterminée en n’examinant qu une molécule
prise isolément. Cette énergie u est décomposable selon les éléments sui-
vants :

1° Uyans. = l'énergie relative au mouvement de translation de la
molécule considérée comme un corps rigide,

2° u,;,t_ ext. = Iénergie relative au mouvement de rotation de la
molécule considérée comme un corps rigide,

3° Ut mt, = Pénergie relative au mouvement de rotation de chacun
des radicaux constituant la molécule, par rapport au reste de cette molé-
cule ; cette rotation a lieu, par exemple pour les éthers et les esters, selon
les liaisons C—C et C—O, '

4° Uypr. ax. = D’énergie correspondant a la vibration de chacune des
liaisons contenues dans la molécule, selon ’axe de cette liaison,

5° WUy, angm. = I’énergie relative a la vibration de chaque. liaison de

- 1a molécule vis-a-vis des liaisons adjacentes,
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6° divers facteurs, d’origine électronique, nucléaire ou relativiste,
dont l'influence sur la valeur de I’énergie interne peut, dans le cadre de
cet ouvrage, €tre considérée comme indépendante de la température.

La théorie cinétique des gaz permet de déterminer la valeur des deux
premiers éléments indiqués ci-dessus dans le cas d’un gaz parfait. On

A

sait, en effet, que cette théorie attribue a chaque degré de liberté de la

molécule une valeur partielle de c¢$, égale & 1/2 R selon le principe de
I’équipartition de I’énergie. Il en résulte les valeurs suivantes :

pour les gaz parfaits monoatomiques, ayant, de ce fait, 3 degrés de liberté
résultant de la translation :

3
= - R cal/mole °C;
(29, II)

5
cp = 713 cal/mole °C;

pour les gaz parfaits diatomiques, ayant, de ce fait, 3 degrés de liberté
résultant de la translation et 2 résultant de la rotation externe, si Pon
néglige I'influence de la rotation de la molécule autour de la liaison inter-
atomique :

5
¢y = — R cal/mole °C;
2

(30, 1I)

o

7
cp = - R cal/mole °C.

Cette théoric ne permet pas de prévoir de variations des chaleurs
molaires en fonction de la température.

On observe, en fait, une variation notable des chaleurs molaires des
gaz en fonction de la température, tout particuliérement s’il s’agit de gaz
polyatomiques. Cette variation a deux raisons fondamentales ; tout
d’abord, le principe d’équipartition de I’énergie cesse d’&tre vérifié aux
tres faibles températures, au moins en ce qui concerne la répartition selon
les degrés de liberté relatifs au mouvement transversal et & la rotation
externe. Ainsi, tandis que ¢p demeure égale, pour I'argon, & 4,968 cal/
mole °C [36] de 250 °K 4 700 °K sous une pression de 0,01 atm, les
données reportées dans la table (22, II) et relatives & I’hydrogéne montrent
que la chaleur molaire a pression constante. est inférieure au terme 7/2 R
~— soit 6,955 cal/mole °C — lorsque la température est assez basse, et
qu'elle dépasse par contre 7 cal/mole°C aux températures plus élevées.
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TABLE (22, ‘II)

Chaleur molaire de Phydrogéne a pression constante,
c? . en fonction de la température [36).

T (°K) ¢} (cal/mole) T (°K) ¢% (cal/mole)
50 4,977 500 6,993
100 5,393 1000 7,219
200 6,518 2000 8,195
300 6,893 3000 8,859
400 6,975 5000 9,749

En outre, la contribution provenant des €éléments oc ine. €t Ueipr.
s’éléve avec la température, tout particuliérement lorsqu’il s’agit de molé-
cules complexes.

La théorie cinétique ne permet pas non plus de prévoir la contribution
provenant des vibrations internes de la moljécule ; c’est pourquoi on fait
souvent appel & des relations empiriques du type suivant :

cp = a+b6T + ¢TI
(31, II) cp = a+bT + /T2
cp = a+bT + e¢T? + dT3

T = la température,
a, b, c et d = des coefficients empiriques qui différent d’une relation
a lautre.

Ces relations, qui permettent souvent de déterminer les chaleurs
molaires de manicre précise, impliquent évidemment la connaissance des
paramétres propres & chaque gaz. La valeur des paramétres se rapportant
a la premi¢re des relations (31, II) est donnée, pour quelques gaz, dans
la table (23, II). '

On obtient des résultats également satisfaisants en appliquant cer-
tains principes de mécanique statistique au calcul des chaleurs molaires
des molécules polyatomiques. Ces résultats sont particuliérement remar-
quables dans le cas des molécules dont la complexité n’est pas trop élevée.

N .

Nous nous bornerons a indiquer dans ce paragraphe la méthode de
BENNEWITZ et ROSSNER [6], modifiée par DoBRrRATZ [18] ; elle s’applique
de maniére assez générale au calcul de ¢ pour les composés organiques
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TABLE (23, II)

Chaleur molaire de quelques gaz considérés comme étant parfaits.
Valeur des constantes utilisées dans la relation : c°» = a + bT + ¢T?, lorsque les
résultats sont exprimés en cal/mole. Les valeurs qui suivent proviennent de ouvrage
de SMITH et VAN NEss [90] et des auteurs qu’ils citent.

Composé Formule moléculaire « b x 103 ¢ X 108

Carbures saturés non ramifiés

méthane CH, 3,381 18,044 — 4,300
éthane C.H, 2,247 38,201 — 11,049
propane C,H, 2,410 57,195 — 17,533
n-butane C.Hy, 3,844 73,350 — 22,655
n-pentane C;H,, 4,895 90,113 — 28,039
n-hexane CeH,, 6,011 106,746 — 33,363
n-heptane C,H,, 7,094 123,447 — 38,719
n-octane C.H,, 8,163 140,217 — 44,127

Variation par atome de C sup-
plémentaire, au-dela de P'octane 1,097 16,667 — 5,338

o-définies non ramifiées

éthyléne C,H, 2,830 28,601 — 8,726
propyléne C,.H, 3,253 45,116 — 13,740
buténe-1 C,H, 3,909 62,848 -— 19,617
penténe-1 C;H,, 5,347 78,990 -— 24,733
hexéne-1 C.H,, 6,399 95,752 — 30,116
hepténe-1 C,H,, 7,488 112,440 — 35,462
octéne-1 CeH,q 8,592 129,076 -— 40,775

Variation par atome de C sup-
plémentaire, au-deld de ’octane 1,097 16,667 — 5,338

Composés divers

acétaldéhyde (*) C.H,0 3,364 35,722 — 12,236
acétyléne C,H, 7,331 12,622 — 3,889
acide chlorhydrique HC1 6,732 0,433 0,370
eau H,0 7,256 2,298 0,283
alcool éthylique C,H,0 6,990 39,741 — 11,926
alcool méthylique CH,O 4,394 24,274 — 6,855
ammioniac NH, 6,086 8,812 — 1,506
anhydride carbonique CO, 6,214 10,396 — 3,545
anhydride sulfurique SO, 6,077 23,537 — 0,687
anhydride sulfureux SO, 7,116 9,512 3,511
azote N, 6,524 1,250 — 0,001
benzéne CeH, — 0,409 77,621 | — 26,429

(voir suite)
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TABLE (23, 1D (suite)

Composé Formule moléculaire a b x 10° ¢ X 10°

butadiéne-1,3 C,H, 5,432 53,224 — 17,649
cyclohexane CH,, — 7,701 125,675 — 41,584
chlore Cl, 7,576 2,424 — 0,965
hydrogéne H, 6,947 — 0,200 0,481
hydrogéne sulfuré H,S 6,662 5,134 — 0,854
oxyde d’azote NO 7,020 — 0,370 2,546
oxyde de carbone co 6,420 1,665 — 0,196
oxygéne 0, : 6,148 3,102 — 0,923
toluéne C,H, 0,576 93,493 — 31,227

(*) Valable de 298 a 1 000 °K.

3 I'état gazeux. Cette méthode implique la connaissance des différents
degrés de liberté de la molécule, qui sont relatifs aux diverses possibilités
de mouvement de cette moléculé dans son ensemble ou par parties. Pour
une molécule constituée de n atomes, avec n == 3, ces degrés de liberté
sont les suivants : )

somme des degrés de liberté de la molécule : 3 n,

degrés de liberté relatifs 4 un mouvement de translation de la molécule : 3,

N

degrés de liberté relatifs 4 une rotation de la molécule dans son ensem- .
ble: 3. Il s’agit de la rotation externe de la molécule; pour une
molécule lin€aire, le nombre des degrés de liberté qu’il convient d’adopter
pour parvenir i la détermination de la contribution de la rotation interne
a'la valeur de ¢ est égal a 2,

degrés de liberté relatifs a la rotation d’une partie de la molécule vis-a-
vis d’'une autre partie : »n/, ot n/ désigne le nombre de liaisons simples
pouvant donner naissance & la rotation de radicaux constitués par plu-
sieurs atomes

degrés de liberté dus a la vibration de chaque liaison selon son axe:
2 g, ; ot 2 g; symbolise le nombre des liaisons que posséde la molécule,
i i

degrés. de liberté dus aux variations des angles se¢ rapportant aux
valences : 3n—6 —n! — 3 g,.
13

On remarque que chacun de ces degrés de liberté correspond a un des
types de mouvement considérés lors de la distinction faite entre les diffé-
rents constituants de I’énergie interne de la molécule.
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Conformément & la théorie cinétique des gaz, on doit admettre que
chaque degré de liberté participant aux mouvements d’ensemble, de
translation ou de rotation, de la molécule fournit & la valeur de c¢ une
contribution égale a 1/2 R,

La méme valeur est attribuée & la participation des degrés de liberté
n/, qui correspondent & la rotation de chaque ensemble d’atomes au sein
de la molécule. Cette hypothése n’est fondée que pour des températures
supérieures a 250-300 °K ; aux températures plus basses, les mouve-
ments de rotation interne cessent de correspondre a des degrés de liberté.
Ainsi, pour Iéthane CH;—CHz:n/ = 1; pour lalcool éthylique
CH3;—CH2OH : n/ = 1. Dans ce dernjer cas, la rotation du groupe —OH
autour de la liaison C—O ne doit pas étre prise en considération puisqu’il
ne lui correspond qu’une rotation de latome d’hydrogéne et non d’un
ensemble d’atomes autour de I'axe C—O:

La contribution de chaque degré de liberté correspondant aux autres
types de mouvement est inférieur & R et variable avec la température.

En se basant sur les considérations précédentes et admettant que
les contributions dues aux degrés de liberté sont additives et indépen-
dantes les unes des autres, on aboutit aux relations suivantes — qui .sont
les équations établies par BENNEWITZ et ROSSNER [6] et modifiées par
DoBraTz [18].

(32, 1II) 3n—6—n'—z )

~ 3R 3R R S + e S g, s
_T -——2—— ) % q; v, qu' c r Yoy
et : :
(33,11) 3n—6—n—> g,

R T £ % -

cP=4R+n,.—2~—|—Zqu,,t_+ qu ‘LZQLCG‘J

ol : ¢

n = le nombre total d’atomes contenus dans la molécule,

n/ = le nombre de liaisons simples autour desquelles une rotation
d’un groupement d’atomes peut se produire ; en fait, n, a pour valeur celle
de la somme des liaisons C—C, et des liaisons C—O dans le cas des
éthers et des esters,

2 q. = le nombre des liaisons impliquées dans la molécule,
4
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¢y, = la contribution & la chaleur molaire provenant de la vibra-
tion de la liaison i selon son axe,

¢s; = la contribution a la chaleur molaire provenant de la' vibration
radiale de la liaison i.

On détermine les termes ¢y, et c5, a l'aide de la fonction d’EINSTEIN :

R(X?) (exp X) Y X hy  hC  hoC
expX — 1 °0 © T kT  AikT kT

avec :

h = la constante de Planck,

k = la constante de Boltzman,

v = la fréquence caractéristique de la vibration,
C = la vitesse de la lumiére,

A = la longueur d’onde,

w

Il

1/x = le nombre d’onde.

TABLE (24, II)

Fréquences de vibrations, wv et ws, correspondant & certaines liaisons mises en jeu
par des composés gazeux. Les données sont exprimées en nombres d’onde (cim™)
et correspondent aux valeurs indiquées par STULL et MAYFIELD [93],
GAMBILL [27] et Rao [76 bis].

Liaison ®, (A Liaison w, [
C—H (aliphatique) 2914 1247 C=8 1050 530
C—C (aliphatique) 989 390 S—S 500 260
C=C (aliphatique

et symétrique) 1618 599 S-—-H 2570 1050
C=C (aliphatique C—N 990 390

et symétrique) 1664 421 C=N 1620 845
C:==C' (aromatique) 2215 333 N—N 990 390
C—H (aromatique) 3045 1318 N—H 2920 1320
C—C (aromatique) 989 390 N—O 1030 205
C=C 1618 844 N=0 1700 390
c—1 500 - 260 c—o0 1030 205
C—Br 560 280 C=0 1700 390
C--Cl 650 330 0—H 3420 1150
C—F 1050 530
c—S8 650 330
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On peut attribuer 3 ¢, et c¢5, des valeurs approximatives, qui ne
dépendent que de la nature de la liaison considérée. Effectivement, les
données spectroscopiques permettent d’affirmer que deux fréquences fon-
damentales correspondent & une liaison, quel qu’en soit le type. L’une des
fréquences provient de la vibration axiale et 'autre, de la vibration radiale.
Ces deux fréquences peuvent, elles aussi, étre considérées comme étant
4 peu prés indépendantes de la nature de la molécule dont la liaison fait
partie. ’

Les valeurs des fréquences correspondant aux vibrations radiales et
axiales des liaisons les plus usuelles sont indiquées a la table (24, II) sous
la forme de w, et ws. '

A chaque valeur w/7T — ol T est exprimée en °K —, correspond une
valeur de contribution a la chaleur molaire, calculée grace a la fonction
d’EINSTEIN. On trouvera une liste de ces valeurs a la table (25, II).

- La table (25, II) permet d’observer que la contribution se rapportant
aux degrés de liberté d’origine vibratoire tend vers R lorsque w/T — O.
Cette limite est égale 4 R, et non 4 1/2 R comme pour les degrés de liberté
relatifs aux mouvements de translation et de rotation, puisque la contri-
bution & la chaleur molaire provenant de mouvements vibratoires est la
somme de deux termes : ’'un se rapporte a I'énergie cinétique mise en jeu
par ce mouvement vibratoire et Pautre concerne I’énergie potentielle de
séparation des radicaux associés par la liaison considérée. Il convient, en
outre, de noter que le principe ‘d’équipartition de P'énergie est d’autant
mieux vérifié pour tous les degrés de liberté que la température est plus
élevée. En conséquence, la valeur maximum de la chaleur molaire est
égale, pour une molécule non linéaire et dans la mesure ou la contribution
A cp provenant de P’énergie sous forme électronique est négligeable, a:

(34, 1I) % e = 4R + <3n—6—— fz'—)R
Dans le cas d’une molécule diatomique, pour laquelle le nombre des degrés
de liberté dus 2 la rotation externe est égal a 2 et n; = 0:
o 9
(35,1D P max = 5~ R.

Pour mieux préciser dans quelles limites la méthode de calcul ci-
dessus est applicable, nous noterons qu’elle ne permet pas de déterminer de
différence de chaleur molaire entre deux isoméres et qu’elle ne peut
étre employée dans le cas des composés du type du cyclobuténe ou du
cyclopropane, c’est-a-dire ayant des angles de valence qui différent nota-
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blement de la valeur normale. En outre, les contributions des phénoménes
vibratoires sont évaluées comme étant égales pour les composés naphte-
niques et aromatiques.

TaBLE (25, IT)
Contribu.tion c, exprimée en cal/mole °K, et relative a l'influence des phénoménes
vibratoires, associés aux liaisons, sur la valeur des chaleurs molaires,
d’aprés TAYLOR et GLASSTONE [97].

o/T c /T c o/T c
0,10 1,9834 0,95 ' 1,7045 2,40 0,8000
0,12 1,9819 1,00 1,6770 2,50 0,7453
0,14 1,9801 1,05 1,6487 2,60 0,6928
0,16 1,9780 1,10 1,6196 2,70 0,6429
0,18 1,9756 1,15 1,5897 2,80 0,5953
0,20 1,9731 1,20 1,5592 2,90 0,5502
0,22 1,9703 1,25 1,5281 3,00 0,5080
0,24 1,9671 1,30 1,4966 3,10 0,4680
0,26 1,9638 1,35 1,4646 3,20 0,4305
0,28 1,9601 1,40 1,4324 3,40 0,3627
0,30 1,9563 1,45 1,3999 3,50 0,3323
0,32 1,9521 1,50 1,3671 3,75 0,2651
0,34 1,9478 1,55 1,3340 4,00 0,2099
0,36 1,9430 1,60 1,3010 4,50 0,1286
0,40 1,9330 1,65 1,2680 5,00 0,0775
0,45 1,9188 1,70 1,2349 5,50 0,0454
0,50 1,9033 1,76 1,2018 6,00 0,0265
0,55 1,8863 1,80 1,1690 6,50 0,0151
0,60 1,8680 1,85 1,1363 7,00 0,00852
0,65 1,8481 1,90 1,1038 7,50 0,00474
0,70 1,8272 1,95 1,0716 8,00 0,00265
0,75 1,8047 2,00 1,0398 8,50 0,00145
0,80 1,7813 2,10 0,9772 9,00 0,000792
0,85 1,7568 2,20 0,9161 9,50 0,000431
0,90 1,7312 2,30 0,8570 10,00 0,000232
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L’intervalle de température pour lequel cette méthode est applicable
est : 250-1100 °K. La limite supérieure en est fixée par le fait qu’a tempé-
rature élevée, la contribution 4 la valeur de I’énergie de la molécule
provenant de sa constitution électronique cesse d’étre négligeable et devient
une fonction importante de la température. La limite inférieure est due,
comme nous l'avons indiqué précédemment, au fait que le principe
d’équipartition de I'énergie cesse d’étre valable.

Le domaine de Perreur que 'on commet en calculant les chaleurs
molaires des composés organiques par la méthode précédente est généra-
lement de I'ordre de == 5 % . On obtient notamment les résultats suivants :
pour le méthane & 700 °K : 34,08 cal/mole’K, au lieu d’une valeur
expérimentale qui est égale a: 34,20 cal/mole’K ; pour le méthylcyclo-
pentane & 500 °K : 46,97 cal/mole’K, au lieu de 44,94 ; pour le cis-

buténe-2 4 1 000 °K : 46,77 cal/mole °K, au lieu de 46,15.

8. Chaleur molaire des liquides.

On trouvera les valeurs correspondant aux chaleurs molaires des
liquides dans les ouvrages qui ont été cités au début du paragraphe précé-
dent. Nous décrirons seulement la méthode de Sakiapis et CoaTEs [83],
qui assure la détermination assez précise de ¢y pour de nombreuses subs-
tances organiques.

1l existe bien d’autres méthodes de calcul de la chaleur molaire des
liquides & 1’état pur ; on les trouvera rapportées et analysées dans les
ouvrages de REID et SHERWoOD [77] et de GaMBiLL [26].

Le principe mis en ceuvre par la méthode de Sakiapis et COATES
est analogue & celui exposé au paragraphe précédent pour le calcul des
chaleurs molaires des gaz.

Les degrés de liberté relatifs aux divers types de mouvement d’une
molécule & Pétat liquide sont les mémes que ceux étudiés pour I'état
gazeux. Cependant, dans le cas des liquides, on ne peut plus faire corres-
pondre & chaque degré de liberté, relatif notamment aux mouvements de
la-molécule prise dans son ensemble, une contribution & la chaleur molaire
ayant comme valeur 1/2 R. Il y a, en effet, une différence importante
entre les mouvements mis en jeu i I’état liquide et a I'état gazeux. Certaines
études ont montré qu’en ce qui concerne le calcul de I’énergie interne des
liquides, le mouvement de translation de chaque molécule prise isolément

X

est assimilable & une oscillation harmonique, autour d’une position
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moyenne. La rotation externe est, par contre, assimilable & un mouvement
de torsion que 1’on peut également considérer comme une oscillation har-
monique ayant une certaine fréquence fondamentale. L’énergie relative a
chacune de ces oscillations est décomposable en deux éléments; I'un
correspond a I'énergie cinétique, Pautre a I’énergie potentielle et chacun
contribue 4 Ia valeur de ¢y selon 1/2 R. 11 en résulte que la contribution
a cy, relative a la translation et 4 la rotation externe, est égale 3 3 R,
respectivement pour chacun de ces mouvements, au lieu de 3/2 R —
comme dans le cas des gaz.

La contribution relative a la rotation interne peut, elle aussi, étre
prise comme étant égale 4 R pour chaque degré de liberté.

En tenant compte de ces observations et de celles qui ont été faites

dans le cas des gaz, on aboutit 4 la relation suivante, qui est appelée
équation de Sakiapis et COATES [83] :

3n—6—n'—>q
(36, II) oy = (6 + 2, )R + > ¢;c, + — () D qics,

>4
l

¢y = la chaleur molaire & volume constant, exprimée en cal/mole °K,

n; = le nombre des liaisons autour desquelles peut s’effectuer la
rotation libre d’un groupement d’atomes vis-a-vis d’un autre. Il s’agit
pratiquement des liaisons C—C et C-—O dans le cas des esters et des
éthers,

Aj: g; = le nombre des liaisons contenues dans la molécule,

=,

ou :

n = le nombre des atomes contenus dans la molécule,

cy, et cs; = respectivement, la contribution & la chaleur molaire due
aux mouvements axiaux de vibration des liaisons et aux mouvements de
vibration des angles de valence, conformément & la fonction d’EINSTEIN,

s = terme dont la valeur numérique est variable avec le poids molé-
culaire, mais indépendante de la température. Voir la figure (1, II).

Le calcul des termes ¢, et cs, s’effectue, comme pour les gaz, & partir
des valeurs de w, et ws, que 1'on trouvera a la table (26, II), et a I’aide
de la table (25, II).

La valeur du coefficient s est donnée & la figure (1, II) en fonction
du poids moléculaire pour divers types de composés organiques.

La méthode de SAKIADIS et COATES permet généralement d’aboutir

3 la détermination de la chaleur molaire des liquides organiques, prise &
volume constant, avec une précision de = 4 %.
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TABLE (26, 1)

Fréquences fondamentales de vibration, wy et ws, correspondant aux liaisons mises
en jeu par certains composés a I'état liquide. Les valeurs sont données en nombres
d’onde (cm™); elles proviennent des ouvrages de SAxIALIS et COATES [83],
d’HERZBERG [35] et de Rao [76 bis].

Liaison o, w4 Liaison ©, (o
>C—H 2060 — c—0 1030 205
i c=0 1700 390
—c{H — 1450
H O—N 900 370
- C=N 1620 845
.
—/6<H — 1000
H C=N 2250 _
H oS 650 330
NI
sl — 1450
H c=S8 1550 530
N AN
C—H 3020 7C—F 1100 530
Va
N\
S6—01 650 330
_H pZ
£ — 1100 N
g ~C—Br 560 280
Soa 500 260
=C—H 3300 700 v
0—H 3400 1150
c—C 900 370
N—H : 3350 1320
Cc=C 1650 —
N—O 1030 205
c=C 2050
N=0 1700 300
N
¢—C=C - 600 NN 990 390
~
Cc—C=C —_ 300 S—H 2570 1050
c=lC=cC — 350 S8 500 260
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1,’3 ’a V/__
3 % }/—
T
09 / / N
07 / ] //A
v ed
d

20 40 60 80 100 120 140 160 180

Poids moléculaire

F16. (1, II). — Représentation de la valeur du paramétre s entrant dans la formule
(36, 1), en fonction du poids moléculaire de quelques liquides. La courbe A se
rapporte aux composés aliphatiques : hydrocarbures, naphténes et éthers. B corres-
pond aux composés aromatiques: hydrocarbures, composés halogénés, esters et
cétones. C se rapporte & des composés aliphatiques, tels que les acides, les alcools
et Jes éthers. D correspond & des composés aromatiques, tels que les alcools, les
amines et les mercaptans. Ces résultats proviennent de Pouvrage de SAKIADIS
et CoATES [83].

Cette méthode s’applique dés — 50 °C, mais elle cesse d’étre valable
pour les molécules de faibles dimensions et, plus généralement, pour les
deux premiers termes de chaque série organique.

En fait, la connaissance des chaleurs molaires des liquides a pression
constante est beaucoup plus utile qu’a volume constant ; la détermination
exacte de cp; — cy étant connu, — implique, malheureusement, la connais-

sance de grandeurs physico-chimiques dont on ne dispose pas dans tous
les cas.

Il convient de noter, parmi les différentes méthodes de calcul approxi-
matif de cp & partir de cy, la méthode de Wapa [103], dont les conditions
d’emploi sont les plus satisfaisantes. On trouvera d’autres méthodes dans
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les ouvrages de REID et SHERWOOD [77], de SAkiADIs et COATES [83] et
de GaMBILL [26]. La méthode de WADA est basée sur la relation suivante :

I\
(37, II) Cp = Cp <7> ;

ol I' et 4 sont deux parametres dont la valeur s’obtient & 1'aide des
données figurant a la table (27, II) par simple addition, conformément
a la composition chimique de la molécule.

TaBLE (27,1D)

Contribution des liaisons d la valeur des paramétres I' et A,
mis en jeu par la relation (37.11), d’aprés Wapa [103].

Liaison r A
Q——C — 1,10 — 1,07

. C—0 2,056 2,78
c—S 5,43 —
C—N 0,40 0,24
C—H 5,10 4,16
C—F —_ 6,57
C—C1 12,91 12,55
C—Br 15,54 15,33
C—1 19,65 —
0—H 4,64 5,07
N—H ' 5,57 5,00
C=C 5,68 6,36
C=0 9,93 9,08
C=8 16,83 —_
C=N 7,60 —
N=O 8,17 8,28
C=N 14,13 —
cycle 4,80 — 0,43

- Les valeurs numériques de I" et A peuvent étre considérées comme
étant indépendantes de la température.

On trouvera la chaleur spécifique cp — exprimée en cal/g°C — pour
quelques liquides d’origine minérale 4 la table (28, II).
Les valeurs correspondant aux autres liquides d’origine minérale se

trouvent notamment dans les ouvrages de Rossini [80], de LanpoLT [50]
et de PERRY [75], ainsi que dans les International critical tables [41].

e —

-

PR
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TABLE (28, ID)

Chaleur molaire, cp, de quelques liquides de la chimie minérale.
Les valeurs sont exprimées en cal/g °C. a représente le coefficient de températire
dans la relation : cp = ¢°» + a T, lorsque T est donnée en °C. Ces valeurs provien-
nent de 'ouvrage d’'HOUGEN, WATSON et RAGATZ [39] et des auteurs qu’ils citent.

Intervalle de

Liquide T oC 73 cp a température,
en ‘°C
Ammoniac — 40 1,051
0 1,098
60 1,215
100 1,479
Mercure 0 0,0335
60 0,0330
100 0,0329
200 0,0329
280 0,0332
Acide nitrique 25 0,417
Nitrate de sodinm 350 0,430
Acide sulfurique 25 0,369 0,339 0,00038 100 3+ 45 oC
Anhydride .sulfureux — 20 0,3130 0,318 0,00028 100 - 140 °C
Eau 0 1,008
15 1,000
100 1,006
200 1,061
300 1,155

Les chaleurs spécifiques de certaines solutions aqueuses d’électrolytes
sont indiquées, en particulier, dans les ouvrages de TIMMERMANS [99] et
de PERRY, ainsi que dans le Handbook of Chemistry and Physics [33].

9. Chaleur atomique et chaleur molaire des solides.

On trouvera la valeur des chaleurs atomiques ou molaires et les cha-
leurs spécifiques des différentes espéces chimiques ou substances de la
chimie minérale et organique, a I’état solide, notamment dans les ouvrages
cités aux paragraphes précédents [50, 80, 75, 33, 41].

11 convient de citer, parmi les méthodes de détermination ne faisant
appel qu’a la connaissance de la formule chimique, les régles bien connues
de DULONG et PETIT, et de NEUMANN et Kopp.
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Selon la regle — aussi nommée loi — de DULONG et PETIT, la cha-
leur atomique des éléments & I’état solide et cristallin devrait étre égale a
6,2 cal/atome g °C. En fait, une telle valeur n’est observée, a la tempé-
rature ambiante et 4 volume constant, que pour les éléments ayant un
poids atomique supérieur 4 40, en premiére approximation. En ce qui

concerne les éléments plus légers, ¢y est inférieur a cette valeur pour la
température ambiante mais tend vers 6,2 lorsque la température s’accroit.

Selon la régle de NEUMANN et KoPp, la chaleur molaire d’un composé
solide a I’état cristallin est approximativement égale & la somme des capa-
cités calorifiques des éléments qui le constituent. Les données permettant
d’aboutir 4 la détermination des cp des solides 4 20 °C sont les suivantes :
pour C, 1,8 ; H, 2,3, O, 40; B, 2,7; Si, 3,8; F, 50; S et P, 5,4; 1a
valeur a appliquer dans le cas des autres éléments est 6,3.

10. Chaleur latente de vaporisation des liquides.

La chaleur de vaporisation, tout comme la température d’ébullition
et la tension de vapeur des liquides, est essentiellement fonction de la
nature des forces de liaison intermoléculaire qui caractérisent 1’état liquide.

Les liquides dont le caractére polaire est trés marqué donnent lieu
a des phénoménes d’association résultant de la formation de liaisons
hydrogeéne ; la conséquence en est une chaleur de vaporisation et une
température d’ébullition relativement élevées et une tension de vapeur
relativement faible.

Ainsi, 'ean bout a 100 °C et posséde une chaleur latente de
9717 cal/mole, tandis que ’éthyléne — bien qu’ayant un poids moléculaire
plus élevé — bout & — 103,8 °C et a une chaleur latente égale a 3237
cal/mole pour cette derniére température.

On comprend également pourquoi CO et N, qui ont des struc-
tures isoélectroniques, qui ont le méme poids moléculaire et qui ne se

prétent pas & des phénomeénes d’association — ont des températures
d’ébullition T, et des chaleurs de vaporisation A, 8 P = 1 atm., trés
voisines : Ty, 00 = — 191,5 °C; Tep, v, = — 1958 °C; doo = 1 443

cal/mole ; An, = 1 333 cal/mole.

Les chaleurs latentes et les tensions de vapeur des liquides se trou-
vent dans de nombreux ouvrages, notamment dans ceux de DREISBACH
[20], de Rossint [81] [80], de MAXWELL [60], de TIMMERMANS [98] et
de JorRDAN [43].
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En l'absence des données désirées, on peut également faire appel
aux relations qui se déduisent de I’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON pour
aboutir a la détermination des chaleurs latentes de vaporisation des liqui-
des :

d Ps (a H/a ‘S)T,P AH{L\ AHe'U.

(38, 1D) 4T T TE VId&E)r p T T AV, T —)

N

ol :

P, = la tension de vapeur ;

T = la température correspondant & la condition de vapeur satu-
rante, en °K ;

AH ¢, = Yenthalpie molaire de vaporisation, c’est-a-dire la différence
d’enthalpie entre la vapeur saturante et le liquide ;

v’ et v! = respectivement, le volume molaire a I'état de vapeur
saturante et a P’état liquide ;

Si 'on pose, conformément a la relation (2, IV):

z?RT
(39, 1II) pr == P,
2'RT
o 7
(40, II) v P,

on obtient en substituant les termes appropriés de (38, II) et procédant a
quelques transformations élémentaires :

(41’ II) dlnPs _ AHa’v.

d /Ty ~ R@ —2z)

Avant de procéder a lintégration de (41, II), il convient de noter que
4 Hg, et (z° — 7') sont des fonctions de la température. Ainsi, au point
critique, ces deux grandeurs ont une valeur nulle. Cependant, on observe
expérimentalement que, dans le cas de nombreuses espéces chimiques, le
rapport AHg, /(z ~— z') ne s’écarte pas trop notablement d’une certaine
valeur moyenne, lorsque la température varie.

En conséquence, intégrons (41, II) — en supposant AH,/(z° — z/)
constant — de P = 1 atm, condition pour laquelle ou a T = Tg, a
P = P.,avec T = T,.. On obtient une relation approchée :

RT Ty (25 —2) In P,

(42, II) (4H g)p-1 = T,—T,
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ot :
T4, = la température d’ébullition 4 P = 1 atm ;
(A4Hs)p1 et 24 = respectivement, 'enthalpie de vaporisation et le

coeflicient de compressibilité de la vapeur a T, ;

T, et P, = respectivement, la température et la pression dans les
conditions critiques se rapportant au liquide considéré.

En fait, le terme (2%, — z}) = 1 — conformément aux observations
de REID SHERWOOD [77] et des auteurs qu'’il cite en référence —; la rela-
tion (42, II) devient :

RT.T, nP,

43, II AH ;) p_y =
( ) ( .)P_l Tc - Te'b.

Cette derniére relation, appliquée & T = Ty, permet de déterminer la
valeur de la chaleur de vaporisation de nombreux liquides d’origine aussi
bien organique que minérale avec une précision satisfaisante ; elle implique
la connaissance de la température critique, de la pression critique et de la
température d’ébullition & pression atmosphérique. Dans de nombreux cas,
la limite de l'erreur est = 5 % ; cependant, on aboutit parfois & des
erreurs notablement plus élevées — par exemple pour I’éthyléne et le
cyclohexane —. On trouvera les données correspondant & Iétat critique
de quelques espéces chimiques & la table (2, IV). L’enthalpie de vapori-
sation & une température autre que Ty, s’obtient en employant I’équation
de WaTsoN [104] — ce qui suppose que l’enthalpie de vaporisation soit
connue & une température 7, quelconque :

_ 0.38
(44, 1T) AH 4y = Al (2L
: N1—-T,,
ou :
AHg, et A4Hs,, = respectivement, I’enthalpie de vaporisation aux

températures T et T ;

T, et T,, = respectivement, T/T, et Ty/T.,.

En tenant compte de (43, 1), la relation (44, II) peut étre aussi
écrite :
(1 —_ T,)0’38

45, 1T AH4;=RT 4 ln P, e —2r)
( ) . b U (=T o5

ou .
Te'b.,7 = TE'b/TC'
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Les relations (44, IT) et (45, 1I) permettent d’aboutir & des valeurs
numériques satisfaisantes dans de nombreux cas, du moins lorsque la
température est inférieure a (T'. — 10) °K.

Outre la méthode qui vient d’étre exposée, il existe d’autres moyens
de parvenir & une détermination approximative des chaleurs latentes de
vaporisation ; on se reportera notamment & Pouvrage de REID et SHER-
woobD [77] pour leur description.

Nous mentionnerons, cependant, la relation récemment proposée par
Yosim et OWENS [106]. Elle s’applique aux liquides n’ayant pas un
caractére ionique et permet de déterminer AH,, pour la pression atmo-
sphérique, a partir du diameétre de la molécule non associée, de la tem-
pérature d’ébullition 8 P = 1 atm et des volumes molaires a I’état de
vapeur et & 1’état liquide pour P = 1 atm.

11. Valeur et détermination corrélative des tensions de vapeur des
liquides purs.

Différentes méthodes de détermination et de représentation appro-
chée de la.tension de vapeur des liquides & partir d’'un nombre limité de
données ont été proposées [77] [15].

N

Nous nous limiterons ici a indiquer quelques formules dont I’appli-
cation est aisée et dont les résultats sont généralement satisfaisants.
Considérons 1’équation de CrLAUSIUS-CLAPEYRON sous la forme
approchée qui suit :
din P, AH ;,

(46, II) =
ar R T*

~

ol :
P, = la tension de vapeur ;
AH ¢, = l'enthalpie de vaporisation.

En admettant que AH;, = constante, on obtient par intégration de
(46, I) : Al
47, I) nP, = — . 1 constante

RT

Conformément a cette équation, le logarithme de la tension de vapeur
d’un liquide devrait étre une fonction linéaire de I'inverse de la température
absolue. En fait, une telle relation n’est vérifiée avec la précision néces-
saire que pour des intervalles de température limités, des pressions suffi-
samment peu élevées et un certain choix de substances.
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La tension de vapeur des liquides peut, par contre, étre représentée

‘o
de maniére intéressante a 'aide d’une équation du type : D - A—— ',,, o
VAN RN N
(48, II) log P, = K — kD(T). 1 b ,,' @
pil 4 v 7 ’ /" 7
En effet, on constate que la fonction @ (T) est identique pour de nom- vl ’,' A 7 .-/'”: <+
. ~ A A ]
breuses substances et que K a pratiquement la méme valeur pour toutes . A 5ot I' /,,.’ II,"/’.,. -
les substances appartenant a la méme série de la chimie organique. Seule /] 37““3’\’9‘,’ , lll’,”"I';IIII
la valeur de k dépend de la substance elle-méme. Y o REH o
o]y
I1 résulte de ce qui préceéde qu’en choisissant judicieusement 1’échelle /| // / / \‘3’;'/2.’,':// .
. . , . . . . ]
des températures, il est possible d’établir un diagramme -~ dit de Cox [14] L/ / / /\A'.’ ) g
— pour I'ensemble des corps appartenant a une série donnée. On trouvera ,/ yANRW, / /,“_.’,‘,,-'::' ©
3 1a figure (2, IT) un tel diagramme, valable pour les n-paraffines. // / / // /7',' ®
'3
Le réseau des droites qui sont représentées sur ce diagramme a un A ) / LA :
point de convergence. /// // / / / ) //// .
On peut établir simplement par un moyen graphique l’échelle de / // / / ///
température qui convient & un diagramme de ce type, a partir de la fonc- )4 / / / ~
tion P, (T), ou d’un nombre suffisant de points, se rapportant & un des /O" / / / / / / ;E::\w
constituants de la série considérée ou méme & un liquide quelconque, tel /| A1/ / / 114 " E
., .. fos . s s N 7 7 7 7 PRV ANATIVINITS =
que P'eau. En procédant ainsi, on évite d’avoir recours explicitement a la 7 417 7 o o =
fonction @ (7). d,‘ 7 . / 17 yir N
On aboutit a une détermination de la tension de vapeur de nombreux / 7 4 / ] / 17 0
. . hel
composés avec une approximation de 'ordre de = 5 %. L/ [C / / / / / / v
A
Notons que, selon CALINGAERT et Davis [10], la fonction @ (7) qui /7 VU‘D K / / y °
apparait dans (48, II) est égale a 1/(T 7);, ol 7 == 43 °K notamment 7 // O & / // / ~
. . 2 z o
pour les composés n’ayant pas un caractére polaire trop marqué et possé- / ;, 090: @(;"’/é,
dant une température d’ébullition supérieure a 250 °K. ANTOINE [1] avait ) / / / / / /(J Sy o .
proposé, jadis, une équation de ce type. 7 > 7/ A l;' 2
o
La régle de TROUTON, bien connue, est — elle aussi — un cas parti- / / / 7 / ,I ,’ / / / ~
w
culier de la méthode de CoX-ANTOINE. VAR, / JUV I -
. e s / / JANANATR NI N
La régle de TRoOUTON, appliquée a un liquide pur en ébullition sous 74 / / y / / /
la pression atmosphérique, s’exprime selon la relation suivante : / / / / ™
AH éu. / A ) / / / | / o~
(49, II) AS ¢, = © =~ 21 keal/°’K mole 4 y / /
o
on: ) , ) , ) ) A / 114 / i . s
ASe, et AH:, = respectivement, 1’entropie et I'enthalpie de vapori- O S © © © ©c 00 ©cCo00008 O 0 0O gooooD =
. A S - B VR T R.MIhor0od I LOQuyend
sation ; ) Bl

. ' + ainieagdwa
Tsp. = la température d’ébullition pour P = 1 atm.

Fic. (2, I). — Diagramme de Cox, relatif aux carbures saturés non ramifiés.
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En appliquant (49, II) a I'’équation de CLAUSIUS-CLAPEYRON, il en
résulte la relation approchée :

4H
(50, 1I) P, = o( 11 ,
R T4 T
Soit, dans le cas des logarithmes de base 10 :
T,
(51, II) logP, — 4,6 (1 — T")

La relation ainsi obtenue est bien du type représenté par (48, II).

La régle de TROUTON, donc aussi (51, II), s’applique aux liquides ne
subissant pas d’associations, ayant une valeur de T, peu élevée et un
poids moléculaire de 'ordre de 100.

MILLER [64] a proposé récemment la représentation suivante de la
tension de vapeur des liquides :

—@G
1—72+ k(1 —17,7)

(52, 1I) logP, , =
ou:
Ps,r == Ps/Pc;
T, = T|T;
P, T, = respectivement, la pression et la température dans les

conditions critiques ;

G s’obtient, lorsque la pression est comprise entre 10 et 1 500 mm Hg,
a l'aide de la relation suivante :
(63, 1I) G = 0,2471 + 0,19654 q;

Lorsque la température est comprise entre T'¢, et T, on obtient des résul-
tats plus satisfaisants en utilisant :

(54, 1II) G = 0,2271 + 0,19654 a.
Le parameétre a, qui intervient dans (53, IT) et (54, IT), se calcule a
partir de la relation :
T4 ln P,

(65, IT) = —
1 _Te'b_,r

SOit, en tenant COmptC de (43, II) :
AH{D P=1
a = (__)—

56, 1T)
( ) RT.
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Téb.,'r = Te'b./Tc;
(4H 4)p_, = enthalpie de vaporisation & P = 1 atm.

Le parameétre k s’obtient a partir de (52, II), les autres grandeurs
qui paraissent dans cette relation étant remplacées par leur valeur numé-
rique pour P = 1 atm.

Les équations de MILLER fournissent des résultats satisfaisants,
notamment pour de nombreux composés organiques ne présentant pas
de phénomene d’association en phase gazeuse. Elles ne s’appliquent pas
a des liquides tels que les alcools, les acides carboxyliques, les substances
offrant des possibilités d’association entre molécules — par exemple HF
— ou les substances susceptibles de se dissocier — par exemple N,Oy —.

On trouvera d’autres méthodes de détermination et de représentation
des tensions de vapeur des liquides notamment dans ’ouvrage de REID
et SHERwooD [77].



CHAPITRE III

APPLICATION DES ENTHALPIES LIBRES
DE FORMATION (A4G°)
ET DES ENERGIES DE LIAISON
A L’ETUDE DES REACTIONS CHIMIQUES

1. Calcul du rendement a I'équilibre thermodynamique A l'aide des
AG°.

La détermination du rendement maximum, pour une réaction donnée
dans les conditions d’équilibre thermodynamique, est une premiére et
importante application des 4AG° de formation des composés chimiques a
Pétude des processus de la chimie industrielle.

Soit un procédé basé sur la réaction :

(1, IIT) aA +bB + ... > 7R -+ s8 + ...

On entend par rendement global en R, rapporté a A, le terme :

(QR/MR)G«
@, II1 B_ RTRIT
) 7 AT M

ou:
dr = le poids de produit R obtenu ;
g4 = le poids de réactif A employé ;
My et M, = respectivement, le poids moléculaire de R et A.
Si 'on se référe, par contre, 4 la somme des substances A et B :

(9a/Mpg) (a + b)
(QA/MA + QB/MB)T,

3, I NG +m =
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D’une manicre générale :
(gr/M g + ¢,/Ms) (a + b)
(@a/M 4 + guo/Mp) (r + s)

(4, III) NETH =

Dans le cas des réactions qui mettent en jeu des produits de poids
moléculaire inconnu ou indéfini — par exemple, lors de la formation de
gommes synthétiques, de hauts polyméres vinyliques... — le rendement
se rapporte non pas aux moles, mais au poids de substance utile qui est
produit et que 'on compare & la quantité théorique, selon une réaction
quantitative.

Nous verrons, dans une autre partie de cet ouvrage, les régles qu’il
convient de respecter pour obtenir — pour un processus donné — le ren-
dement global en un ou plusieurs produits dans les meilleures conditions ;
ce rendement étant rapporté a une ou plusieurs substances initiales. Nous
nous limiterons, dans ce paragraphe, a prendre comme référence celle qui
correspond au calcul du taux maximum dans les conditions d’équilibre
thermodynamique.

Produit dans les conditions
d’équilibre thermodynamique (%)
I

%

Produit {%)

Temps

Fic. (1, III). — Allure de la courbe représentant P'évolution de la
composition d'un systéme, ol une réaction chimique a lieu,
en fonction du temps.

Soit un systeme maintenu a température constante et subissant une
réaction chimique ; supposons, en outre, que l'on puisse mesurer les
compositions en fonction du temps. Dans le cas ot le systéme ne contenait
initialement aucun des produits de la réaction, on observera une courbe

_semblable a la courbe I de la figure (1, IID). Lorsque le temps de réaction
se prolonge, le systéme évolue vers les conditions d’équilibre qui le carac-
térisent ; il les atteint au bout d’un temps théoriquement infini.

Dans le cas ot le systéme contenait initialement les produits de
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réaction en une quantité supérieure a celle qui correspond aux conditions
d’équilibre, on observera une courbe ayant la forme de II ).

Théoriquement, aucune réaction n’est totale et ne se produit jusqu’a
la disparition. compléte des substances de départ ; une réaction s’arréte
lorsque Péquilibre thermodynamique est atteint.

Dans les conditions d’équilibre, toutes les substances — aussi bien
celles de départ que celles produites par la réaction — sont présentes en
quantités plus ou moius élevées.

Partant d’un systéme ne contenant pas initialement de produits de
la réaction, le taux obtenu lorsque cette réaction a atteint les conditions
d’équilibre thermodynamique est un taux maximum, du moins pour une
réaction effectuée en une seule opération et sans qu’il y ait eu ni séparation
d’un produit de la réaction, ni recyclage.

Le fait de connaitre le taux maximum, défini par les conditions
d’équilibre thermodynamique qui caractérisent une réaction donnée, est

trés important ; car, si 'on connait — en outre — l'influence des condi-
tions opératoires sur la variation de ce taux, on peut en déduire la validité
d’une réaction — npotamment sur le plan industriel — et, comme nous

le verrons par la suite, certains facteurs permettent de suivre I’évolution
de la réaction réalisée a I’échelle industrielle.

Les conditions d’équilibre dépendent évidemment du type de la
réaction mise en jeu et de la maniére dont elle est utilisée.

D’une maniere générale, les réactions qui sont accompagnées d’un
dégagement de chaleur trés élevé ou de la disparition d’une des phases
initialement en présence, se produisent pratiquement de maniére totale ;
par contre, de nombreuses réactions se produisant en phase homogéne
sont limitées. .

Ainsi, la réaction de la vapeur d’eau avec le carbone i haute tempé-
rature peut notamment donner lieu aux réactions suivantes :

(5, 1II) C + H,0 — CO + H,;
(6, III) €O + H,0 = CO, + H,.

La premiére des deux réactions peut se produire de maniére prati-
quement totale, c’est-a-dire jusqu’a disparition de la phase solide, et le
rendement 7c‘®0+C0vis-a-vis du carbone peut pratiquement atteindre la

(1) Les compositions initiales sont supposées telles qu'elles puissent donner lieu & la
méme composition finale dans les deux cas considérés.
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valeur unitaire. La réaction (6, III), qui a lieu en phase homogeéne, a par
contre un rendement ,72220 en H, vis-a-vis d’"H,0O, toujours inférieur a 1 ;
en fin de réaction, tous les réactifs et produits mis en jeu sont encore pré-
sents en quantités plus ou moins notables.

L’étude faite jusqu’ici était essentiellement qualitative, mais la déter-
mination trés précise de la valeur du rendement thermodynamique corres-
pondant & un processus donné est également possible dans de nombreux
cas.

Ainsi, lorsque la constante d’équilibre d’une réaction, qui se produit
en milieu homogene entre des composés gazeux a I’état parfait, est connue,
vn peut facilement calculer la composition du systéme a partir de la
composition de départ ; on en déduit, grace a la relation (4, III), le rende-
ment a I’équilibre thermodynamique.

Les constantes d’équilibre s’obtiennent a partir des AG° de réaction,
qui proviennent elles-mémes des 4G° standards de formation des composés
prenant part a la réaction. On se reportera, a ce sujet, aux relations (86, I)
et (100, I).

Dans le cas des systémes téels, la détermination du rendement &
I’équilibre thermodynamique implique la connaissance des coefficients de
fugacité, conformément a (90, I), ou des coefficients d’activité, confor-
mément a (91,1 ; ces coefficients doivent étre connus pour toutes les
substances prenant part & la réaction et dans les mémes conditions que le
systeme lui-méme.

On trouvera le calcul relatif & certains de ces coefficients au chapitre
suivant.

2. Influence des erreurs introduites par les 4G° sur le calcul des K
d’équilibre et des rendements.

AG*® étant lié a la constante d’équilibre par une formule logarith-
mique, les erreurs, méme faibles, relatives & AG° introduisent une impré-
cision notable dans le calcul des K d’équilibre et, par conséquent, dans
les prédictions du rendement a 1’équlibre.

Supposons, par exemple, que AG° soit connue & 500 cal/mole prés
et posons :

(7, TII) AG° = 4G + 500;
(8, III) AG° = — RT In K;
(9, III) 4G” = — RT In K';
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AG® et K’ = respectivement, la valeur approximative de AG® et
celle de K. ‘

Il en résulte :

o 0 K'

(10, III) AG° —AG” =RT In a = 500 cal/mole;
Soit :
(11, TI1) 1 K _ 500 - 250

K RT - T
On établit, a partir de cette derniére relation, notamment que :
si T = 300°K, K = 230K,
si T =500°K, K = 1,65K.
L’importance de l'erreur ainsi introduite dans la détermination du

rendement 4 Iéquilibre thermodynamique dépend évidemment de la
steechiométrie de la réaction et de la valeur prise par K.

Considérons la réaction :

(12, III) A — B,
Le rendement x = 54 est lié 2 la constante d’équilibre K par :
K
(13, III) T =
1+ K)

Si K a une valeur trés supérieure & 1 — ce qui correspond 4 4G° « 0
— Perreur faite sur x pourra &tre considérée comme étant négligeable ; la
réaction s’effectuera presque exclusivement de la gauche vers la droite et
le rendement aura pratiquement comme valeur 1.

5

Si, par contre, K est trés inférieure 4 1 — soit AG® > 0 -— lerreur
relative que Pon commet lors du calcul du rendement peut étre notable.

On voit donc qu’une méme erreur, absolue, faite sur AG°, peut
donner lieu a des erreurs relatives bien différentes, lors du calcul du ren-
dement, selon que AG® a une valeur positive ou négative.

Si AG® est connue & différentes températures, il en sera de méme
pour le rendement correspondant aux conditions d’équilibre. Supposons
que AG” ne soit déterminée qu’avec une certaine imprécision, il peut étre
utile d’évaluer avec quelle erreur la temperature permettant d’obtenir un
certain rendement est établie.

Utilisons les mémes symboles que pour les relations (7, III) et
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(11, III). La relation cherchée entre les températures T et T’ est la
suivante :

Y GOI AGO

(14, III) i—— =" =_Rln K
T T

soit ;-

(15, IIT) AT=T'——T=T<

AG — AG°N  A(AG) r
AG® T A ’

N

ou:

A (4G°) = Terreur absolue avec laquelle AG® est connue.

Les relations précédentes, qui sont relatives & une valeur donnée du
rendement — donc de la constante d’équilibre —, permettent de conclure
que lerreur absolue commise au cours du calcul de la température d’obten-
tion d’un rendement fixé est proportionnelle 4 la valeur absolue de cette
température et a l'erreur relative avec laquelle 4G° est connue,

3. Détermination de la température et de la pression de réaction a
partir des AG° de réaction.

Le fait de connaitre les 4G° de réaction en fonction de la tempé-
rature permet fréquemment de tirer d’intéressantes conclusions quant aux

conditions opératoires a respecter pour patvenir a la réalisation d’une
réaction donnée a I’échelle industrielle.

Les exemples qui suivent, illustrent ceci aussi bien dans le cas de
réactions endothermiques que pour des réactions exothermiques. On trou-
vera encore d’autres exemples dans la partie de 'ouvrage consacrée aux
criteres de conduite des processus chimiques industriels.

a) Exemples de réactions endothermiques

Le cas des réactions endothermiques est tout particulierement inté-
ressant a étudier, car il correspond souvent 4 une température opératoire
assez proche de celle pour laquelle AG° a une valeur nulle.

Considérons ainsi la réaction :
(16, III) CH, + H,0 == CO + 3H,; AH%.c = 53790 cal/mole CH,

C’est actuellement une des réactions les plus importantes pour I’élabo-
ration de gaz de synthése.

==
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La connaissance des 4G° de formation de CO, H,O et CH, permet
d’aboutir 4 la valeur de AG°, pour une réaction se produisant de 600 2
1 500 °K, selon une formule assez précise :

(17, I1I) A4G° = -+ B3717 — 60,256 T (°K) cal/mole CH,.

Cette dernicre relation montre que AG° s’annule, dans le cas de la
réaction (16, III), pour T = 900 °K. Il en résulte qu’a une telle tempé-
rature, la constante d’équilibre relative a (16, III) est égale a 1. Suppo-
sons, en outre, que la réaction se soit produite a partir d’'un mélange
équimoléculaire de CHy et de H,O et & une pression absolue égale a
1 atmosphére ; la quantité de méthane transformé dans les conditions

N

d’équilibre correspondra a environ 53 %.

11 convient de noter que la réaction considérée est fortement endo-
thermique ; on peut, en conséquence, obtenir un rendement nettement
plus élevé, en opérant a une température supérieure mais assez voisine
de 900 °K. On congoit, d’autre part, qu’il n’est pas avantageux de
chercher & atteindre une température trop élevée, étant donné que la
chaleur de réaction doit — dans le cas envisagé — provenir d’un échange

par Pintermédiaire d’une paroi.

En fait, on opére, pour obtenir un rendement suffisant de CH,, a une
température voisine de 700 °C et avec un exceés de vapeur d’eau, car le
prix de ce réactif est relativement faible.

Dans ces conditions, la réaction doit étre catalysée — & l'aide d’un
catalyseur au Ni — de sorte que la vitesse soit élevée et qu’il n’y ait
pas formation de noir de fumée, provenant d'un cracking éventuel du
méthane.

En ce qui concerne la pression opératoire, les seules considérations
thermodynamiques suggéreraient une réaction a pression réduite, en fai-
sant abstraction de toute notion de sécurité ; la réaction se produit, en
effet, avec une augmentation du nombre des molécules et a ’état gazeux.
11 convient toutefois de tenir compte du fait que les gaz de synthése doivent
étre, dans une phase ultérieure, utilisés sous pression. C’est la raison pour
laquelle, sachant que (16, III) est accompagnée d’une multiplication du
nombre des molécules par un facteur 2, on comprime les gaz avant
d’effectuer la réaction et on obtient ainsi un gain notable sur I’énergie a
mettre en jeu. Par ailleurs, le méthane et la vapeur d’eau dont on dispose
sont généralement sous pression. L’ensemble de ces considérations a eu
pour résultat que les procédés les plus modernes, basés sur la réaction
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(16, III), utilisent une pression de l’ordre de quelques dizaines d’atmo-
sphéres.

Les réactions de déshydrogénation des hydrocarbures, appliquées au
stade industriel, constituent autant d’exemples fort intéressants. Ainsi :
(18, II1) - 2CH, = CH, + 3H,; AH%.5.c = —+ 97.000 cal/mole C,H,

(19, 1II) C.H; == GH, + Hy;  AHZyp.c = + 35500 cal/mole
(20, III) «-C,Hy == CH,=CHCH=CH,+ H,; AH gg00.c =+ 31000 cal/mole

21, Iy H
( ) Cz

N
HC CH, o
H2(|] (Isz = + 3Hy  AH5p0.¢ = + 53000 cal/mole CH,

AN V4
H,

‘Les réactions du type précédent sont toutes endothermiques. Partant,
par exemple; des données fournies par VAN KREVELEN et CHERMIN
et présentées au chapitre précédent, on obtient les AG° de formation
correspondantes, exprimées en kcal/mole et pour T comprise entre 600°
et 1500 °K (3) :

AGey, ~ — 21160 + 25,87 T; AGL 5 =~ -+ 53356 — 15,46 T;
AGY gy, = — 24588 + 50,93 T AGQy, ~ + 9451 + 18,89 T
AG:-C.H., >~ — 4793 + 67,54 T AGG gy, = -+ 23032 - 39,40 T;

(K

AGY 5, = — 36623 + 138,76 T; AGLy, = + 15216 + 47,18 T.

Les données ci-dessus permettent d’établir la valeur des AG° de
réaction, qui s’annule respectivement pour les valeurs de T indiquées
ci-apres :

AGg iy = + 95676 — 67,20 T;
AGg 1y = + 34039 — 32,04 T
AGo 1y = + 27825 — 28,14 T;
AGy 1y = + 51839 — 91,58 T

A4G° =0 a T ~ 1440 °K;
AG° =0 a T ~ 1060 °K;;
AG° =0 a T =~ 990 °K;
A4G° =0 a T ~ 565 °K.

I

La connaissance de la température a laquelle la AG° de réaction
s’annule, est trés utile, car, 4 cette température, il correspond K¢y = 1,

- @ Ce_tte détermination de valeurs thermodynamiques pourrait étre faite également a
l'aide du diagramme de FRANCIS, que nous verrons au prochain paragraphe.
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les systémes ayant pour constituants les réactifs et les produits d’une
réaction donnée, présents a la fugacité unitaire, se trouvent dans les
conditions d’équilibre thermodynamique, du moins vis-a-vis de la réac-
tion considérée. Le pourcentage de produit utile atteint alors, au sein du
systéme, la valeur de 33 %, en supposant — ce qui est raisonnable —
que les gaz sont a I’état parfait. Ces résultats s’appliquent a chacune des
réactions écrites ci-dessus.

On peut déterminer par le calcul, cependant, qu'a 1 440 °K et pour
P = 1 atm, le rendement maximum en acétyléne que I'on puisse atteindre
par la réaction de formation & partir du méthane, est égal & 66 %. A la
méme pression, mais & une température de 1400 °K, le rendement
maximum serait, par contre, de 26 % seulement. Une variation aussi
marquée du rendement, alors que la variation de température est relati-
vement faible, s’explique par le fait que la valeur absolue de AH° est,

dans le cas considéré, trés élevée.

En ce qui concerne la réaction de déshydrogénation de I’éthane en
butene, le rendement maximum que l'on puisse espérer, en opérant a
P = 1 atm et a la température correspondant a AG° = 0, a pour valeur

v 0,5, soit 70,7 %.

La réaction de déshydrogénation du cyclohexane en benzéne a, dans
les mémes conditions, un rendement maximum égal a 75 %.

Ces données montrent que, pour donner lieu & un rendement suffi-
sant en un seul contact, les réactions endothermiques considérées ci-dessus
doivent &tre réalisées & une température supérieure, égale ou tout au plus
légerement inférieure a la température pour laquelle AG® = 0.

La température de réaction est méme, en fait, choisic selon des
considérations étrangéres a la thermodynamique; on doit, en effet, envi-
sager les moyens disponibles pour fournir la chaleur de réaction, la
résistance des matériaux, la stabilité des produits et des catalyseurs mis
éventuellement en jeu.

Ainsi, dans le cas de la formation de 'acétylene a partir du méthane,
la chaleur nécessaire a la réaction peut-elle tres difficilement provenir
d’un échange a travers une paroi, étant donné que la valeur minimum de
la température de réaction est trés élevée. On utilise, de ce fait, un arc
électrique — procédé que l'on avait adopté notamment a Hiils, en Alle-
magne, pour les premiéres installations industrielles avant la derniére
guerre mondiale [30, 46] — ou la combustion partielle du méthane, en
introduisant, en mélange avec ce gaz, de Foxygene en défaut — comme
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pour le procédé thermiquement autonome de SAcHsSE [3, 46, 82] — ou
encore en envoyant 'hydrocarbure dans une enceinte de matidre réfrac-
taire préchauffée — comme pour le procédé WULFF [8, 46] —. De

toutes facons, la chaleur nécessaire 4 la réaction est donc fournie dans le
réacteur lui-méme et la température peut atteindre des valeurs supérieures
a 1440 °K — par exemple, 1 500 °C —. A cette derniére température,
lemploi d’un catalyseur devient superflu. Certains procédés modernes,
toutefois encore a 1’étude, font appel & un arc a plasma, ce qui permet
d’atteindre des températures notablement plus élevées [25]. Récemment,
on a également proposé [72 bis] de réaliser (18, IIT) dans un réacteur
en graphite, chauffé extérieurement par un procédé électrique.

Les procédés industriels d’élaboration de 1’éthyléne a partir de ’éthane
font généralement appel a des réacteurs tubulaires, la chaleur de réaction
étant fournie par échange au travers de la paroi. La température est, de
ce fait, limitée: a4 800 °C, la réaction peut encore étre effectuée sans
catalyseur.

En ce qui concerne la production du butadiéne 4 partir du n-buténe,
il convient de limiter la température a4 une valeur de 600-650 °C, soit
environ 120 a 70° en-dessous de la température pour laquelle AGe®
s’annulle, de maniére a limiter la formation de produits secondaires et de
produits de décomposition des réactifs. On parvient & un rendement plus
€levé en opérant a pression réduite, puisque la réaction se produit avec
une augmentation du nombre des molécules ; mieux encore, on fait appel
& un diluant — la vapeur d’eau — qui a pour conséquence de réduire
la pression partielle de chacun des réactifs. La chaleur de réaction est
obtenue, dans ce dernier cas, en préchauffant le gaz diluant, dont on
emploie alors un gros exces. 1l convient, en outre, de catalyser la réaction.

A

La réaction (21,III), qui correspond a la déshydrogénation du
cyclohexane en benzéne, peut, par contre, étre effectuée sans inconvénient
4 une température supérieure a celle ol AG° = 0 — soit 565 °K.

“On opére, pratiquement a 450-500 °C, de manitre que la vitesse de
réaction soit suffisamment élevée ; dans ces conditions, le rendement 2
I’équilibre. est, lui aussi, trés élevé. Cependant, étant donnée la valeur

relativement faible de la température, la réaction doit étre catalysée.

Les pressions mises en ceuvre pour réaliser les réactions considérées
ci-dessus sont généralement assez faibles.

Une étude plus approfondie et basée sur des considérations thermo-
dynamiques permet d’aboutir a des conclusions autres que celles relatives
a la température opératoire des processus précédents,
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Ainsi, on établit a Paide du diagramme de Francis, étudié au para-
graphe (III, 4), qu’au-dessus de 1 600 °K, environ, I'instabilité thermo-
dynamique de lacétyléne est inférieure a celle de tous les autres hydro-
carbures. Ceci explique, au moins partiellement, le fait que les procédés
exploitant la réaction (18, III) fonctionnent vers 1 500 °C et fournissent
un pourcentage limité d’hydrocarbures autres que C,H, et CH, non
converti.

Le diagramme de FRANCIS permet également de conclure que la
préparation de Pacétyléne et de I’éthyléne est, du point de vue thermo-
dynamique, plus avantageuse en partant de paraffines supérieures qu’en
utilisant le' méthane ou I’éthane. En-effet, 3 la température nécessitée par
la syntheése, les AG° et AH® des réactions ont une valeur qui diminue
lorsque le nombre des atomes de carbone de la paraffine de départ aug-
mente, dans une série donnée, par exemple linéaire.

Rendement que I'on pourrait
Rendement atteindre si le produit de la
réaction ne se décomposait pas

Rendement correspondant a
I'équilibre complet du systéme

Temps

Fi1G. (2, III). — Représentation qualitative de la variation du ren-

dement en fonction du temps' de réaction, lorsque le produit de la

réaction souhaitée n’est pas thermodynamiquement stable dans
les conditions opératoires.

Les réactions (18-21, III), étudiées dans le présent paragraphe, se
rapportent toutes au cas ol les produits obtenus sont thermodynamique-
ment instables dans les conditions de température ou ils sont préparés.
Cette instabilité est établie vis-a-vis des éléments qui constituent la molé-
cule. Si I’équilibre thermodynamique absolu était atteint — ce qu’on peut
calculer en tenant compte des réactions de formation de chaque carbure
a partir de ses éléments — le rendement en produit conforme aux proces-
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sus envisagés serait dérisoire : on n’obtiendrait, & I'équilibre, que du
carbone et de ’hydrogene.

L’allure de la courbe représentant le rendement en fonction du temps
réactionnel est donnée a la figure (2, III) ; elle est valable pour I'ensemble
des processus étudiés ici.

Il convient donc de limiter le temps de réaction pour parvenir a des
taux satisfaisants. Il faudra parfois faire appel 4 des catalyseurs spéci-
figues de maniére a éviter que les substances mises en jeu ne se décom-
posent selon certaines réactions secondaires.

Compte tenu du fait que la vitesse des réactions, qu’il s’agisse de la
réaction principale ou des réactions secondaires, augmente avec la tempé-
rature, il convient de maitriser d’autant plus étroitement le temps de
contact que la température opératoire est élevée. Ainsi, les réactifs mis
en jeu par la préparation de P'acétyléne a partir du méthane ne séjournent-
ils dans la zone réactionnelle, portée a haute température, que pendant
quelques millisecondes. A la sortie des réacteurs, les produits sont immé-
diatement refroidis par un violent courant d’eau, de sorte que le systéme
cesse d’évoluer.

Les considérations précédentes permettent de conclure qu’il est donc
possible d’obtenir un rendement, en un produit donné, supérieur a la
quantité que laisse prévoir I’équilibre thermodynamique absolu du systéme.

La réaction suivante constitue un autre exemple intéressant de
processus endothermique :

(22, III) § N, + 3 O, == NO; AH 55000 = -+ 21650 cal/mole NO.
Il y correspond, lorsque T est comprise entre 600 et 1 500 °K :
AG° = -+ 21543 — 3,01 T (°K) cal/mole NO.

A 5000 °K, AG*° a encore une valeur faible mais positive — égale
a 6 807 cal/mole selon [81]. On voit donc qu’il ne sera possible d’obtenir
un mélange gazeux, contenant quelques pourcents de NO, a partir de I'air,
qu’a une température trés élevée.

Ainsi, a 2 000 °C, 'équilibre thermodynamique ne correspond qu’a
un mélange ot 1 % seulement de NO est présent. Comme la réaction se
produit sans changement du nombre des molécules, 'augmentation de la
pression n’a pas d’influence notable sur la position de I'équilibre. C’est une

des raisons pour lesquelles la réalisation industrielle de la réaction (22, III)

parait actuellement dénuée d’intérét. Il fut un temps ol cette réaction eut
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des applications industrielles, dans des cas tout a fait particuliers, notam-
ment lorsque, disposant d’énergie électrique a bas prix, il ne pouvait en
étre fait un meilleur usage.

L’oxyde d’azote NO -— qui sert & la préparation de 1’acide nitrique
— est obtenu industriellement & partir de l'oxydation de I’'ammoniac
par l’air ; étant donné les considérations précédentes, on utilise de
maniere préférentielle ce mode opératoire en dépit du prix de Pammoniac.

b) Exemples de réactions exothermiques trés favorisées.

Nous examinerons plus particulidrement, parmi les réactions exo-
thermiques auxquelles correspond un AG° toujours négatif pour le do-
maine de température ayant un intérét pratique, celles qui permettent
d’obtenir des corps thermodynamiquement stables dans les conditions
opératoires.

Considérons comme exemple la réaction de synthése de l'acide

A

chlorhydrique & partir de ses éléments :
(23, 11I) $+ H, + 3 Cl, — HCL, AH;00x = — 22700 cal/mole HCI,
Il y correspond, pour T comprise entre 600 et 1 500 °K:
AGSo = — 22460 — 1,66 T' (cal/mol)

On est en présence d'une réaction exothermique et, thermodynami-
quement, trés favorisée, méme aux températures élevées, puisque AG°
est toujours de valeur négative. Le produit de la réaction étant stable
par rapport a ses éléments constitutifs et aucune réaction secondaire
n’étant a craindre, on pourra opérer a température élevée. Dans les condi-
tions adiabatiques, la température atteint environ : 21 000/7 = 3 000 °C.
A cette température, P'acide chlorhydrique est partiellement dissocié, mais
la molécule se reforme spontanément au cours du refroidissement qui suit ;
ainsi, il suffit que les gaz sortent de la zone réactionnelle a 1 000 °C. Dans
ces conditions, la constante d’équilibre relative a (23, III) est égale &
1,45 x 10% Nous examinerons & nouveau cette réaction dans la partie de
cet ouvrage consacrée aux critéres de réalisation industrielle des processus

chimiques ; les aspects cinétiques et technologiques en seront alors discutés.

Considérons, par contre, le cas ol les réactifs utilisés peuvent égale-
ment donper naissance & d’autres produits que ceux correspondant a la
réaction souhaitée,
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Le processus de préparation des gaz de synthése, CO et Hj, & partir
du méthane et de 'oxygeéne, est un exemple de réactions multiples.

Selon ce processus, la réaction souhaitée est la suivante :
(24, TIT)  CH, + $ 0, — CO + 2 H,; AHY; 005 = — 5485 cal/mole CH,

Cependant, CH, et O, peuvent réagir également entre eux pour donner
naissance 4 divers produits, tels que CO, H;0, C, C,H,, CH,O, etc.

Ii convient donc d’examiner dans quelles conditions CH, et Oy peu-
vent éventuellement donner naissance i un systéme dont la composition

a Iéquilibre thermodynamique absolu correspondrait 4 un rendement
suffisamment élevé en CO et H, vis-a-vis de CH, et Os.

On remarquera tout d’abord qu’a une température suffisamment
élevée, les seuls produits thermodynamiquement stables par rapport a
leurs éléments et pouvant provenir d’une réaction entre CH, et O, sont :
CO, CO; et H;O. Il faut également tenir compte qu’a haute température,
le méthane se décompose en ses éléments, ’hydrogéne et le carbone, et
qu'un faible pourcentage de méthane peut se trouver présent dans les
conditions d’équilibre absolu, en particulier si 'on opére sous pression.
La réaction globale qui suit permet alors d’étudier le systdéme considéré
dans son ensemble :

(25, I11)
CH, + n0,>aCO +bH, +¢CO, + dH,0 + eC + fCH, + ¢ O,.

On devra, de plus, examiner si le processus peut étre rendu thermi-
quement autonome- dans le domaine de température qui permettrait
d’obtenir un rendement satisfaisant a ’équilibre.

Si I'on admet comme données la pression opératoire, la composition
du mélange de départ et la température initiale, les variables restant &
définir pour fixer les conditions de réaction sont au nombre de 8, en
comptant la. température a 1’équilibre.

En opérant avec un défaut d’oxygene, par rapport aux conditions
et steechiométriques de combustion totale du méthane, le pourcentage
d’oxygeéne restant présent a 1’équilibre sera négligeable. Supposons que
P'on soit, par ailleurs, dans des conditions telles qu’il ne puisse se produire
de carbone a I'état d’élément, a 1’équilibre ; le nombre des variables a
déterminer devient alors égal & 6. Il conviendra de vérifier, « a poste-
riori », que ’hypothese relative & ’absence de carbone est bien fondée.

Six équations suffisent donc pour déterminer I’état du systetme. Il
s’agit, tout d’abord, des relations fournies par le bilan de carbone,
d’oxygene et d’hydrogene. Il faut y associer la relation exprimant le bilan
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thermique et deux relations représentant les conditions d’équilibre, de
sorte que tous les constituants présents a I'équilibre soient pris en
considération.

MaAYLAND et Havs [61] ont choisi, dans leur étude de cet équilibre,
les deux équations :

(26, 1II) ; CH, + H,0 == CO 4 3H,
(27, I1I) H; + CO, = CO + H,O0.

L’équilibre suivant permet de vérifier ’hypothése relative 4 Pabsence
de carbone a I'état élémentaire — c’est-a-dire de noir de fumée — :

(28, 11I) C + €O, == 2CO.

On peut aussi choisir ’équilibre :
(29, IITI) CH, = C 4+ 2H,,

Cette derniére relation se déduit, en effet, des trois équations qui la
précedent en les combinant deux a deux. '

L’équilibre (28, III) permet d’écrire qu’il n’y aura pas formation de
noir de fumée, si P'inégalité suivante est vérifiée : (P¥o/Pcoy) < K (28, 11)-

Les figures (3, III), (4, IID) et (5, III) représentent certains des résul-
tats obtenus par MAYLAND et Hays. Ces résultats ont comme base I’hypo-
these que les gaz sont & I'état parfait, ce qui est raisonnable étant donné
les hautes températures auxquelles ont lieu les réactions considérées.

Les données dont on dispose ainsi prouvent que les réactions peuvent
R ey . s .
étre réalisées avec un rendement suffisant en gaz de synthése et sans qu'il
y ait formation de noir de fumée.

Il convient de noter que le rendement rapporté & CH, et O, diminue
lorsque la pression augmente. Le rendement, vis-a-vis de CH,, augmente
avec la température, tandis que le rendement rapporté 3 O, diminue dans
les mémes conditions. '

Ces résultats sont aisément démontrables en considérant I’équilibre
(26, III), qui doit se déplacer vers la gauche lorsque la pression est plus
forte ou que la température est moins élevée. Si I'on veut obtenir une
température de réaction plus élevée et conforme aux conditions d’adiaba-
tisme, il faudra opérer avec un rapport Os/CH, plus élevé, ce qui aura
comme conséquence une formation plus importante de CO, et H,O. Le
rendement rapporté a l'oxygéne diminue donc, lorsque la température de
réaction est plus élevée.
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Fi1G. (3, III). — Conditions d’équilibre relatives a la

réaction adiabatique pouvant avoir lieu entre CH,

et O. Température de préchauffage: 540 °C.

Pression opératoire : P == 20 atm. Les valeurs cor-

respondant & cette figure sont tirées de 'ouvrage
de MAYLAND et HAys [61].
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FiG. (4,II). — Rendement en (CO 4 H,), rap-

porté a la quantit¢ de CH, fourni pour réaliser
la réaction adiabatique ayant lieu entre CH, et O..
Température de préchauffage: 3540 °C. Valeurs
provenant de 'ouvrage de MayLanp et Havs [61].

Les procédés industriels sont réalisés sous une pression de l’ordre
de 20 a4 30 atm pour une raison analogue a celle énoncée lors de I'étude
de 1a réaction (16, III) ; la température est entre 1 400 et 1 500 °C. Dans
ces conditions, il n’est pas nécessaire de faire appel a des catalyseurs. On

obtient des résultats satisfaisants, lorsque O./CH4 > 0,6.

Il convient également de déduire de ’étude thermodynamique des

APPLICATION A L’ETUDE DES REACTIONS CHIMIQUES 115
= 82
I
+ E
gg 58
£
g5 =
23
<
5
[ £
28 s 2
HoO t200 1300 1400 K

Fig. (5, 1II). — Rendement en (CO + Hb), rapporté a la quantité

4’0, mis en jeu pour réaliser la-réaction adiabitique se produisant

entre CH, et O.. Température de préchauffage : 540 °C. Valeurs
provenant de I'ouvrage de MAyLaND et Havs [61].

réactions, linfluence des conditions de refroidissement sur la composition
du systéme. L’abaissement de température déplace, en effet, les équilibres
et, en dessous d’une certaine limite, le systéme se trouve dans le domaine
de formation de noir de fumée, qui correspond au déplacement vers la
gauche de I’équilibre de Boupouarp (28, I1I).

Ces résultats apparaissent clairement sur la figure (6, III).
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Fi1G. (6, III). — Représentation des conditions d’équilibre iso-

therme pour la réaction ayant lieu entre O; et CH, 3 P — 20 atm,
d’aprés MONTGOMERY, WEINBERGER et HOFFMANN [66].

Le systtme devra donc étre refroidi de maniére qu’il atteigne
rapidement une température correspondant 2 une vitesse pratiquement
nulle pour les réactions qui doivent étre évitées.
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NATTA et PIONTELLI [69] avaient déja effectué une étude semblable
a celle qui précéde, en considérant la réaction entre CH,, O, et-H,O. La
présence de vapeur d’eau permet d’obtenir facilement un rapport
CO:H, = 1:2, qui correspond & un gaz directement utilisable pour la
synthése de CH3OH.

Jusqu’ici, il a été supposé que le systéme atteint I’équilibre thermo-
dynamique absolu valable pour la température opératoire. En fait,
cette hypotheése n’est pas obligatoirement fondée. On ne pourra donc
mieux préciser les conditions opératoires et discuter la nature des phéno-
- menes qui peuvent se produire au cours de la réaction, qu’en tenant
compte également des facteurs cinétiques et technologiques, et en consi-
dérant — au moins, selon certains aspects — le mécanisme des réactions
considérées dans leur ensemble. Ces remarques seront prises 4 nouveau
en considération et développées dans le volume de cet ouvrage consacré
a I’étude de la mise en ceuvre des processus industriels.

c) Exemples de réactions exothermiques soumises a des conditions
d’équilibre.
La synthése de 'ammoniac et celle du méthanol sont des exemples
typiques de réaction exothermique équilibrée :
3

(30, II1) -;_ N, + 5 H, = NHy; 4Hf = — 12550 cal/mole NH,

avec, dans le domaine de T compris entre 300 et 600 °K :

AG° = — 11606 + 24,56 T' (°K) cal/mole NH,
(31, 1I1) CO + 2 H, = CH,0H; JHj.c = — 24500 cal/mole CH,OH
avec, dans le domaine de T compris entre 300 et 600 °K :

A4G° = — 22858 + 56,02 T (°K) cal/mole CH,0H

Les 4G° correspondant a ces réactions s’annulent respectivement pour
200 et 140 °C, environ. Dans les deux cas, il ne se produit aucune réaction,
méme & l'aide des catalyseurs les plus efficaces dont on dispose & I’échelle
industrielle, lorsqu’on opére a la température olt AG® s’annule.

La vitesse de réaction est favorisée en élevant la température, mais
les réactions sont déplacées dans un sens défavorable conformément au
signe positif des AG°.
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Les réactions considérées se produisant selon une diminution du
nombre des molécules, il conviendra d’opérer sous pression pour aboutir
4 des rendements satisfaisants, bien que AG® > 0. Les cas envisagés
correspondent a des. pressions opératoires de plusieurs centaines d’atmo-
sphéres. De cette maniére, le rendement susceptible d’étre atteint dans
les conditions d’équilibre thermodynamique augmente et la valeur instan-
tanée de 4G diminue, & composition donnée. AG°® demeure évidemment
inchangée.

On peut calculer la pression opératoire & partir de la température et
du rendement maximum 3 atteindre en un seul passage. Un tel calcul
ne peut étre correctement effectué qu en tenant compte du comportement

imparfait. des gaz. On consultera, & ce sujet, le chapitre IV du présent
volume.

D’autres exemples du méme type sont constitués par les processus
industriels suivants : synthése de Co:H;OH & partir de C-H, en présence
de vapeur d’eau, réaction de transformation de CO en CO, et H, & Paide
de la vapeur d’eau, réaction d’oxydation de SOs en SO;. On trouvera une
description détaillée de ces réactions dans une autre partie de ce méme
ouvrage.

4. Diagramme de Francis. Stabilité relative des hydrocarbures et
des autres composés organiques.

L’étude thermodynamique des réactions ne mettant en jeu que les
hydrocarbures et leurs éléments constitutifs est .facilitée par l’emploi du
diagramme de Francis [23] ; il en est de méme pour la détermination de
la stabilité relative des hydrocarbures.

Ce diagramme, représenté a la figure (7, III), donne les valeurs des
AG*°/n de formation des hydrocarbures. n symbolise le nombre d’atomes
de carbone contenus dans la molécule de I'hydrocarbure considéré.

La raison pour laquelle les AG® de formation sont divisés par n,
sur ce diagramme, s’explique en prenant pour exemple la réaction (18, III),
qui correspond 2 la préparation de I'acétyléne & partir du méthane. Nous
consideérerons que l'acétyléne est thermodynamiquement plus stable que
le méthane, si AG° a, pour la réaction considérée, une valeur négative.
On peut lire la AG® de réaction relative 3 une température donnée, sur
le diagramme de FrANcIS, du moins 4 un facteur » prés ; en effet, la
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Fic. (7, III). — Diagramme de FRraNcis, relatif aux hydrocarbures.

S
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différence d’ordonnée entre la courbe de I'acétyléne et celle du méthane
est égale a:
. A6° AGG g, AGGg,

2 2 1

D’une maniére générale, nous considérerons qu'un hydrocarbure
C,Hs, supposé a I’état gazeux, est thermodynamiquement plus stable que

Phydrocarbure CoHp, supposé également 2 I'état gazeux, lorsque AG® a
une valeur négative en ce qui concerne la réaction suivante :
(32, IIT) aC.H;, = bC H; 4+ ¢H,,
ol : ’

ao = by, af = b5 + 2¢).
Il convient de noter que la représentation des AG® vis-a-vis de la
température serait trés différente de celle donnée par le diagramme de
FraNcis, si la valeur des AG° des composés n’était pas divisée par le
nombre des atomes de carbone qui les constituent. Les points d’inter-
section des différentes courbes auraient, alors, des coordonnées elles aussi
différentes.

1l faut encore noter que linterprétation correcte du diagramme de
Francis implique I'examen des valeurs de AG°/T — et non de AG®
seulement —, lorsque la variation de la stabilité thermodynamique d*un
composé est a étudier en fonction de la température ; en effet,

in K = — AG°/RT.

Il résulte de ce qui précéde que le diagramme de Francis peut
servir & Pétude thermodynamique des réactions de transformation des
hydrocarbures. Ainsi, on peut directement déduire de ce diagramme les
AG® des réactions (18-21, III) et la température pour laquelle ces AG®
s’annulent.

Le diagramme de FRANCIS met également en évidence la stabilité
relative des hydrocarbures, entre eux et vis-a-vis de leurs éléments consti-
tutifs. On notera, en particulier, que seules les paraffines sont thermo-
dynamiquement stables vis-a-vis de leurs éléments et correspondent 3 des
4G° < 0. Cest la raison pour laquelle les hydrocarbures naturels ne
contiennent pas de composés non saturés — oléfines ou dioléfines —
légers.

Les courbes qui correspondent aux n-paraffines sont & peu prés
paralieles. Lorsque le nombre des atomes de carbone croit, ces courbes
tendent vers une position limite. Calculée par la méthode de contribution
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des radicaux, cette courbe limite est assimilable & deux segments de droite
dont les équations coincident avec celles relatives au groupe —CH,—,
telles qu'on peut les établir a partir des données de la table (1, II).

Aux températures plus élevées, les composés non saturés deviennent
plus stables que les composés saturés ; c’est la raison pour laquelle, ainsi
qu'on I'a vu au paragraphe précédent, la préparation de composés non
saturés a partir des carbures saturés s’effectue 2 température élevée.

A basse température, ’acétyléne est thermodynamiquement trés ins-
table vis-a-vis de ses éléments constitutifs : AG° » 0. C’est la raison pour
laquelle ce composé, comprimé a quelques atmosphéres seulement, peut
donner lieu & de violentes explosions sous Paction d’un phénomeéne ini-
tiateur fortuit ; la valeur de AH qui correspond a la formation de I'acéty-
Iene est, en outre, trés élevée. Lorsque la température est plus haute,
Iinstabilité thermodynamique de l’acétyléne diminue et devient méme
inférieure 2 celle des autres hydrocarbures dés que 7 > 1600 °K.

Il convient de remarquer qu’a la température ambiante, il existe
notamment I'échelle suivante de stabilité thermodynamique :

éthane > benzeéne > éthyléne > butadiéne » acétyléne.

N

La grande stabilité du benzéne par rapport A I’éthyléne subsiste a
toute température ; elle est due, comme il est bien connu, aux phéno-
meénes de conjugaison qui conférent au noyau aromatique, grice a une
délocalisation des électrons, une énergie de résonance élevée.

I1 est trés utile de savoir reconnaitre quand de tels phénoménes ont
lieu, non seulement dans le cas des composés aromatiques, mais aussi
pour toute molécule, radical ou ion, dans la mesure ol la nature des
produits susceptibles de résulter d’'un processus donné et la réactivité
d’un composé dans un milieu donné en dépendent.

N

Nous nous limiterons, dans ce paragraphe, & quelques exemples
relatifs a des molécules ; on trouvera des exemples relatifs aux jons et
aux radicaux dans le prochain paragraphe.

Considérons les réactions suivantes :

H2 H2
PASN ASN
- H,C CH, H,C CH
33, | | - | Ii H,;, A4H3.. = 27,
( ) 0o fmTmd dm -+ H, 250C 7,7 keal/mole
AN C/ N o1
H, H,
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H,
PASN 2CHN

1 : OH, HO o CH 3H,: AH® 49,2 keal/mol
34 | | — | 5 oo — ,

GLUD w b b wd w3 Ao cal/mole
\C/ \CH/

H2

On détermine par le calcul que les AG® de réaction ont respecti-
vement pour valeur :

AG%s, 1y = 28637 — 34,99 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 300 et 600 °K

= 29015 — 35,53 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 600 et 1 500 °K

AGY4, 1y = 51005 — 90,19 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 300 et 600 °K

= 51839 -— 91,58 T cal/mole,
lorsque 7' est comprise entre 600 et 1 500 °K

Les relations précédentes permettent d’observer qu’au dela d’environ
400 °K, la seconde réaction est plus favorisée que la premicre. Le benzéne
devient alors plus stable, thermodynamiquement parlant, que- le cyclo-
hexeéne ; c’est la raison pour laquelle les processus industriels utilisés en
pétroléochimie pour 1’élaboration du benzéne selon la réaction (34, III)
sont menés vers 450-500 °C et engendrent des hydrocarbures aromatiques
et non des oléfines ou des dioléfines cycliques.

On notera que la valeur de AH® est trois fois plus élevée dans le
cas de la déshydrogénation du cyclohexane en cyclohexéne que dans le
cas de la déshydrogénation du cyclohexane en benzéne. La différence est
précisément égale a I’énergie de résonance E, du benzéne a 25 °C (V) :

{35, III) E, =3 AH%; 1y, — AH(gy 1 = 34 keal/mole

Les phénoménes de stabilisation par délocalisation des électrons se
rencontrent non seulement dans les composés aromatiques mais aussi
dans les composés a doubles liaisons conjuguées, ou a liaisons non saturées
adjacentes a des hétéroatomes possédant des doublets électroniques sus-
ceptibles de se déplacer.

(1) II serait plus conforme i cette définition de nommer E, entbalpie de résonance.
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Ainsi, ’énergie de résonance du butadiéne est égale & environ 3 kcal/
mole ; celle du furanne s’éléve a 20 kcal/mole et celle de 'urée a pour
valeur 30 kcal/mole. On se reportera a la table (1, III) pour les autres
composés.

TaBLE (1, IID)

Energie de résonance correspondant @ quelques composés caractéristiques.
Les valeurs ci-dessous sont exprimées en kcal/mole ; elles proviennent de Pouvrage
de WHELAND [105] et des auteurs qu’il cite.

Benzéne @ 36
Toluéne <;>A~CH3 35

butadiene-—1,3 CH,=CHCH=CH, 2,7-3,0

pentadiéne-—1,3 CH;CH=CHCH=CH, 4

. NH

Styréne —CH=CH, 38 urée oc! ? 30-33
\NH,
Thiophéne yS 28-29  anhydride carbonique O=C=0 27
. L. 20
Furanne 0] 16-22  acide acétique HzCC 13-14
— “NOH

Pyranne SN 21-24

Prenons comme exemple P’énergic de résonance du butadiéne. On
en détermine la valeur en calculant la différence entre le double de la
chaleur d’hydrogénation du buténe — soit 2 x 30,3 kcal/mole — et la
chaleur d’hydrogénation du butadiéne — soit 57,1 kcal/mole —. Il con-
vient de noter que ’énergie correspondant & la stabilisation du butadiéne
peut étre attribuée au fait que 1’énergie de la liaison CH—CH de ce
composé est supérieure a celle des liaisons simples H;C—CH; de la
paraffine correspondante [17] : la liaison simple du butadiéne correspond,
en effet, & deux atomes de carbone hybrides sp?, tandis que, dans le cas
du carbure saturé, il s’agit de deux atomes de carbone hybrides sp?.

En ce qui concerne l'urée et les autres composés dont il n’est pas
possible de mesurer directement la chaleur d’hydrogénation, I’énergie de
résonance doit étre déterminée en établissant la différence entre la chaleur
de combustion, telle qu’elle se calcule & partir des éléments constituant
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le composé, et la chaleur de combustion effective. On considére les groupes .
>C=0 comme étant de type cétonique pour ce mode de détermi-
nation [105].

On attribue également & un phénomeéne de délocalisation un autre
cas de stabilisation : celui des hydrocarbures non saturés, ayant des
éléments de substitution sur les atomes de carbone non saturés.

Ainsi, considérons la AG® de formation du buténe-1 et de I'isobuténe :

AGSatene.y = — 1835 + 62,61 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 300 et 600 °K

= — 4793 4+ 67,54 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 600 et 1 500 °K

AG%obutine = — 4843 + 63,54 T cal/mole,
lorsque 7 est comprise entre 300 et 600 °K

= — 9001 + 70,47 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 600 et 1 500 °K

Dans les intervalles de température considérés, I'isobuténe est cons-
tamment plus stable que le buténe-1, du point de vue thermodynamique.

Le méme phénoméne se produit, lorsque le radical de substitution
est un autre alkyl que le méthyle ; le 2-éthylbuténe-1 est, par exemple,
plus stable que ’hexéne-1.

Par contre, cette augmentation de la stabilité ne s’observe pas 'si
les éléments de substitution ne sont pas sur les carbones modifiés par une
double ljaison ; ainsi, la stabilité thermodynamique du 3-méthylbuténe-1
n'est guére différente de celle du penténe-1, conformément aux AG° de
formation indiquées ci-dessous :
penténe-1

AG® = — 7118 4 87,04 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 300 et 600 °K

= — 10706 + 93,02 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 600 et 1. 500 °K
3-méthylbuténe-1
AG® = — 8141 4 89,36 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 300 et 600 °K

= — 12029 4 97,22 T cal/mole,
lorsque T est comprise entre 600 et 1 500 °K
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On attribue, dans ce cas également, Paugmentation de stabilité 3 des
phénoménes de résonance qui résulteraient, selon certains auteurs, d’un
type particulier de conjugaison — nommé par MULLIKEN, « hyperconju-
gaison » [68].

L’étude des phénoménes d’hyperconjugaison permet d’arriver & des
conclusions intéressantes, quant aux valeurs relatives des chaleurs d’hydro-
génation des oléfines. En effet, sachant que I’énergie de résonance peut se
mesurer a l'aide de la différence de chaleur d’hydrogénation entre le
composé considéré et le composé de base qui lui correspond, on s’explique
notamment la raison pour laquelle la chaleur d’hydrogénation de 1’éthyléne
est supérieure & celle des oléfines supérieures. On consultera, & cet égard,

TaBLE (2, IIT)

Valeur de quelques chaleurs de réaction relatives hydrogénation en phase gazeuse
aT=82°CetP=1 arm.

Composé Formul —4H Référence
" € kcal/mole  bibliographique
éthyléne CH,=CH, 32,82 [47]

s

Oléfines possédant un carbone monosubstitué, associé 3 une double liaison

propyléne CH,—CHCH, 30,12 [48]
buténe-1 , CH,—=CHCH,CH, 30,34 (48]
hepténe-1 CH,=CH(CH,),CH, 30,14 [49]
3,3-diméthylbuténe-1 CH,=CHC(CH,), 30,34 (197
acide acrylique (*) CH,=CHCOOH 30,35 {88]
styréne (**) CH,=CH(C,H,) 28,6 [671

Oléfines possédant deux substitutions au voisinage immédiat de la double liaison

isobuténe CH,—C(CH,), 28,39 [48]
CH,=CCH,(C,H;) 28,49 {49]

2-méthylbuténe-1

trans-buténe-2 CH,CH=CHCH, 27,62 [48]
cis-buténe-2 CH,CH=CHCH, 28,57 [481
acide métacrylique (*) CH,=C(CH,)COOH 28,24 [88]

(*) En phase liquide, a 25 °C.
(**) En partant de I'éthylbenzéne.
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la table (2, III), qui permet, en outre, de remarquer que la valeur de la
chaleur d’hydrogénation des alpha-oléfines ayant un seul radical alkyl
substitué sur I'atome de carbone non saturé, est supérieure aux valeurs
correspondant a des oléfines ayant deux radicaux liés aux carbones non
saturés. La valeur assez faible de la chaleur d’hydrogénation du styréne
en éthylbenzéne, par comparaison avec tous les autres oléfines ne possé-
dant qu’un radical substitué, est due au fait que le doublet » matérialisant
la double liaison est conjugué au noyau aromatique.

I1 convient aussi de mentionner que, si le noyau de tolu¢ne est attaqué
plus rapidement que celui du benzéne par les réactifs accepteurs d’électrons
— en particulier, lors des réactions de nitration — ceci est dii a Paugmen-
tation de la densité électronique, provoquée par la présence du radical
méthyle.

Une raison analogue permet d’expliquer pourquoi le propyléne est
plus actif que I’éthylene, de méme que I'isobuténe est plus réactif que le
buténe-1, dans les processus mettant en jeu un mécanisme de type
cationique.

Cette réactivité est, en outre, influencée par ’effet de donneur d’élec-
trons que posséde le radical méthyle, ce qui engendre une polarisation du
noyau de toluéne et de la double liaison du propyléne.

On peut, cependant, expliquer I’effet des radicaux alkyls sur la valeur
de la réactivité chimique, sans introduire la notion d’hyperconjugaison —
telle qu’elle est définie par MULLIKEN —. De nombreux auteurs estiment
méme que ’hyperconjugaison ne joue pratiquement aucun rdle, lorsqu’il
s’agit de molécules neutres [17].

Le cas des paraffines et des oléfines cycliques est également intéres-
sant. Les données qui sont présentées a la table (11, II), permettent
notamment de conclure que les cycles saturés a trois atomes de carbone
sont thermodynamiquement moins stables que les cycles saturés a six
atomes. En effet, les paraffines cycliques possédant un noyau constitué
par trois atomes de carbone — tel, le cyclopropane — subissent de fortes
distorsions, par comparaison avec les angles de valence qui correspondent
a la configuration normale du carbone tétraédrique — soit 109°28’,

Les noyaux a six atomes de carbone qui constituent les paraffines
cycliques correspondent, par contre, & des angles de valence trés proches
de la valeur normale.

De méme, dans le cas des oléfines cycliques, les cycles hexéniques ont
une stabilité plus grande que celle des cycles penténiques.
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5. Stabilité relative des radicaux libres et des ions. Les énergies
de liaison et leur application a I'étude des réactions chimiques.

Les phénoménes de stabilisation étudiés au paragraphe précédent ne
s’appliquent pas seulement aux molécules ; ils se rencontrent également
dans le cas des ions et des radicaux libres. Provenant d’une délocalisation
des électrons, ces phénomeénes mettent en jeu les notions de résonance et
de mésomérie. La résonance est une représentation émergétique, tandis
que la mésomérie souligne les conséquences sur la structure.

La nature acide des corps organiques a groupe carboxyl et du phénol
doit, notamment, étre attribuée & des phénomeénes de ce genre. Il y cor-
respond, en effet, une possibilité de résonance entre différentes formes
du type suivant :

o ol
/0! 9!
R—C _ «~—— R—C ,

ou, mieux encore :

De méme :

Dans ce cas également, la charge négative est délocalisée.

Les carbocations constituent, eux aussi, un cas intéressant de stabi-
lisation.

On sait, par exemple, que la charge positive des ions de ce signe,
obtenus a partir des hydrocarbures, a tendance a4 se concentrer sur
Patome de carbone le plus substitué. De fait, les carbocations tertiaires

sont plus stables que leurs homologues secondaires, lesquels sont eux-
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mémes plus stables que les carbocations primaires. Ainsi, I'ion H3C6CH3
CH;
est-il beaucoup plus stable que lion éHzCHCH3.
CH;

L’interprétation de ces résultats fait simultanément appel a la méso-
mérie, a la notion de charge induite et aux conditions stériques.

Dans le cas du carbocation tertiaire qu’est le butyle, induction et
mésomérie se conjuguent pour assurer la stabilité de I'ion. Cependant, les
facteurs stériques ont leur importance dans la valeur relative de la stabi-
lité des carbocations : notamment, ceux-ci ne peuvent étre & peu pre
stables que s’ils correspondent & une structure plane. Cette condition
est vérifiée pour le butyle, radical tertiaire dont les trois valences relatives
a Patome central sont situées dans un méme plan et orientées a 120° les
unes par rapport aux autres. Ceci correspond a un éloignement des groupes
méthyles — lorsque 1’on prend pour référence les conditions de structure
tétraédrique, donc des angles de valence égaux a 109°28" - ; c’est une
cause supplémentaire de stabilité pour I'ion considéré.

4+
Cette valeur relativement élevée de la stabilité du cation CH3C’JCH3

CH,
permet d’expliquer pourquoi P'isobuténe réagit particulicrement bien dans
les processus de polymérisation faisant appel a un mécanisme cationique.
On réalise industriellement la préparation d’une gomme synthétique en
créant un copolymére de I'isobuténe avec lisopréne, ce dernier composé
n’intervenant qu'a 2-3 %  dans la réaction qui s’effectue & — 100 °C
environ. La réaction est déclenchée par l'acide de LEwis, activé par
certains corps a I’état de traces — notamment un mélange AICl; + HCI,
qui fournit Plion complexe [AICL,]— H+, qui peut réagir dans

CH,4
T
ces conditions, avec l'oléfine pour engendrer le cation CH3—C , sur

CH;
lequel viennent se greffer successivement les molécules de monomeére.

La valeur élevée de la stabilité relative des carbocations, dont la
charge positive est localisée sur I'atome de carbone le plus substitué,
explique notamment le fort pourcentage de propyléne formé par cracking
des paraffines, lorsque le processus est réalisé en présence de catalyseurs
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ayant un caractére acide, tel SiOp et AlQj. L’explication donnée aux
phénomeénes peut étre résumée comme suit :

+ +
H,CCHCH,CH,CH,CH,CH,R — H,CCH=CH, + CH,CH,CH,CH,R
(I (11)

+ +
CH,CH,CH,CH,R — H,CCHCH,CH,R
(II) (I1I)

+ +
H,CCHCH,CH,R — H,CCH=CH, + CH,R, etc.
(I1I)

L’ion (I) provient de lactivation du carbure saturé sous I'influence d’un
catalyseur a caractére acide ; il subit une rupture de la chaine des carbones
en position 8 par rapport & I'atome de carbone oi la charge se trouve
localisée. Cette scission engendre la formation d’une molécule de propyléne
et du carbocation (II). Ce dernier s’isomérise en un. ion (III), dont la
forme est plus stable puisqu’elle correspond & une charge localisée sur
Patome de carbone le plus substitué. La scission de I’ion (III) engendre
a son tour la formation d’une molécule de propyléne et la réaction peut se

produire a nouveau selon le méme schéma.

Les processus de cracking thermique des carbures saturés, qui sont
basés sur des phénomenes mettant en jeu des radicaux libres, favorisent,
par contre, la formation de ’éthyléne par rapport & celle du propyléne.

L’¢étude des phénoménes illustrés ci-dessus a un domaine d’appli-
cation particuli¢rement intéressant dans le cas des radicaux ; on peut,
en effet, en tirer de nombreuses conclusions.

Ainsi, I'échelle suivante de stabilité se comprend aisément :
J
o 7\
[ = 7 '
)
/
La délocalisation de I’électron libre se produit sur un nombre maximum

de noyaux aromatiques dans le cas du radical correspondant au triphényl-
méthane.

o
/

1
m—a—iz
A
“ )

\]
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Les phénoménes dus a la présence de groupes CHj; et étudiés dans
le cas des carbocations peuvent également se manifester dans le cas des
radicaux libres.

CH,

: : !
De fait, le radical libre / \—C- est plus stable que le radical
CH, = |

I CH,
@—OH, étant donné la présence des deux CH; et du noyau’

|
CH,

aromatique liés & I'atome de carbone oil est localisé ’électron libre.

Comme principe général, on peut admettre que les radicaux les plus
stables correspondent & la présence d’un électron libre sur un atome de
carbone voisin d’un noyau aromatique, d’un atome de carbone intéressé
par une double liaison, d’un hétéroatome possédant un doublet 7t ou d’un
groupement méthyle,

Ces observations suffisent a expliquer les valeurs relatives représen-
tant I'énergie de liaison des composés organiques.

L’énergie de liaison est, par définition, la quantité d’énergie néces-
saire pour aboutir a la dissociation homolytique d’une liaison donnée.

Ainsi, I’énergie de dissociation d’une liaison primaire C—H, dans le
cas du méthane, est égale & la variation d’enthalpic AH fournie lors de
la réaction de scission suivante :

(36, III) CH, - CH; + H .

Cette définition a pour conséquence que la valeur de l'énergie de
liaison dépend de la stabilité du radical formé par scission de la liaison
considérée.

Dans le cas de lisopropylbenzéne, par exemple, énergie de disso-
ciation de la liaison C—H du carbone tertiaire est inférieure & celle qui
correspondrait aux liaisons C—H des carbones primaires, puisque le

CH, CH,
eat ¢ N _d e ) |
radical UC- est plus stable que le radical \ / —CH .

— | |
CH

CH,

De méme, dans le cas de ’acétaldéhyde, I’énergie de dissociation de
la liaison C—H du groupement aldéhyde est plus faible que celle des
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liaisons C—H du méthyle, conformément au fait que le radical libre
CH;CO est plus stable que CH.CHO.

Ces considérations expliquent également la maniére souvent sélec-
tive selon laquelle un réactif intervient vis-a-vis d’'un méme type de liaison
— par exemple C—H, s’il s’agit d’une molécule organique —; cette
sélectivité correspond normalement a la liaison pour laquelle I’énergie de
dissociation est la plus faible.

On trouvera quelques valeurs se rapportant aux énergies de disso-
ciation des liaisons organiques a la table (3, III).

TABLE (3, III)

Energies de dissociation homolytique des liaisons C—H relatives z}i _quelqu.es _compos}é's

a l'état gazeux. Les valeurs sont exprimées en kcal/mole ; I’{zstertsqu,e indique qu’xg

s'agit du résultat de méthodes de calcul indirectes, dont le résultat n’est donné qu’a
titre indicatif (*).

Réf. bibliogr. Réf. bibliogr.

— 101 95
CH,—H [95] @—H Lo (95]
CH,CH,—H 98 [95]

— 95

CH,CH,CH,—H 95 (951 @c}{,—}[ 77,5 [95]
CH,CHCH, 89* [95]

]
o H CH,

I

(CH,),C—H 85*% [95] @(IJ—H 74 [961
CH,—H 85% [51] CH,
HC=C—H 121* [95] CH,=CH—H 104* 1951
CH,CO 85* [95] CH,CH=CH—H 103 (871

i

H CH,—CHCH,-H 77 {951
H—CH,CHO 90-95 (871

(*) Se reporter & I'ouvrage de STEACIE [91] et & celui de CoTTRELL [13].

L’énergie correspondant aux liaisons C—H du méthane et de ’éthane
est relativement élevée ; elle est supérieure a celle des liaisons du groupe-
ment CH> du propane ou a celle de la liaison CH de l'isobutane. C’est la
raison pour laquelle le méthane ne réagit a une vitesse assez élevée avec
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I'oxygéne qu’a une température supérieure & 500 °C (%), tandis que les
hydrocarbures saturés, au dela de ’éthane, peuvent s’oxyder — méme en

Pabsence de catalyseur —— A des températures inférieures i 350 °C. Pour
ces hydrocarbures saturés supérieurs, l'action de I'oxygéne se portera de
maniere préférentielle — au moins dans un premier temps — sur les

carbones les plus substitués, étant donné la faible énergie des liaisons
C—H qui leur correspondent.

CH,
|
Dans le cas de l'isopropylbenzéne @CH , la liaison C—H qui
. |

CH,
correspond au carbone tertiaire a une activité relativement élevée, surtout
lorsqu’on la compare a celle des autres liaisons de la molécule. I’oxydation
peut étre obtenue dés 130 °C environ ; elle se produit avec un rendement

¢levé — de l'ordre de 90 % — et aboutit 2 la formation de I’hydro-
peroxyde de cumene, en 1’absence de catalyseur :
CH,
@(l}OOH .
¢n,

Cette dernitre réaction représente une étape importante du procédé de
fabrication de phénol et d’acétone, conformément 3 la phase ultérieure de
décomposition :

CH,
|

@COOH > @OH + CH,COCH, .
|
CH,

Les données figurant dans la table (3, III) permettent aussi d’expliquer
que le toluéne s’oxyde relativement bien en acide benzoique, tandis que

N

le passage du benzéne au phénol est beaucoup plus difficile a réaliser.
L’énergie de la liaison C—H du groupement fonctionnel de ’acétal-

déhyde a une valeur assez faible et nettement inférieure & celle mise en
jeu par les liaisons du groupement méthyle ; il en résulte que I'acétal-
déhyde peut s’oxyder a faible température. Entre 50 et 70 °C, il suffit

d’opérer en présence de catalyseurs susceptibles de dissocier les liaisons

(1) Une fois déclenchée, la réaction de combustion du méthane évolue trés rapidement,
selox} un processus de formation de radicaux en chaine. Ceci est conforme & [Iaffinité
€levée des groupements alkyls vis-a-vis de I'oxygéne.
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de la fonction peroxyde pour obtenir un rendement élevé en acide acé-
tique. A température plus faible encore — soit environ 0 °C — et en
I'absence de catalyseur, on aboutit & la formation d’acide peracétique.
Dans les deux cas, I'action de 'oxygene se produit donc sur le groupement
aldéhyde. k

L’étude des oléfines est, elle aussi, fort intéressante. Ainsi, le pro-
pyléne subit I'action de ’oxygéne sur le groupe CH; — conformément aux
données de la table (3, III) — et donne naissance 4 de 'acroléine. L’oxyda-
tion catalytique de I’éthyléne — que 'on réalise 4 250-300° en présence
de catalyseurs & base d’Ag - aboutit, par contre, 4 la production d’oxyde

d’éthyléne, méme si ce dernier composé a un noyau a trois atomes,
ne se forme que difficilement.

On peut, de méme, examiner les conditions de chloruration des
oléfines. Deux réactions peuvent se produire. L’addition sur la double
liaison a lieu en particulier sous I'influence de catalyseurs ayant un carac-
tére ionique ; la réaction de substitution, elle aussi, est trés favorisée et
I'emporte sur la premiére réaction dés que la température est supérieure
a 350°. A température élevée, la réaction de substitution observée, qui est
intéressée par un mécanisme radicalaire, a lieu sur la liaison C—H 1la
moins stable. Ainsi, I'action du chlore sur le propyléne — que 1’on réalise
a Péchelle industrielle vers 525° et en l’absence de tout catalyseur —
engendre la formation de chlorure d’allyle — CH,=CHCH,Cl — avec
un rendement élevé. A plus faible température, par contre, on obtient
principalement, a 'aide de catalyseurs de type ionique, la réaction d’addi-
tion sur la double liaison, qui engendre le composé CH,CICHCICHj,.

On trouvera a la table (4, III), quelques valeurs se rapportant égale-
ment aux énergies de dissociation homolytique de composés ou radicaux
divers.

Les données qui y figurent confirment notamment ’activité élevée du
chlore et de T'oxygéne. Ces deux corps permettent d’effectuer certaines
réactions a la température ambiante et méme en I’absence de catalyseur.
Il faut conserver présent a l'esprit le fait que l'oxygéne n’agit, sur les
hydrocarbures en particulier, que par 'intermédiaire d’un hydroperoxyde
— selon la réaction RH + O; — ROOH. En conséquence, ce n’est que
la différence entre ’énergie de dissociation de O, et de —O—0O— qu’il
convient de prendre en considération. On voit également que 1’azote doit
effectivement avoir une grande inertie, du point de vue chimique. On
sait, par exemple, que ’azote ne réagit avec ’hydrogéne pour former NHj,
qu’en présence de catalyseurs et & température relativement élevée.
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TABLE (4, III)

Energies de dissociation homolytique relatives ¢ quelques liaisons mises en jeu par
certains composés en phase vapeur. Valeurs exprimées en keal.

Réf. bibliogr. Réf. bibliogr.
H—H 103 (28] H,0—CH, 83 [95]
0=0 117 [ 9] H,O—C, H, 82 {951
—0—0— 30-50 (671 H,C—n-C,H, 79 [95]
Cl—C1 57 [28] H,0—i-C,H, 75 [95]
N=N 225 [100} H,0,—C,H, 82 [95]
HO—H 116 [28] H,C,—n-C,H, 78 [95]
0C=0 127 [91} (C.H,)CH(CH,)—CH, 61 53]
C=0 256 [100] (CeHy)C-C(CH,),* 11 [107]
H,N—H 100-104  [94] H,0=CHCH,—CH, 61 [95]
H,C—=CH, 125 [13] H,C—CHO 7176 [95]
CH=CH 166 [13] H,C—OH 90 [95]

(*) 11 se produit une réaction de décomposition en solution.

Le fait que I’énergie de dissociation de la double liaison C=C soit
peu différente de celle qui correspond aux simples liaisons C—C, explique
Pactivité relativement élevée que permettent les doubles liaisons C=C.
La méme observation est encore plus valable dans le cas des triples
liaisons.

Les énergies de dissociation C~—C prennent des valeurs légerement
différentes, selon la nature du composé étudié. Ces variations résultent de
phénomeénes stériques ou de phénomeénes de résonance, qui provoquent
une stabilisation des radicaux formés lors de la dissociation. On notera,
a cet égard, la faible valeur qui correspond a I’hexaphényléthane. Clest
a partir de données de ce type que l'on parvient & mieux comprendre les
mécanismes qui se produisent, notamment, par décomposition thermique
des hydrocarbures.

11 convient de souligner que les résultats présentés dans ce paragraphe
se référent 4 une dissociation homolytique des liaisons. Les valeurs qui
se rapportent a une dissociation hétérolytique sont évidemment trés diffé-
rentes de celles indiquées ci-dessus. Ainsi, pour la réaction d’ionisation du
méthane [37] :

CH, - CH,* + H,
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on observe : AH = 333 kcal/mole ; tandis que pour l’eau :
H,0 - H* + OH;
AH = 13,5 keal/mole.

Les considérations précédentes se rapportent donc a des réactions
mettant en jeu des mécanismes concernant des radicaux et non des ions.
Prenons pour exemple le cas de ’oxydation directe de 1’éthyléne en acétal-
déhyde : la réaction se produit des 100 °C, environ ; 'action de P'oxygéne
sur I'éthyléne doit étre catalysée par PdCl,;, conformément a la nature
ionique du mécanisme mis en jeu.

6. Caractéristiques thermodynamiques des réactions de chimie orga-
nigue ne mettant en jeu qu’'un échange de groupes.

La méthode de calcul des AG° & partir des contributions propres a
chaque groupe permet de faire une remarque concernant les réactions
ou apparaissent les mémes groupes dans les réactifs et dans les produits.

Prenons pour exemple la réaction :

(37, TIT) H502©02H5 + @ =2 ©02H5.

N

Les groupes apparaissant a la fois des deux co6tés de la réaction
disparaissent du calcul de AG®, si 'on utilise pour sa détermination la
méthode de contribution des groupes. Seuls les termes correctifs prove-
nant des substitutions — conformément 3 la table (16, II) — et ceux
relatifs & la symétrie de la molécule interviennent. Il en résulte :
pour

300 < I' << 600 °K
A46G° = — 0,193 + 1,06 T — RTIn12 — RTIn2 cal/mole
et pour
600 < T < 1500 °K
AG° = — 0,615 — 0,028 T — RTIn12 — RTIn2.

Tant que la température est relativement peu élevée, AG° demeure

" proche de zéro, pour la réaction considérée. Ceci implique que la réaction
subit un équilibre. C’est la raison pour laquelle la production d’éthyl-

benzeéne, faite a partir du benzéne et de 1’éthyléne, et catalysée a Paide

des catalyseurs FRIEDEL-CRAFT, est accompagnée du recyclage du diéthyl-

benzéne qui se forme en méme temps ; en effet, le diéthylbenzéne recyclé
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peut réagir avec le benzeéne en donpant naissance 3 une quantité supplé-
mentaire d’éthylbenzéne, conformément a (37, III).

On observe parfois que, bien que les groupes présents dans les
réactifs et dans les produits ne s'éliminent pas deux a deux, les contri-
butions qui leur sont relatives, se compensent 3 peu prés; c’est notam-
ment le cas de la réaction suivante :

CHCL, + CH,Cl = 2 CH,Cl,,

Il lui correspond donc une valeur de AG® trés faible — de l'ordre de
1 kcal/mole — ; on détermine que AH® a également une valeur légérement
supérieure a 1 kcal/mole. '

7. AH° et AS° des réactions appartenant 3 une méme classe.

Autant qu’il est possible, il convient de rechercher dans les tables
les valeurs exactes des AH° et des AS° de réaction. Cependant, il est
aussi souhaitable de souligner qu’aux réactions de méme type correspon-
dent des caractéristiques thermodynamiques trés voisines. Par exemple,
on a vu, au cours du paragraphe précédent, que les chaleurs d’hydrogé-
nation des différents oléfines ont une valeur absolue de Iordre de 28-30
kcal/mole, & I'exclusion de Iéthyléne -— conformément aux données de
la table (2, III).

La chimie organique abonde en cas de ce type; notamment, les
réactions d’hydratation des oléfines légers en alcools secondaires corres-
pondent & AH ~ — 9000 cal/mole, tandis que la déshydrogénation des
alcools, au dela du méthanol, en aldéhydes ou en cétones met en jeu des
AH compris entre 14 000 et 17 000 cal/mole.

Les réactions qui suivent, sont relatives a la chloruration du méthane
et ont des caractéristiques thermodynamiques trés proches :

4H® (M) 48° (M)

kcal/mole - cal/mole °K
CH, -+ Cl, = CH,Cl 4+ HCl — 23,77 -+ 2,8
CH,Cl + Cl, = CH,CI + HCI — 23,46 + 0,04
CH,Cl + Cl, = CHCl, -+ HCl — 25,06 —2,49
CHCl, 4+ CI, = CCl, <+ HO — 23,56 — 5,58

(1) Ces vgleugs, calculées par Rossini [80], correspondent & T = 25 °C et impliquent
g!;e clhaque réactif ait comme état de référence celui qui se rapporte aux gaz pour
=1 atm.
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Ceci explique pourquoi il n’est pas possible d’obtenir isolément un
dérivé chloré du méthane par la réaction de chloruration du méthane. On
observe un phénoméne analogue dans le cas de la préparation de I'éthyl-
benzéne par alkylation du benzéne avec I'éthyléne ; il se forme, en effet,
non seulement de I’éthylbenzeéne, mais aussi des polyalkylbenzénes, par
suite des réactions successives d’alkylation des alkylbenzénes moins sub-
stitués.

Cette analogie de nature thermodynamique se traduit souvent dans
la pratique par des réalisations industrielles similaires. Ainsi, les réactions
de déshydrogénation du n-buténe en butadiéne, de I'éthylbenzéne en
styréne et des 2-méthylbuteéne-2 et -1 en isopréne, ont des caractéristiques
thermodynamiques trés proches. Ces réactions sont conduites, industriel-
lement, & une température du méme ordre de grandeur — soit 600° —,
a l’aide des mémes catalyseurs, dans le méme type de réacteurs ; la chaleur
nécessaire a la réaction est fournie d’une maniére identique, c’est-a-dire
par mélange au fluide entrant dans les réacteurs, de vapeur surchauffée

N

a une température supérieure a celle de la réaction.

Les données relatives aux phases successives de la chloruration du
méthane permettent d’observer que les AS° correspondantes ont toutes
une valeur relativement faible. A45° dépend, en effet, principalement de
la variation du nombre des molécules a P'état gazeux qui prennent part
a la réaction ; lorsque le nombre de molécules s’accroit, il en est de méme
en ce qui concerne le désordre moléculaire et, par conséquent, I’entropie.
Les réactions de chloruration considérées ci-dessus ont lieu sans qu’il se
produise de variation du nombre des molécules ; de fait, les 4S° corres-
pondantes ont une valeur faible.

Dans le cas des réactions qui se produisent en phase gazeuse et qui
sont accompagnées d’une augmentation d’une molécule, 45° a générale-
ment une valeur de Yordre de 20-30 cal/mole°’K — ce qui correspond
a une unité d’entropie — ; tandis que les réactions accompagnées d’une
diminution d’une molécule sont associées a une valeur de AS° de méme
grandeur mais de signe opposé.

8. Processus électrolytiques ; calcul des potentiels normaux a appli-
quer aux cellules.

Lorsque l'on est en présence de réactions dont AG° > 0 pour
lesquelles, ne serait-ce que pour des raisons pratiques, il n’est pas pos-
sible ou convenable de rendre négatif AG° en jouant sur la température,

i

2
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ou de rendre négatif 4G en jouant sur la pression, il faut fournir au
systtme un apport d’énergie qui, s’il ne correspond pas a une variation
de volume, doit étre d’origine électrique ou photochimique.

On se reportera, 4 cet égard, aux relations (21, I).
Soit, par exemple, la réaction suivante :

(38, III) - NaCl + H,0 —» NaOH + 31 Cl, + 1 H,.

Les données figurant a la table (18, II) permettent d’établir les valeurs
suivantes, pour T = 25 °C:

AGFE, = — 93939 cal/mole;
AGYl, = — 56690 cal/mole;
AGRBEE S, —1 = — 100184 cal/mole.

11 en résulte, pour la réaction considérée :

AG e = - B0445 cal/mole.

Cette réaction devient possible, et méme réalisable & I’échelle indus-
trielle pour la production de NaOH et de Cl, si la valeur élevée et positive
de AG° est compensée par un apport d’énergie sous forme électrique, de
sorte que :

(39, III) — AG° —~ L, = — AG° — nF E° > 0,

~

ol :
F = 96493,5 coulombs/équivalent-g; la valeur approximative
96500 suffit généralement pour parvenir a une précision suffisante ;
E° = la tension aux bornes, exprimée en volts ;
n = le nombre de charges mises en jeu par la réaction ;
L, = le travail effectué par le systéme ; il s’agit ici d’un travail de

signe négatif.
Dans le cas considéré, n — 1 ; il en résulte, a 25 °C:

LA 50455 X 3600
(40, 1II) E = =

= 2,2 volt.
F 860 x 96500

La tension standard E° représente la différence de potentiel qu’il
convient d’appliquer aux bornes d'une cellule réversible, maintenue &
25 °C et contenant chacun des réactifs prenant part a la réaction dans les
conditions d’activité unitaire, pour que le systeme parvienne a I’équilibre
thermodynamique.
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La différence de potentiel qui est, en fait, appliquée aux bornes de
la cellule, est toujours supérieure a la valeur de E° qui correspond a la
température opératoire. En effet, dans le cas des cellules utilisées prati-
quement, il faut toujours compenser les chutes de potentiel ; celles-ci ont
une influence plus importante que celle de Dactivité des réactifs, qui ne
sont pas forcément présents a l’activité unitaire. L’origine de telles chutes
de tension est multiple : elle met en cause la résistance électrique des
€lectrolytes, des diaphragmes — le cas échéant —, des électrodes et des
circuits d’alimentation ; elle met également en cause des phénomeénes de
surtension qui se produisent parfois a la surface des électrodes.

Ces considérations seront développées dans le cadre de I’étude des
critéres permettant de conduire des processus €lectrochimiques.

Il convient, dans le cadre du présent paragraphe, de noter également
que la valeur de E°, déterminée par la relation (40, IIT), diminue généra-
lement, lorsque la température s’éléve ; en effet, les réactions utilisées pour
Iélectrolyse correspondent le plus souvent i des AG®° qui- diminuent, lors-
que la température croit. C’est la raison pour laquelle certains procédés
- industriels de décomposition électrochimique de I'eau sont menés & une
haute pression partielle de la vapeur d’eau — c’est-a-dire 3 température
relativement élevée —. La différence de potentiel 2 appliquer aux bornes
des cellules est, dans ces conditions, inférieure a celle mise en jeu par les
procédés fonctionnant a la pression atmosphérique. Les gaz ainsi produits
sous pression sont tout particuli¢rement avantageux, lorsque leur utilisation
ultérieure implique des pressions supérieures 2 la pression atmosphérique.

L

CHAPITRE IV

PROPRIETES DES GAZ REELS
ET DES LIQUIDES PURS ;
EQUILIBRES CHIMIQUES ET CHALEURS
DE REACTION DES SYSTEMES REELS
EN PHASE GAZEUSE

1. Introduction.

Le comportement des systémes, tels qu’on les rencontre dans un
contexte industriel, s’écarte notablement des conditions idéales, en parti-
culier s’il s’agit de fluides.

Les propriétés caractérisant I’état molaire — volume molaire, chaleur
molaire, enthalpie, entropie, énergie interne — ou I’état partiel molaire —
lorsque l'on considére un mélange —, peuvent différer sensiblement de
celles qui correspondent a I’état parfait.

On ne parvient, le plus souvent, & une détermination suffisamment
précise des propriétés physiques et thermodynamiques qu’en disposant
de données relatives aux corrections & introduire dans les calculs.

Ces données s’établissent dans le cas des gaz et des liquides purs,
grice & certaines méthodes d’un emploi trés général et qui font seulement
appel & quelques tables ou diagrammes. Dans ce domaine, les données
les plus précises et les plus pratiques sont, actuellement, celles qui ont été
rassemblées par HOUGEN, WATSON et RagaTz [40]. .

L’étude quantitative des syst®mes gazeux, qui s’écartent de I'état
parfait et sont composés de plusieurs substances différentes, présente, par
contre, de grandes difficultés dés que I’on recherche des résultats précis ;
il en est évidemment de méme en ce qui concerne les équilibres chimiques
se produisant au sein de tels systémes. Il est exceptionnel de pouvoir
déterminer & l'avance des valeurs qui soient entiérement satisfaisantes.
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2. Les équations d’état des gaz réels & I'état pur.

Différentes équations d’état ont été proposées pour représenter les
caractéristiques des gaz purs dans les conditions réelles s’écartant du
domaine d’application des lois relatives & I'état parfait, notamment par
VAN DER WAALS, BEATTIE-BRIDGEMAN, BENEDICT-WEBB-RUBIN, RED-
LICH-KWONG, MARTIN-HoU... On trouvera une étude critique de ces équa-
tions dans ’ouvrage de REID et SHERWOOD [771.

Si 'on exprime par v le volume molaire d’un gaz, sa pression peut,

notamment, étre exprimée par une fonction des différentes puissances
de 1/v{7]:

RT
(1, 1IV) P = (1_;.3.;__0_4__”)
v v?

v

B, C, ... sont appelés les coefficients de second, troisiéme ordre... ; ils ne
dépendent que de la température.

Ces différentes relations ne peuvent étre utilisées que si 'on connait
fa valeur des coefficients qui y apparaissent ; ceci n’est malheureusement
pas toujours le cas. On trouvera, cependant, les données relatives 4 de
nombreux. hydrocarbures — en particulier dans I'ouvrage d’EDMISTER
[20bis] — ou apparaissent les valeurs de P, V, T, les diagrammes de
Mollier et les coefficients de fugacité et d’activité.

La relation suivante, qui a le mérite d’étre simple, est souvent uti-
lisée :
2, 1IV) Pv = z2RT,
ou :

P = la pression ;

v = le volume molaire du gaz considéré ;

Z == le coefficient de compressibilité ;

R = la constante des gaz ;

T = la température absolue, exprimée en °K.

On détermine facilement la valeur de z & partir de données expéri-
mentales. Cette valeur est connue avec une bonne précision pour la plu-
part des gaz les plus fréquemment étudiés. On peut toujours en obtenir
une approximation satisfaisante dés qu’on dispose d’un couple de valeurs
T, P — ainsi que nous le verrons au cours du prochain paragraphe —.

Dans le cas des gaz parfaits, z a évidemment pour valeur 1.
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3. Etats correspondants. Coefficients généralisés de compressibilité.

La valeur du coefficient de compressibilit¢ dépend du gaz pur
considéré, de la température et de la pression ; on peut donc écrire pour
un gaz donné :

(3; IV) 2, = zi(T: P)-

On observe expérimentalement que les caractéristiques P, V et T
d’a peu pres tous les gaz, ont des valeurs analogues, lorsqu’on les rapporte
a une méme température et & une méme pression réduite. En conséquen.ce,
on dispose d’une fonction indépendante de la nature du gaz — du moins
en premiere approximation — en définissant la relation (3, IV) a partir
de la température et de la pression réduite.

Les parameétres T, et P, sont donnés par les relations :

T p P
= et = —
(4, IV) T, T, =
ou: - o
T, et P, = respectivement, la température critique — exprimée en

°K — et la pression critique du gaz considéré.

On congoit Yimportance de cette propriété des gaz réels, qui permet
— en effet d’utiliser une méme expression approchée quel que soit le
gaz considéré. Cette expression est appelée « équation généralisée ».

On nomme états correspondants les états ayant les mémes coordon-
nées réduites.

Il a été proposé [62], [59], pour limiter Pimportance des erreurs
introduites en appliquant I'équation généralisée, d’exprimer cette équation
non seulement en fonction de T, et P., mais aussi en fonction d’un troi-
siéme parameétre — par exemple, le coefficient de compressibilité rapporté
aux conditions critiques :

PC vv
(5, IV) = prp T,

Si la régle relative aux états correspondants était rigoureusement
vérifiée, z, aurait la méme valeur pour toutes les espéces chimiques ; en
fait, on observe des valeurs qui sont approximativement comprises entre
0,2 et 0,3. Ces résultats s’obtiennent notamment en examinant les tables
(1,IV) et (2,1IV).
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i s
TABLE (1, 1V) | F /
Valeur du coefficient de compressibilité, z., dans les conditions critiques, I'::: /
d’aprés HOUGEN, WATSON et RAGATZ 40]. F
i e i: j/‘?/ °}°7/ y/ /cy
2 4
Acide cyanhydrique 0,18 ; I'f: / / /
8 o /
Eau 0,232 af / / V4
Acétone, ammoniac, esters, alcools 0,24.0,26 { If E 7 /’
60 % des corps, en particulier les hydrocarbures 0,26-0,28 °F //
0,, N,, CO, H,S, CH,, C,H,, Ar, Ne 0,28.0,30 -F /| A= %
o F
H, 0,304 10F ] 77 4
1 = 7 7 —
s FL \\'k §§\ Tr=200 ] /7 /
a Y | 9o . |
. . . -F \\\ \\\: 18, _—_::—-/ﬁ¢ A A A
On dispose donc, pour tous les gaz, de la formule approchée sui- osh \ R 7 A 7 7
vante : B\ \ SN T 7 1 / S
(6, IV) e=uT, P, z,). HA NN ~le | 7 ;
| | o | HR N L LA SRR .
La connaissance de cette fonction assure Ia détermination du coeffi- ek vz 1
. T . . . “ T og
cient de compressibilité, pourvu que T, P, et z, soient donnés ; de ce fait, 2 ooFo%) \\ » 7' // 1
tout probléme impliquant la détermination d’une des grandeurs P, vou T o 0%t \ o] 1
- . N . , € 3 ]
— qui apparaissent dans (2, IV) —, 2 partir des deux autres, est résolu. aFisa \ \ \ %/
z | ! / 10 =
| o6 / y i ——1~%T
TaBLE 2,1V) SR TRVAN L;/ 7 AN S ey
Température d’ébullition pour P — 760 mm Hg, et valeurs critiques de quelques °E \ y///;/ 095 \\\ I e
3 3 | - i€ -
corps, d’aprés [33] et Pouvrage de SMITH et VAN Ness [90]. } o,:: ; \ ] //% 7 3 \\§ Y
T 4, °C T, °K P, atm ER } . ; \ \ 7 // 7 T - \\\ .
oaf A y osf e
Carbures saturés ‘ :E \ / 1ol 2
Méthane — 161,5 191 45,8 0,290 “F s /1 8% E h
Ethane — 88,3 305 48,2 0,284 o03f / /. o o7F ]
Propane — 42,17 369 42,0 0,276 :E / E A
n-butane — 0,50 426 36,0 0,274 FT o E AA
Isobutane — 11,72 407 37,0 0,282 ok osf \%
n-pentane 36,2 470 33,3 0,268 s F i E
Isopentane (2-méthylbutane) 28 461 32,9 0,268 E E clonbie
Néopentane (2,2-diméthylpropane) 9,5 434 31,6 0,268 07 = osbtiinilie .Ds. il .“. L .05, o .c s. ' .m. . o ]
n-hexane 69,0 508 29,9 0,264 W F o ez o -
n-heptane 98,427 540 27,0 0,260 B
n-octane 125,8 569 24,6 0,258 ?;// lllIIIIIIIIlIIlllllIIH\‘IIIILIllII|IIl]l|l|(JlIlIlHII|1I|lllltllllalo
OO;‘;;I;’Ilza552245532455424555246&6245572455824559246
Oléfines Pr
Ethyléne — 103,9 283 50,0 0,268 - . . .
Propyléne ~— 47,0 365 45,6 0,276 . énéralisé se rapportant au coefficient de compressi-
. (1,1IV). — Diagramme généra . el — ,
Buténe-1 — 6,26 420 39,7 0,276 lgill‘;té( z :)Pv/RT, pour les gaz et les lgll'mges a);?rnt dé; :a(l):jlzs Ci:rfdig:lzgersang::s
s ‘ Y i jons, a été établi a par
(voir suite) 1 valable aux falble?’ofl:rer?;ce’n d’HOUGEN, WATSON et RaGaTz [40].
]
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TaBLE (2, IV, suite)
T 4, °C T, °K P, atm -z
Autres comiposés organiques
Acétyléne — 83,6 (a) 309 61,6 0,274
Acétone 56,5 509 46,6 0,237
Acide acétique 118,1 595 51,1 0,200
Alcool éthylique 78,5 516 63,0 0,249
Alcool méthylique 64,65 513 78,5 0,220
Benzéne 80,099 562 48,6 0,274
Butadiéne-1,3 — 4,41 425 42,7 0,270
Cyclohexane 31,4 553 40,0 0,271
Chlorure de méthyle — 24,22 416 65,9 0,276
Dichlorofluorométhane {Fréon-12) — 28 385 39,6 0,273
Diéthyléther 34,6 467 35,6 0,261
Méthyléthylcétone (2-Butanone) 79,6 533 39,5 0,26
Oxyde d’éthyléne 10,7 465 71,0 0,25
Toluéne 110,626 594 41,6 0,27
Trichlorofluorométhane (Fréon-11) 24,1 471 43,2 0,277
Trichlorofluoroéthane (Fréon-113) 45,8 487 33,7 0,274
Eléments
Argon —- 185,7 151 48 0,291
Azote — 195,8 126 33.5 0,201
Brome 58,78 575 102 0,307
Chlore — 34,6 417 76,1 0,276
Hélium — 268,9 5,3 2,26 0,300
Hydrogéne — 252,8 33,3 12,8 0,304
Néon — 245,9 44,5 26,9 0,307
Oxygeéne — 182,96 155 50,1 0,29
Mercure 356,58 1718 > 200
Autres composés minéraux
Acide chlorhydrique — 83,7 325 81,5 0,266
Eau 100,000 647 218 0,23
Ammoniaque — 33,35 406 111 0,242
Anhydride carbonique — 78,5 (b) 304 72,9 0,276
Anhydride sulfurique 44,8 (c) 491 83,8 0,262
Anhydride sulfureux — 10,0 430 77,8 0,268
Hydrogéne sulfuré — 61,8 (d) 374 88,9 0,284
Oxyde d’azote (NO) — 151,8 179 64 0,25
Oxyde de carbone — 190 134 34,5 0,294
(a) sublimation; T fusion = — 81,8 °C.
(b) sublimation; T fusion, pour 5,2 atm — — 56,5 °C.

(¢) T fusion — 16,83 °C.
(d) T fusion = — 82,9 °C.
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On trouvera, a la table (2, IV), les valeurs critiques relatives A cer-
taines substances. Dans cette table, figurent non seulement la température
la pression et le coefficient de compressibilité dans les conditions critiques,
mais encore la température d’ébullition 3 la pression de 760 mm de Hg.

>

Certains auteurs ont proposé des relations ayant un caractére tres
général, pour la détermination plus ou moins approchée de T, et de P,.
On consultera; a ce sujet, par exemple I'ouvrage de HOUGEN, WATSON et

RaAGaTz [40] et celui de REID et SHERWOOD [77].

La figure (1,1IV) représente la fonction (6, IV), considérée pour
chaque valeur de z,.

Les diagrammes de la figure (1, IV), qui sont tirés de I'ouvrage de
HOUGEN, WATsON et RaGaTz [40], ne sont directement applicables qu’a

une substance pour laquelle z, = 0,27. Selon HOUGEN, WATSON et RaA- .

GATZ, il convient d’utiliser la formule suivante, au cas ou il correspond a
la substance considérée une valeur de Z. autre que 0,27 :

(7, IV) z2 =24 D(z,— 0,27);
ou :

z = le coefficient de compressibilité & déterminer ;

Z = le coefficient de compressibilité correspondant 3 z, — 0,27 et

N

rélié a T, et P, grice aux diagrammes de la figure (1,1V) ;

D = D, ou D,, selon que z, > 0,27 ou < 0,27. D, et Dy sont des
coefficients dont on trouvera la valeur dans la table présentée avec les
diagrammes de la figure (1, V).

Z, = le coefficient de compressibilité correspondant au point critique
du gaz considéré. :

Les valeurs de D, et de D, données par les tables (1, IV),
se rapportent & P, = 1,2. Si P, > 1,2, on ne peut utiliser ces valeurs
qu’avec la condition supplémentaire : T, > 1,2 ou, pour les liquides,
T, < 0,8. Lorsque T, est comprise entre 0,8 et 1,2, les données sont trop
imprécises pour étre utilisables.

L’allure des courbes représentées 3 la figure (1, IV) permet de noter
que z tend vers 1, lorsque la pression diminue. De plus, indépendamment
de la valeur de P,, z tend vers 1 lorsque la température croit. On sait,
effectivement, qu’a pression suffisamment basse ou & température suffisam-
ment élevée, tout gaz tend vers un comportement idéal. Au milieu de la
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A
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100 Loi des gaz pai faits
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§ so Equation d
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g ]Darfa/ts |
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Pression
FiG. 2,1V). — Ecart, exprimé en pourcentage, entre les valeurs

expérimentales et celles obtenues en partant de certaines équa-

tions d'état, d’aprés Comines [12]. Ces valeurs se r?’ppor\tent

aux coefficients de compressibilité de 1’azote et de 1’éthyléne,
a 50°C.

courbe de saturation, z présente une discontinuité pour une certaine valeur
de P, — ceci étant valable quel que soit T, —,

En phase gazeuse, z est < 1 dans tout l¢ domaine correspondant a
T, < 2 et P, < 8. Lorsque P, > 8, z devient supérieur a 1.

L’importance de Perreur commise en appliquant les données de la
figure (1, IV) varie d’un gaz 3 l'autre ; elle est pratiquement nu.lle, 19r'sque
la pression est faible, et croit jusqu’a 2,5 % au voisinage du point critique.
Elle peut atteindre 2 % aux pressions élevées.

Les valeurs indiquées a la figure (1, IV) permettent également de
déterminer la densité des liquides en fonction de T et de P. Cependant,
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les résultats ainsi obtenus sont nettement moins précis que ceux obtenus
par la méthode que nous verrons au cours du prochain paragraphe.

Enfin, on peut tirer de la figure (1, 1V) les valeurs de z qui corres-
pondent aux conditions de saturation ; on trouvera des valeurs plus pré-
cises dans 'ouvrage de HOUGEN, WATSON et RagaTz [40].

La figure (2, IV) permet de montrer, en prenant pour exemple deux
gaz différents, les erreurs qu’introduisent les diverses lois d’état par rap-
port a la valeur expérimentale du coefficient de compressibilité. La
méthode basée sur les états correspondants présente les résultats les plus
satisfaisants, méme pour des valeurs de la pression relativement élevées.

4. Densité des liquides purs.

Les données présentées au paragraphe précédent permettent de
déterminer la densité des liquides en fonction de T et de P. On aboutit
ainsi & des résultats trés peu précis. Une valeur plus précise s’obtient,
lorsqu’on dispose de la mesure de la densité & T et P données et que I'on
consulte les diagrammes relatifs a la densité réduite. Cette derniére gran-
deur est définie comme il suit :

8, Iv) 0 =—;

N

ou :
pr = la densité réduite ;
p = la densité correspondant aux conditions étudiées ;
p. = la densité critique.

Les valeurs prises par p, a diverses températures 7', et diverses pres-
sions P,, sont présentées a la figure (3, IV), pour z. = 0,27. Les données
qui se rapportent a des substances ayant un z. 2= 0,27, sont obtenues a
Paide des paramétres D, et D,, présentés également a la figure (3, IV).

On utilise & cet effet une relation semblable a (7, IV).

N

La détermination de la densité p; & T», P» s’effectue a partir de la
valeur p; relative a Ty, P, selon la relation :

e _ o
e, o,

9, IV) = 0,

Connaissant p,, et p,,, grice a la figure (3, I'V), on peut donc calculer
p2 sans avoir a déterminer p..

Pr

40

39

3.7
EY
ELS
34
33
32
3,1
3.0
29

28

27

liquides auxq}lels correspond z. = 0,27. Ces résultats, valables aux faibles pressions,
ont été établis en partant des valeurs indiguées dans ’ouvrage d’HOUGEN, WATSOR
et RacaTz [40].
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F16. (3, IV). — Diagramme généralisé se rapportant a4 la densité réduite des
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5. Coefficients généralisés de fugacité des gaz purs.

Il existe une relation entre la fugacité P* d’un gaz pur et la pression
P. Cette relation définit la notion de coefficient de fugacité :

(10, IV) P'=¢P.
Le coefficient de fugacité ¢ d’un gaz donné peut se calculer pour

T, P a partir des coefficients de compressibilité de ce méme gaz, s’ils
correspondent a l'intervalle de pression 0, P et 2 la température 7.

En eflet, conformément aux relations (45,1) et (49, D) il existe la
relation suivante, dans le cas d’un gaz pur:

(11, 1V) aE Y _ap) .
P RT o
En associant les relations (2, IV), (10, IV) et (11, 1IV), on obtient :
dpP
(12, 1IV) ding = (z—1) 5

En intégrant entre Pe et P, on obtient, si P. est choisie assez petite
pour que le gaz ait alors un comportement parfait, que z. = 1 et que
=1:
Pe P .
apP
(13, IV) n g = (z—1) —.
P
Ps
Tout comme les coefficients de compressibilité, les coefficients de
fugacité peuvent étre déterminés i I'aide de diagramimes, ou de tables,

dont la validité s’étend & tous les gaz et qui présentent ¢ en fonction de
T,, de P, et de z,.

Les valeurs prises par ¢ pour z. = 0,27, sont indiquées a la figure
4, IV).

Les valeurs de ¢ relatives a des substances pour lesquelles z, 3= 0,27,
s’obtiennent, selon HOUGEN, WATSON et RAGATZ, A partir de la relation :

(14, 1IV) logp = loggp’ + D(z,— 0,27);

0y

ol :
¢ = le coefficient de fugacité 4 déterminer.
¢’ = le coefficient de fugacité qui correspond 2 z, = 0,27 et qui est
rapporté a T, et P,, dans la figure (4, IV).
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D = D, ou D,, selon que z, > 0,27 ou < 0,27. D, et D, sont des
coefficients dont on trouvera la valeur dans la table présentée avec les

1 T
diagrammes de la figure (4, IV). °r { |
D doit étre utilisé avec les mémes restrictions que celles relatives a4 i
au calcul des coefficients de compressibilité. lg —|
: , o , N S S _
Si le rapport ¢/¢’ est peu différent de 1, la relation (14, IV) peut < R\ \\\\ e I ———
étre remplacée par la relation suivante : 0.;: \ i -
8 \ \\ . \ R e S S 80 1
(15, 1V) ¢ =¢ [1+ 2,303 D(z,— 0,27)1. ° s ] B
2 ) R
FINN ™
6. Influence de la pression sur: 'enthalpie, ’énergie interne, 'en- H \ \\\\ \ I s 160 |
tropie et la chaleur molaire des fluides purs n’étant pas a l'état \\\\ \ \
parfait. o) d \ ~
RC)

On trouve généralement les propriétés thermodynamiques des gaz
rapportées a 1’état de référence hypothétique, qui correspond a P* = P
= 1 atm, et a différentes valeurs de la température. Comme il a été vu
précédemment, on aboutit dans ces conditions a des grandeurs analogues
a celles qui caractérisent le méme gaz, considéré a la méme température,

o
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. ~ « P . N . PSP EEEN .z :‘,, B—
mais & une pression tendant vers zéro — c’est-a-dire considéré a I'état ' \ ] S — T
Parfait. \\ — 116
Les données relatives aux liquides sont, elles aussi, rapportées le - \ - ™
plus souvent a la pression atmosphérique. 5 \ \ | T Lio
03 +
On se rappelle avoir vu certaines méthodes de détermination des - \ \ \ | I R
grandeurs thermodynamiques cp , AH®, AG® au chapitre II ; ces méthodes B \ e \\ — | oo
se limitaient au cas des gaz parfaits et a celui des liquides purs, considérés oo\ ! B— -
. o N ” .y o o — 6
a faible pression ou a I’ébullition. - \ \ e
g I 1
Les relations (151-153, I) permettent d’établir la valeur de certaines AN ™~ e
fonctions thermodynamiques & une température autre que celles oul elles OlE N —— |
[3N . N e . I~ I 0.80
sont déja connues, du moins dans la mesure ol le gaz est supposé parfait = — !
~ 1 - g . . 2 F P T = 070
et ou 1 On en Connalt la Chaleur mOIalre Pour l,lntervalle de temperature Rl IEEEINSEREEN) l_ dad s Loy v by g by deppndpp ety dr ity i il itiia e ypet il it diig A‘ Ll

L
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=

S

considéré,

L’influence de la pression sur les propriétés thermodynamiques des
fluides purs peut étre évaluée 2 laide de méthodes de calcul trés
générales. De telles méthodes permettent de déterminer I’écart de valeur
qui sépare les grandeurs relatives & un fluide réel des grandeurs corres-
pondantes lorsque le fluide est supposé &tre 4 I’état parfait et a la méme

température.

Fi16. (4,1V). — Diagramme généralisé se rapportant au coefficient de fugacit§ des

gaz et des liquides pour lesquels z. = 0,27. Ces valeurs, qui correspondent & des

pressions peu élevées, ont été établies en partant des données de 'ouvrage d’HOUGEN,
WATSON et RAGaTz [40].
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Ces calculs doivent faire appel, si on les veut rigoureux, a la
connaissance des coefficients de compressibilité et des conditions critiques.

Nous nous bornerons ici a indiquer les formules et les valeurs néces-
sitées par ce type de détermination. On se reportera a l'ouvrage de
HoUGEN, WATSON et RAGATZ [40], pour les démonstrations correspon-

dantes.
Les relations suivantes se référent a des conditions isothermes.

Enthalpie : .
B —h Prroa P
(16, 1V) —=RT§J« ( z > T
T. - 0 or, P, P,
Energie interne :
7, Iv w—u K=k a oRT
» ) Tc - Tc '_( —% T
Entropie : .
P, P,
T(1—2)dP a dP
sp—sp=—R ——e e T4+ RT —_— T,
? g 4[0 P' + ’J0<6T7‘>P Pr
(18, IV) .
b —h
S——Sp=——— + Rlinep.
Sp— Sp T,T, +Rlng
Chaleur molaire :
7’ k . hﬂ
7-)
(19, IV) o=l e /
cp— Cp a7

P, 2
— —RT,J [T,(a—zz>P,-—2< 9z ) ]dP,.
R orz oT, Jp,
ol :
P,, T,, P, T, = respectivement, la pression et la température rédui-
tes, la pression et la température critiques, pour le corps considéré ;
z, ¢ = respectivement, les coefficienits de compressibilité et de fuga-
cité du gaz considéré ;
sp et s» = l'entropie molaire du gaz & la pression P, respectivement
a I’état réel et a 'état parfait ;
° = indice utilisé pour se référer a une propriété thermodynamique
du gaz dans les conditions idéales — soit, en général, pour P — O.
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Les relations (16-19, IV) s’appliquent également aux liquides. Dans
ce cas, les termes qui apparaissent a la gauche des relations, représentent
la différence entre les grandeurs relatives a I'état gazeux parfait et celles
relatives & D’état liquide, pour la méme substance et dans les mémes
conditions de T et P.

Les figures (5-8,IV) représentent sous forme de diagrammes, la
valeur des différences symbolisées par les équations précédentes. Ces
diagrammes, tirés de I'ouvrage de HOUGEN, WATSON et RAGATZ [40], se
rapportent 4 z, = 0,27. On trouvera des données plus précises concernant
les grandeurs (u° — u)/T, et (sp — sp) également dans cet ouvrage [40].

Dans le cas des substances auxquelles correspond z.3:= 0,27, la
détermination des grandeurs thermodynamiques s’effectue de la méme
maniére que précédemment, lors du calcul des autres propriétés géné-
ralisées. On fait appel, une fois encore, a une formule du type :

(20, 1V) A=A+ D(z,— 0,27);
ou:

A = la grandeur A déterminer, qui doit étre un des premiers mem-
bres des relations (16-18, IV) ;

A’ = la valeur qui correspond sur les figures, a T, et P, pour
Zo = 0,27 H

D = D, ou D,, conformément a la figure (5,1IV), selon que z. est
inférieur ou supérieur & 0,27. Les mémes restrictions s’imposent ici que
lors du calcul des coefficients de compressibilité.

Les figures (5-8, IV) donnent également les propriétés thermodyna-
miques relatives & ’état liquide et aux conditions de saturation, aussi bien
‘pour la phase vapeur que pour la phase liquide. On notera la discontinuité
au milieu de la courbe limite représentant (h° — h)/T, ; elle correspond
3 la valeur de la chaleur de vaporisation divisée par T,. HOUGEN, WATSON
et RAGATZ [40] présentent des données plus détaillées quant aux conditions
de saturation.

L’ordre de grandeur de Perreur qui se rapporte aux valeurs fournies
au cours du présent paragraphe varie d’'une fonction a I'autre ; la précision
relative a I’entropie, & I'enthalpie et & la chaleur molaire est, en moyenne,
supérieure 2 celle relative aux coefficients de compressibilité. Les €léments
de correction apportés aux différentes grandeurs thermodynamiques sont,
en effet, calculés a partir des coefficients de compressibilité eux-mémes
par intégration ou différentiation. Il ne faut jamais perdre de vue que
les erreurs dont il est ici question se rapportent & la différence de valeur
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- FiG. (5, !V). — Diagramme généralisé se rapportant & I’écart de valeur, pour les
fluides réels, entre l'enthalpie a 1'état parfait et P’enthalpie effectivement mesurable,
l'ogsque z. = 0,27. Ces valeurs, qui correspondent & des pressions élevées, ont
été établies & partir des données de I'ouvrage d’HOUGEN, WaTSON et Racatz [40].
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entre la fonction qui caractérise le gaz a 1’état idéal et la fonction corres-
pondante, valable pour I'état réel de ce méme gaz. L’erreur absolue avec
laquelle une fonction thermodynamique peut étre évaluée pour un gaz
réel, dépend, de plus, de la valeur prise par cette fonction dans les
conditions idéales relatives au méme gaz.

Il faut aussi noter que la détermination des propriétés thermodyna-
miques des liquides, telle qu’elie s’obtient & partir des données qui vien-
nent d’étre présentées, est souvent peu précise. Les chaleurs de vapo-
risation, I’enthalpie, 'entropie et I'énergie interne des liquides en fonction
de la température, s’obtiennent avec une précision bien meilleure en
partant des données présentées au cours du chapitre Il : AH, ¢, €t cp.

Les valeurs représentées par les figures (5-8, IV) peuvent étre utilisées
avec profit pour I'étude quantitative des propriétés thermodynamiques
indiquées ci-dessus en fonction de la pression. L’influence de la pression
n’est toutefois notable que s’il s’agit de pressions élevées.

7. Détermination des propriétés thermodynamiques des “systémes
gazeux réels A plusieurs constituants.

L’ensemble des propriétés thermodynamiques d’un systéme constitué
par un mélange gazeux éloigné de I’état parfait et considéré comme un
tout, dépend, en principe, de la température, de la pression, de la compo-
sition et de la nature des constituants de ce systéme.

On congoit donc que les propriétés étudiées précédemment ne puis-
sent é&tre déterminées de maniere exacte qu’a I'aide de données expéri-
mentales, établies 4 partir du systéme Iui-méme ; ces données seront
notamment : P, V, T et les chaleurs molaires. En d’autres termes, il
n’existe pas actuellement de méthode de calcul suffisamment générale
pour pouvoir déterminer dans tous les cas et avec une précision assez
grande, les propriétés thermodynamiques de tout systéme gazeux réel a
plusieurs constituants, tel qu’on en rencontre souvent dans la pratique.

11 est, cependant, possible d’établir certaines propriétés dans la mesure
ot le systéme étudié suit de maniére assez précise quelques lois particu-
lisrement simples. Ainsi, certains systémes constitués par un mélange de
gaz suivent avec une bonne précision la loi d’additivité des volumes —
aussi appelée loi I’AMAGAT — ou la loi d’additivité des pressions — aussi
appelée loi de DALTON. Dans ces cas particuliers, le calcul de certaines
fonctions thermodynamiques est relativement simple. Dans les autres cas,



154 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE I

" on parviendra aux résultats cherchés en utilisant la méthode basée sur
des conditions pseudocritiques.

Il convient, de rappeler, avant de procéder a I’étude des différentes
méthodes de calcul énumérées ci-dessus, que certaines propriétés thermo-
dynamiques doivent &tre connues, si 'on veut déterminer les caractéris-
tiques de systémes gazeux réels ou d’équilibres chimiques entre gaz réels ;
ces propriétés se subdivisent en :

propriétés du systéme considéré dans son ensemble ;

propriétés caractéristiques de chaque constituant du systéme.

Au premier groupe appartiennent notamment : la chaleur spécifique
du mélange, le coefficient de compressibilité, enthalpie du systéme. Au
second groupe, appartiennent, entre autres: le coefficient de fugacité, le
volume partiel molaire ; ces derniéres propriétés doivent étre rapportées
aux mémes conditions que celles du systéme étudié.

Les trois paragraphes qui suivent sont consacrés a Pexplication des
relations permettant d’aboutir a4 la détermination des propriétés des sys-
témes. 11 y fait suite une étude critique, dont le but est de montrer quelle
méthode est la plus indiquée, en fonction des différents cas qui peuvent se
présenter dans la pratique.

8. Mélanges parfaits et imparfaits. Loi d’Amagat.

It a été rappelé, au cours du premier chapitre, qu'une solution —
qu’il s’agisse de gaz, de liquides, ou de solides — est considérée comme
parfaite, si elle suit la loi relative & I’additivité des volumes ; il en est de
méme pour les mélanges. La loi d’Amagat énonce que le volume occupé
par un systéme est égal a la somme des volumes que les constituants
occuperaient, s’ils €taient respectivement pris & ’état pur et a la pression P
du systéme ; soit :

(21, IV) V=27V

N

ol :

V = le volume total eccupé par le systéme ;

Vi = le volume qu’occuperait le gaz i, s’il était & Pétat pur dans les
conditions de P et T du systéme.

11 résulte de cette loi plusieurs relations simplés permettant de définir
les propriétés thermodynamiques- des systémes a I’état gazeux, du moins
dans la mesure ou ils correspondent & des mélanges parfaits.

-
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Coefficient de compressibilité.

La détermination .du coefficient de compressibilité d’un mélange
s’obtient en prenant en considération les relations suivantes, qui supposent
que (21, IV) est vérifie :

(22, 1IV) V=W =3 #nRT/P
. 1 i
T
(23, IV) PV — P(Zz"‘n )=zmnRT;
n; .. .
(24, IV) 2y = ‘zzg‘ " = in zgi’

N

ol :

Zm = le coefficient de compressibilité du mélange ;

z{*= le coefficient de compressibilité du constituant { & ’état de gaz
pur et dans les conditions de P et T du systéeme ;

n; et n = respectivement, le nombre de moles d’/ et le nombre total
des moles contenues dans le systéme ;

x; = la fraction molaire correspondant a i dans le mélange.

Les valeurs zi* qui sont utilisées dans la relation (24, IV), s’obtiennent
a laide des diagrammes généralisés, valables pour les gaz purs; ceci
implique ’emploi de la température réduite T, ; = T/T, et de la pression
réduite P = P/P,,, ou T, ; et P, ; désignent respectivement la tempéra-
ture et la pression critiques du constituant i. P désigne la pression totale
du systéme.

Aux autres propriétés thermodynamiques, correspondent des rela-
tions analogues a (24, IV), dont la validité est limitée aux systémes qui
suivent la loi d’additivité des volumes dans l'intervalle de pression 0, P.
Les grandeurs partielles molaires ne sont, en effet, indépendantes de la
composition d’un systéme que dans la mesure ou il s’agit d’'un mélange
parfait. Dans ces conditions, on établit :

Enthalpie :

(25, IV) B = > @, b
ol :
h.. = I’enthalpie molaire moyenne du mélange ;
H;* = I’enthalpie molaire du gaz i a I’état pur et dans les conditions

de P et T du systéme.



156 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE 1

L’expression ci-dessus' montre que le processus de mélange a P

constante, dans la mesure ou il donne lieu & un mélange parfait, est
athermique.

Energie interne :

(26, IV) Uy = D @ Ul
Chaleur molaire :

(27, IV) Cpom = 2 ;e fi;
ol :

¢}, = la chaleur molaire d’/, & P constante ; i étant considéré a l’état
pur et dans les conditions de T et P du systéme.

Entropie :

N

Le fait méme de mélanger plusicurs composés est associé a une
variation d’entropie ; ceci est également vrai dans le cas de gaz parfaits.
On aboutit 2 la formule suivante :

(28, 1V) S = 2 Tl — Ry, In

N

ol :
s;* = Pentropie molaire du gaz i, considéré a I’état pur et dans les
conditions de T et P du systéme.

Coefficient de fugacité :

11 faut tout d’abord rappeler que le coefficient de fugacité d’un gaz,
au sein d’un mélange gazeux, est défini de la maniére suivante :

P P
29, IV) - . ==
) ¢ P, z, P
ol : .
P;, @i, xi; €t P; — respectivement, la fugacité, le coefficient de

fugacité, la fraction molaire et la pression partielle d’i dans le systéme
considéré ;

P = la pression totale.

La relation (79, I), démontrée au cours du chapitre I, exprime que

la fugacité d’un constituant dans un systéme est égale a la fugacité du
méme corps A I’état gazeux et a la pression du systéme, multipliée par la
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fraction molaire correspondant & ce constituant dans le systéme. Ceci
n'est valable que dans la mesure ou la loi d’additivité des volumes est
vérifiée pour la totalité du domaine de pression 0, P. Dans ces condi-
tions, on peut écrire :

(30, 1V) P, =@, P,=gp,x,P =, P}% =z,¢l' P;
soit : ‘
(31, IV) P = @55
ol :
P}, xs et ¢, = respectivement, la fugacité, la fraction molaire et le

coefficient de fugacité du constituant i au sein du mélange ;

P = la pression totale ; )

P oft = respectivement, la fugacité et le coefficient de fugacité
du constituant i a Pétat de gaz pur et dans les conditions de T et P du
systéme.

Dans I’hypothése indiquée ci-dessus — et nommée, également, hypo-
thése de LEWIS et RANDALL —, la valeur du coefficient de fugacité est
donc indépendante de la composition du systéme. C’est une conséquence
du fait qu'un mélange conforme 4 la loi d’additivité des volumes est
parfait — dans le sens ol cet adjectif a été défini au chapitre I —, méme
8’il est constitué de gaz non parfaits.

En ce qui concerne les mélanges non parfaits, les relations (30, IV) et
(31, 1V) doivent étre modifiées, par exemple, de la maniére suivante :

(32, IV) P} =gz, P = p,a,Pi% =y, x,0%P
Soit :

(33, IV) Pi= Y9l

ol :

vi = le coefficient d’activité d’i au sein du systéme considéré.

La détermination du coefficient ¢; , qui apparait dans les relations
précédentes, peut étre faite & l'aide des diagrammes généralisés qui se
rapportent aux gaz purs.

Certaines méthodes généralisées ont été également proposées pour
I’obtention des coefficients d’activité. Nous verrons ces différentes métho-
des dans le cadre d’un autre volume de cet ouvrage, au chapitre consacré
aux équilibres liquides-vapeurs. Il convient toutefois de noter que de
telles méthodes ne s’appliquent qu’a certains systémes et qu’elles n’ont un
intérét pratique que pour ’étude des équilibres physiques entre une phase
liquide et une phase vapeur.
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L’étude critique de la validité de la loi relative a 1'additivité des
volumes sera faite dans un prochain paragraphe du méme chapitre, en
examinant successivement différents cas concrets. Il convient, au préalable,
de décrire les autres méthodes de calcul dont on dispose.

9, Utilisation de la loi de Dalton.

On dit d’un systéme gazeux qu’il suit la loi de DALTON, lorsque la
pression totale. P est égale a la somme des pressions P{ qu’exercerait
chaque gaz constituant le mélange, s’il occupait & lui seul le volume total
du systeme :

(34, IV) P = ZP;.

Il convient d’observer que les systémes gazeux parfaits suivent aussi
bien la loi de DALTON que la loi d’AMAGAT. On peut écrire, pour de tels
systeémes :

(35, IV) PeP =" PP

ou:

'n,-/z n; = n;/n = x;= la fraction molaire correspondant au constituant i
7

du systéme.

Dans le cas des gaz réels, la relation (35, IV) cesse de s’appliquer.
On nomme toutefois « pression partielle », la valeur :

(36, IV) P,=gz,P.

La pression partielle correspondant & un constituant donné d’un
systéme gazeux réel n’est donc pas égale & la pression P; que ce constituant
impliquerait 8’il occupait, & Pétat de gaz pur, le volume ¥V du systeme
- étudié.

Les propriétés des systémes gazeux qui suivent la loi de DALTON
s’établissent a 'aide des relations ci-aprcs.

Coefficient de compressibilité des mélanges :

II résulte de (34,1IV) :

(37, IV) P = Z P = z CORES RT

14
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RT
(38, IV) PV = (z e)p, ni — )V
En conséquence :.
(39,1V) %=;%mmm=2mwm
ou:
(29) P, = le coefficient de compressibilité du constituant #, considéré

a ’état pur, 4 la température du systéme et a la pression P/ qui corres-
pondrait 4 ce constituant, s’il occupait & lui seul le volume total du
systéme.

La valeur des pressions P/ n’est pas toujours connue a Pavance.
Il faut donc, parfois, procéder par approximations successives. On déter-
minera tout d’abord le coefficient de compressibilité z; relatif 4 chaque
constituant en utilisant les diagrammes généralisés, valables pour les gaz
purs. Ce coefficient correspond naturellement au gaz a Pétat pur; on
peut obtenir en particulier pour la pression P; = x; P. Les valeurs dont
on dispose ainsi permettent d’évaluer le coefficient de compressibilité z,,
du mélange, du moins en premiere approximation. On peut, en effet,
écrire : zm ~ 2 x; z;. Les valeurs de z; et de z,, ainsi obtenues servent de

i

base 4 une évaluation nouvelle des pressions P;, selon : P, = x; 2; P/Zm.
11 est alors possible de calculer & nouveau les z;, & partir des P; dont on
dispose maintenant. Le procédé itératif prend fin lorsque les résultats P;
de la précédente tentative coincident pratiquement avec ceux trouvés
grice au calcul suivant ; soit: P; = P;.

Fugacité et coefficient de fugacité des constituants d’'un mélange :

On démontre que si un systéme suit la loi de DALTON dans tout le
domaine de pression 0, P, la fugacité de ses constituants a pour valeur
celle qui correspondrait & 1’état pur et & la température du systéme, en
supposant que chaque constituant occupe a lui seul le volume total du
systéme ; soit :

(4\0, 1v) P; =g,a; P = (P{%)p; = (¢")p; P};
ou:

P* @i, xi = respectivement, la fugacité, le coefficient de fugacité
et la fraction molaire de i au sein du mélange ;

P¥ ey (¢! )p, = respectivement, la fugacité et le coeflicient de
fugacité du constituant i, considéré a I’état pur et a la température T du
systéme, dans les conditions de pression P;, qui correspondraient a i
s’il occupait a lui seul le volume total du systéme.



160 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE I

Il faut noter que ¢; = (¢f* )p, ; et que c’est a la condition d’avoir
x; P = P;;, que 'on a:
@i o= (i )pry

Disposant de la valeur de P, on parvient & déterminer ¢, grice a la
relation ¢; = P*/x, P, ce qui suppose que x; soit connue.

La relation (40, 1IV) ne peut pas étre directement utilisée, comme
c’est le cas de (31,IV); en effet, la valeur de la pression P/ doit tout
d’abord étre connue, ce qui implique un calcul par approximations suc-
cessives, tel qu’il vient d’étre défini.

Si le systéme ne suit qu’approximativement la loi de DALTON, on
pourra utiliser la pression partielle P; = x; P, au lieu de la pression P/,
pour obtenir la pression réduite — laquelle, & son tour, permet de déter-
miner le coefficient de fugacité a I'aide des diagrammes généralisés.
Cette derniére remarque s’applique également au calcul du coefficient de
compressibilité moyen d’un mélange.

Autres propriétés thermodynamiques :

Les autres propriétés thermodynamiques des mélanges gazeux réels
qui suivent la loi d’additivité des pressions dans le domaine O, P, s’éta-
blissent & I’aide de relations analogues & (25-27, IV). On met, cette fois,
en jeu des propriétés non plus relatives a des gaz purs et & la méme
- pression que le systéme, mais mesurées A la pression P;, telle qu'elle a
été définie ci-dessus.

10. Méthode basée sur les conditions pseudocritiques.

De méme que pour les gaz réels a I'état pur, on peut utiliser pour
les mélanges de gaz réels, des méthodes généralisées qui fournissent des
valeurs suffisamment précises dans la mesure o I'on choisit les conditions
réduites appropriées. Ces conditions réduites ne coincident, par contre,
plus — comme pour les gaz purs — avec le point critique du mélange.

Prenons pour exemple le diagramme P, T relatif & un systéme a deux
constituants, tel qu’il apparait a la figure (9, IV).

La courbe B E C F H représente la courbe limite pour une certaine
composition d'un mélange d’éthane et de n-heptane. Les courbes
B,Co,ng et B2Coym,, correspondent aux tensions de vapeur respectives de
I’éthane et du n-heptane.
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constituants, d’aprés - BarRr-Davip  [2]. Ethane — 58,7 %,

n-heptane = 41,3 % (les % étant exprimés par rapport au -
nombre de moles).

Les courbes qui correspondraient a d’autres compositions de ces
deux corps seraient toutes situées a lintérieur de ’enveloppe, tracée en
pointillés.

La courbe B E C sépare le domaine des liquides, de celui des
mélanges liquides-vapeurs, tandis que le domaine des vapeurs est séparé
de celui des mélanges liquides-vapeurs par la courbe CF H. La surface
située au-dessus du segment B E C correspond aux liquides ; celle située
en-dessous de CF H correspond aux phases vapeurs.

Le point C est le point critique du systéme étudié ; c’est également
en ce point de la courbe limite qu'on ne peut plus distinguer la phase
liquide de la phase gazeuse. Ce méme point est, en outre, situé sur
I’enveloppe définie précédemment.

La température maximum a partir de laquelle il devient impossible
de réaliser la liquéfaction du mélange gazeux est donnée par le point F
et non par le point critique C.

La pression au-dessus de laquelle il cesse d’étre possible de vaporiser
une phase liquide — avec T > T, — est donnée par le point E (*).

Supposons maintenant que ce systéme gazeux puisse étre représenté

(1) Le point C ne se trouve pas dans tous les cas situé entre les points E et F.
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selon des coordonnées généralisées et admettons qu’il existe un gaz pur
ayant les mémes coordonnées généralisées dans le domaine qui correspond
3 la vapeur surchauffée. Le point critique de ce gaz fictif n’est pas forcé-
ment le méme que celui du systéme étudié ; il ne coincide, normalement,
ni avec le point E, ni avec le point F.

On observe expérimentalement qu’il existe effectivement un tel point
et qu’il est situé a Pintérieur de la courbe limite B E CF H.

Les mémes considérations sont valables pour des systtmes ayant
plusieurs constituants.

Les coordonnées du point de référence défini ci-dessus peuvent étre
déterminées par approximations successives en cherchant des conditions
réduites — de T et de P — qui permettent d’obtenir, & I'aide des dia-
grammes généralisés étudiés pour les gaz purs, des résultats suffisamment
proches des valeurs expérimentales. KAy [44] a toutefois observé qu’on
obtient des résultats satisfaisants en prenant comme conditions de réfé-
rence pour un mélange, les valeurs suivantes :

(41, IV) T,=>2T.;
4

(42, IV) P,=>a,P.;

(43, IV) = Tz,

ou : '

xi, Te i, Pe,s, €t 20, = respectivement, la fraction molaire, la tempé-
rature critique, la pression critique et le coefficient de compressibilité au
point critique, pour le constituant i.

Certains auteurs proposent aussi des formules — le plus souvent,
complexes — pour la détermination des autres parametres de référence
dans les conditions critiques. On pourra consulter, en particulier, 'ouvrage
de HOUGEN, WATSON et RAGATZ [49] a ce sujet.

Les paramétres 7, P, et z, sont appelés respectivement, température,
pression et coefficient de compressibilité pseudocritiques.

La méthode basée sur les conditions pseudocritiques fait appel aux
mémes diagrammes généralisés que pour les gaz purs. On utilise ces
diagrammes en considérant les valeurs 77/ = T/T% et P/ = P/P;, a partir
desquelles on obtient les coefficients de compressibilité et de fugacité
relatifs au systtme lui-méme. Les différences de propriétés telles que
K, u, s ou cp, par rapport & I'état parfait, s’établissent d’'une maniére
analogue. )
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En ce qui concerne la détermination des propriétés thermodynami-
ques de chaque constituant d’un mélange par la méthode basée sur les
conditions pseudocritiques, nous nous bornerons i citer I’équation de
JorFE {42], qui permet d’évaluer les coefficients de fugacité pour les
mélanges & deux ou plusieurs constituants :

ho—h (2, — 1) (P —P, )

(44, IV) lnp, = 1 m Tmopro
) Ing n¢m+RTTc, T, —17T.)+ P ;

Ny

ol :

i = le coefficient de fugacité relatif au constituant / du systéme
considéré ;

¢m = le coeflicient de fugacité relatif au mélange et déterminé par
la méthode basée sur les conditions pseudocritiques ;

h; = Penthalpie molaire relative au mélange gazeux, lorsqu’on sup-
pose qu’il est parfait ;

T = la température du systéme ;

T¢, P{ = respectivement, la température et la pression pseudocritique
du systéme selon la méthode de Kay ;

T, P.; = respectivement, la température et la pression critique
du constituant i ;

Zm = le coefficient de compressibilité du mélange, tel qu’on P'obtient
par la méthode basée sur les conditions pseudocritiques.

11. Remarques sur la validité de I'application des méthodes précé-
dentes au calcul des propriétés des mélanges de gaz.

Il ne saurait étre question d’établir des régles absolument générales,
quant au domaine d’application des différentes relations indiqués au
cours des paragraphes précédents. Il semble raisonnable de procéder par
analogie avec des cas déja étudiés.

De toutes fagons, le méme critére ne peut pas servir indifféremment
pour toutes les propriétés thermodynamiques d’'un méme mélange gazeux.
Ainsi, la détermination du coefficient de compressibilité d’'un mélange
a Taide de la loi ’AMAGAT ou de celle de DALTON, exige uniquement
que le mélange suive I'une de ces lois 4 la température et & la pression
considérée. Par contre, les relations (25-28, IV), (31, IV), (40, IV), etc.,
ne permettent la détermination de I'enthalpie, de I’énergie interne, de
Pentropie, des chaleurs molaires, des fugacités...,, que dans la mesure
ol le systtme étudié suit une de ces deux lois & la température T consi-



164 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE 1

dérée et pour tout le domaine de pression 0, P — et non pour P seulement.
On se référera, a ce sujet, aux relations (13,IV) et (16-19,1V). La
condition précédente n’est pas toujours remplie, ainsi que nous le verrons
par la suite (voir la figure (10, 1IV)). :

22
w20
18
] &
6201
16 —
4 =
12
10
o8
— T 204 atm _—
06 . t
%‘m
04
\\
02
o 02 03 04 05 06 07 08 09 IO
Fraction molaire relative au n-butane
Fic. (10,IV). — Représentation des coefficients de compressi-

bilité relatifs aux mélanges gazeux COr—n—C.Hi, & T=138 °C
d’aprés LEwis et RANDALL [56].

Rares sont, en fait, les mélanges qui suivent rigoureusement la loi
d’AMAGAT ou celle de DALTON ; on ne pourra en outre que présumer si
un mélange donné suit mieux 'une ou l'autre loi en fonction de la tem-
pérature, de la pression, de la nature des constituants et de la composition
du systéme. 1l convient de faire, a cet égard, les remarques suivantes :

La loi d’AMAGAT est effectivement vérifiée lorsque les interactions
relatives soit aux molécules de méme nature soit a celles de nature
différente sont analogues & tous points de vue. Cette particularité se
rencontre naturellement parmi les systémes dont les constituants ont des
propriétés, chimiques et physiques, trés voisines.

Cependant, dans le cas de mélanges de constituants trés dissemblables,
la loi d’AMAGAT peut aussi étre vérifiée — du moins, dans certains
domaines de pression.

La figure (10, IV). se rapporte au mélange COz—n-CsH,o, considéré
3 411 °K et sous différentes pressions. On sait que : T, co, = 304 °K,
P, co, = 72,9 atm., T, oy, = 426 °K, Pn)‘n_c‘le = 36,0 atm.
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Cet exemple permet d’observer que ‘la loi d’AMAGAT peut, en parti-
culier, étre vérifiée a des pressions assez élevées et ne plus I'étre A des
pressions plus faibles. D’une maniére générale, cependant, les systémes
gazeux suivent la loi d’AMAGAT dés que la pression réduite de chaque
constituant devient inférieure 4 0,7-0,8. Notamment, sous la pression
atmosphérique, cette loi est vérifiée par la plupart des mélanges de gaz ou
de vapeurs.

A température relativement peu élevée, la précision avec laquelle
la loi d’addititivité des volumes est vérifiée peut devenir fort mauvaise,
tout particuli¢rement s’il s’agit de la détermination des coefficients de
fugacité. Il est évident, par exemple, que, si certains constituants du sys-
teme étudié sont sous forme liquide lorsqu’on les considére a I’état pur
et dans les conditions de T et P du systéme, les coeflicients de fugacité
au sein. du mélange differeront de ceux relatifs aux constituants purs a
la méme T et & la méme P. La loi de DALTON peut alors donner des
résultats plus satisfaisants. Quelques exemplés en sont donnés dans le
paragraphe qui suit. ’

On comprendra mieux pourquoi la loi de DALTON n’est pas toujours
applicable; en réfléchissant au fait qu'on néglige ainsi, lors de la déter-
mination des propriétés thermodynamiques d’un constituant donné d’un
mélange, l'influence des autres constituants. D’une maniére générale, si
la pression a une valeur assez élevée -— par exemple, quelques centaines
d’atmosphéres —, cette absence d’influence sera rarement vérifiée. Par
contre, si la pression est relativement faible, I'interaction provenant de
certains gaz — notamment, s’ils ont de faibles propriétés polaires —
pourra €tre négligée. Soit un systéme formé par de l'acide acétique et de
Ihydrogéne en phase gazeuse a4 quelques dizaines d’atmosphéres, I'in-
fluence de I’hydrogeéne présent sur la valeur du coefficient de fugacité de
Pacide acétique est, en premiére approximation, absolument négligeable.
Les systémes constitués par de I’argon et de I’éthyléne, ou par de I’hélium
et de la vapeur d’eau, suivent eux aussi la loi de DALTON dans un large
domaine de pression.

Les remarques qui précédent, mettent en lumiére combien les appli-
cations de la'loi de DALTON sont limitées.

I1 faut noter, en outre, que la loi de DALTON et la loi d’AMAGAT ne
permettent de déterminer les propriétés thermodynamiques des constituants
d’un mélange qu’en ne tenant compte que des caractéristiques de ces cons-
tituants pris a I’état pur, a la température T du systéme et 2 une pression
donnée. La méthode basée sur les conditions pseudocritiques tient compte,
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dans une certaine mesure, de la nature de tous les constituants du systéme;
il en est de méme pour la méthode selon laquelle les coefficients d’activité
sont pris en considération — conformément a la relation (33, IV). De
préférence a la loi de DALTON, on choisira donc le plus souvent la méthode
basée sur les conditions pseudocritiques, lorsque la loi d’AMAGAT ne peut
étre considérée comme valable.

Les résultats que fournit la méthode basée sur les conditions pseudo-
critiques sont satisfaisants dans la plupart des cas — en particulier, s’il
s’agit d’hydrocarbures — ; néanmoins, les mélanges constitués par des
gaz de poids moléculaires différents ou de natures chimiques variées
donnent parfois lieu & des erreurs non négligeables.

12. Exemples de détermination des valeurs P, V et T. Etude critique.

Les exemples qui suivent permettront de mieux comprendre le sens
des remarques faites au cours du précédent paragraphe.

Les valeurs expérimentales obtenues par BARTLETT [4] permettent
de déterminer que le coefficient de compressibilité moyen d’un mélange
quelconque de N; et de H, ne différe pas de plus de 2,5 % des valeurs
expérimentales, lorsqu’on le calcule en appliquant la loi d’AMAGAT dans
le domaine de pression 50-1000 atm. et a la température 7" = 0 °C.

SMITH et Van NEss [90] donnent, par ailleurs, les exemples suivants ;

Exemple 1.

Soit un mélange constitué par :
40,1 moles de Ny (T, = 126 °K et P, = 33,5 atm) ;
59,9 moles de C.H, (T, = 282 °K et P, = 50,0 atm).
Considérons ce mélange a P = 600 atm et T = 50 °C ; il lui cor-
respond :

valeur expérimentale : zZm = 1,40
loi A’AMAGAT : Zm = 1,40 erreur relative : 0 %
loi de DALTON : Zm = 0,925 » » :—33,8%

méthode basée sur les
conditions pseudocriti-

ques : Zm = 1,41 » » : +0,7%
mélange considéré com-
me parfait : Zm =1 » » :—283 %
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Exemple 2.

Soit un mélange constitué par :

. T c p c
(°K) (atm) % mol
CH, 191 45,8 86,02
C.H, 305 48,2 7,70
C;H, 369 42.0 4,26
+-C,H,o 407 37,0 0,57
n-C,H,, 426 36,0 0,87
n-CH , 470 33,3 0,25
n-C.H,, 508 29,9 0,33
Pour P = 50 atm et T = 38 °C, on obtient les résultats suivants :
valeur expérimentale : zm = 0,80
loi ’AMAGAT - Zm = 0,80 erreur relative : 0 %
loi de DALTON : Zm = 0,90 » > 4+ 12 %

méthode basée sur les
conditions pseudocriti-

ques : Zm = 0,80 > > : 0%
mélange considéré com-
me parfait : Zm =1 » » T+ 25%

En ce qui concerne le premier exemple ci-dessus, la loi d’AMAGAT
fournit les résultats les plus satisfaisants, méme lorsque la pression atteint
des valeurs nettement supérieures 4 celle de la pression critique des consti-
tuants et que la température du syst®éme est voisine de la température
critique de I’éthyléne.

Au systtme présenté comme second exemple correspondent des
valeurs convenables de z,, en appliquant la loi ’AMAGAT ou la méthode
basée sur des conditions pseudocritiques. Il faut remarquer que la tem-
pérature du systéme est pourtant proche de la température critique des
constituants et méme parfois inférieure. Du propane a I’hexane, il s’agit
de composés liquides, lorsqu’on les considére a I’état pur dans les condi-
tions de T et P du systéme. Ces composés étant présents dans le systéme
en quantités assez faibles, la loi d’AMAGAT fournit une valeur assez précise
du coefficient moyen de compressibilité. On ne peut, par contre, appliquer
cette méme loi au calcul du coefficient de fugacité des hydrocarbures
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supérieurs a I'éthane, puisqu’ils seraient liquides a I’état pur, dans les
conditions de T et P du systéme.

Ces données expérimentales, jointes & d’autres, ont suggéré certaines

régles & suivre pour obtenir dans les meilleures conditions, la valeur de
P, V et T pour les systémes gazeux réels.

Ainsi, SMITH et Van NEss [90] ont proposé de déterminer le coeffi-
cient moyen de compressibilité des mélanges gazeux en utilisant la loi
d’AMAGAT lorsque P > 300 atm, la loi de DALTON lorsque P < 50 atm
et la méthode basée sur des conditions pseudocritiques lorsque P est
comprise entre 50 et 300 atm — et tout spécialement pour les mélanges
d’hydrocarbures. Il convient cependant de noter que cette régle cesse de
s’appliquer lorsqu’il s’agit de gaz de natures chimiques différentes : I'in-
fluence des différences de caractére polaire est, en particulier, trés sen-
sible.

OBERT et YOUNG [72] ont, eux aussi, étudié les conditions de validité
de la loi d’AMAGAT, de la loi de DALTON et de la méthode basée sur les
conditions pseudocritiques. A 1’aide d’expériences faites sur neuf mélan-
ges différents, ils ont établi les conclusions suivantes, quant a la déter-
mination des valeurs P, V' et T, relatives aux systémes gazeux réels.

— Les trois méthodes fournissent des résultats plus précis, lorsque
la- température pseudo-réduite du systéme T/ , est supérieure a 1.

— Aux mélanges équimoléculaires, correspondent les écarts les plus
notables.

— Lorsque la pression pseudo-réduite P ,, est comprise entre 1
et 9, la loi d’AMAGAT peut donner lieu & des erreurs non négligeables ;
par contre, si la pression est plus élevée, Perreur relative a la détermi-
nation de V ne dépasse pas 10 %.

— La loi de DALTON cesse d’étre applicable, si P/, > 1.

— Les trois méthodes fournissent des résultats satisfaisants, lorsque
T/ » > 2,0 et que Py, < 0,1.

— La méthode basée sur les conditions pseudocritiques permet
d’obtenir les meilleurs résultats, dans le domaine défini par: 2,0 > T , >
1,0 et 9,0 > P/ .. > 1,0.

— Cette m&me méthode et la loi d’AMAGAT s’appliquent de maniére
valable, lorsque : 2,0 > 7/, > 1,0 et que P; , > 9,0.

— Enfin, si T/, < 1,0, aucune méthode. ne fournit de résultats
tout & fait satisfaisants ; cependant, la méthode basée sur des conditions
pseudo-critiques peut étre considérée comme étant la moins erronée.
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13. Facteurs intervenant dans la détermination des autres propriétés
thermodynamiques. Cas des systémes a P'état gazeux en présence
d’une phase condensée. Etude critique.

On trouve d’intéressants exemples de systémes soumis & des pres-
sions élevées et impliquant une phase condensée. La détermination des
coeflicients de fugacité des gaz ou vapeurs en présence d’une phase
condensée a été étudiée par différents auteurs.

L’étude de systemes de ce type est particuliérement importante pour
la réalisation de la syntheése de I'ammoniac et du méthanol.

De telles réalisations exigent, en effet, la connaissance du pour-
centage d’ammoniac — ou de méthanol — présents dans les gaz de
recyclage, aprés le stade de la condeénsation. Dans ce cas, comme dans
bien d’autres, il s’agit donc de déterminer la composition d’une phase
gazeuse, a pression élevée et a température relativement faible ; cette
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Fig. (11,1V). — Pourcentage de NH, présent en phase gazeuse,

dans le cas du systtme NH,— (NH: 4+ 3H:), a2 7T = 25 °C.

Comparaison entre les données expérimentales et celles obtenues

a partir de différentes hypothéses de calcul. D’aprés GRrEtco,
CASALE et NEGRI [32].
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phase gazeuse étant constituée par un mélange de gaz incondensable avec
une vapeur qui correspond au constituant condensé.

L’étude approfondie de cas de ce genre permet de conclure que leur
résolution est possible si 'on connait la loi suivie par le systéme considéré.
GrECO, CASALE et NEGRI [32] ont prouvé qu'on obtient des résultats
conformes aux valeurs expérimentales, pour certains systemes du type
indiqué ci-dessus, en admettant que la phase vapeur — qui est supposée
a I’équilibre vis-a-vis de la phase liquide — suit la loi de DALTON.

La figure (11, IV) présente les résultats obtenus en partant d’une telle
hypothése, dans le cas du systeme NH;—(N, + 3H,).

N

En comparant ces résultats & ceux relatifs aux autres méthodes, on
constate que ’hypothése de 'additivité des volumes — c’est-a-dire d’un
comportement idéal du mélange considéré — meéne aux valeurs les moins
précises.

TABLE (3, 1IV)

Examen de la valeur moyenne de erreur introduite dans la détermination d’une
fraction molaire rela relative & la présence du composé condensé, en phase gazeuse.
Les résultats, exprimés en pourcentages, sont rapportés aux valeurs expérimentales ;
ils ont été établis a partir des données de 'ouvrage de GRECO, CASALE et NEGRI [32].

Domaine de Loi de
pression Loi de Lewis- Loi de Equation de
considéré Raoult Randall Dalton Joffe
(en kg/cm?) (Amagat)
NH,—(N; + 3 H,) - 50-300 — 36% + 168% — 5,3% + 18,5%
T = 15°C
CO,—H, 60-130 — 82,5% + 32,5% + L,97% + 10,9%
T = 0°C
CO,—H,; 80-250 — 52% -+ 214%, — 18,6% — 4,8%
T = — 51,59
H,0—CH, 50-340 — 22% +  75% — 6,8% 4+ 54,5%
T = 204,4 °C

On trouvera a la table (3, IV) une estimation moyenne de l'erreur
avec laquelle on obtient la valeur des compositions de différents mélanges
en faisant appel a telle ou telle méthode.

La détermination de la composition, grice a la loi de DALTON, ne
peut étre effectuée, pour des systémes du type considéré dans le présent
paragraphe, que par approximations successives.
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Examinons, par exemple, le systtme NHz—(Nz + 3Hz). Lorsque
I’équilibre est atteint, les fugacités relatives 4 'ammoniac dans les deux
phases sont égales :

(45, TV) Py = Py

Les indices I et g permettent de rapporter, respectivement, les fugacités a
la phase liquide et a la phase gazeuse.

L’équation (59,I) donne une valeur assez précise de Pim,; on
peut négliger Yinfluence des gaz dissociés et considérer que I'ammoniac est
a P’état pur en phase liquide et qu’il est soumis & une pression P égale a
fa pression totale du systéme.

Le fait que le systéme suit la loi de DALTON signifie que la fugacité
de 'ammoniac en phase vapeur est égale & la fugacité (Pif,)p ., qui
correspondrait & ce gaz, s’il occupait a lui seul le volume total de la
phase gazeuse du systéme — exergant alors la pression Pym,. On se repor-
tera, 4 ce sujet, a la relation (40, IV). Il en résulte :

(46, 1IV) P;?H, = PI\%H, = (PI\?I':{, )P'NH’ = W%}H, )P'M{a : PLVH,

Le coefficient de fugacité (‘P%H, )P'NH ne dépend que de Pipg et de T
les données présentées a la figure (4, IV) permettent d’établir la valeur
de ce coefficient.

N

Pfy, doit étre calculée par approximations successives a I'aide de la
relation (46, IV) et sachant la valeur de (P )p.
* NHy
On sait, par ailleurs, que :

(47, IV) v, +3m) = P — Pyn,

N

ou:
Plnytsm, = la pression qu’exercerait le mélange de Ny + 3H> en
I’absence hypothétique de NH; au sein du systéme. Il s’en déduit :

Pyn ZNH, "NE
(48, 1V) M = s M
P w1310 Z(N, +3Hy) TN, +3H,)
oli:
Zherrg €t Z{y+3my = respectivement, les coefficients de compressibilité

de NH; et de N + 3H,, ces gaz étant considérés a la température T du
systéme et & la pression Pig, ou P{yn,+3m,) 5

Bnmg, H(ng+i3Hy) = respectivement, le nombre de moles de NHj et de
(Na 4+ 3 H>) en phase vapeur.
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Nous retiendrons des exemples qui précédent que, si la température
d’un systéme gazeux, soumis & une pression élevée, est nettement inférieure
a la température critique d’un ou de plusieurs constituants de ce systéme,
les coefficients de fugacité qui se rapportent a ces constituants se déter-
minent au mieux a l'aide de la loi d’AMAGAT.

La formule de JOrFFE (44, 1V) permet de résoudre les cas particu-
liers ; on en trouvera quelques exemples au cours du prochain paragraphe,
consacré a P'examen des équilibres chimiques ayant lieu au sein de sys-
temes gazeux réels.

La détermination des autres grandeurs thermodynamiques, telles que
la chaleur molaire, ’enthalpie, etc., ne peut donner lieu — en ce qui
concerne les systémes gazeux a plusieurs constituants et sous pression —
a des conclusions trés générales, en raison de linsuffisance des données
expérimentales dont on dispose. Faute d’autres indications, on pourra ;
suivre les régles relatives a la détermination des coefficients de fugacité,
de préférence a celles relatives au calcul des coefficients de compressibilité.

14. Equilibres chimiques en phase gazeuse réelle.

Considérons la réaction :

(49, 1IV) aA +bB=2rR + a8

=

ou :
A, B, R et S = des gaz réels.
On obtient a I’équilibre, conformément a (90, I) :

oo, V) K PP ey | (P (o)
(P4)*(Pp) (pa)*(ps)’ (P4){(Pg)®
ou:
P, et P, = respectivement, la fugacité, le coefficient de fugacité

et la pression partielle de i au sein du systeme. Posons :

(51, V) K, = _Pr)(ps)”
(pa)*(@p)?

et

(52, 1V) Kp= _(Pp)"(Pg)*
(P4)*(Pg)
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La relation (50, IV) peut alors s’écrire :
(53, IV) K=K_Kp,

On sait que K est uniquement fonction de la température, conformément
a la relation In K = — AG°/RT.

Dans le cas des mélanges parfaits de gaz réels, les coefficients ¢;
ne dépendent pas de la composition du systéme. Dans ces conditions, il
résulte :
(54, IV) K,=K,(T, P) et Kp=Kp(T, P).

Par contre, en ce qui concerne les mélanges non parfaits -
(65, IV) K =K (T, P,x;) et Kp=Kp(T, P, z):

En d’autres termes, Kp dépend non seulement de T et P, mais encore de
la composition atteinte par le systéme a I’équilibre.

Lorsqu’un mélange parfait est constitué par des gaz parfaits, K, = 1.

On est en présence de telles conditions, lorsque des réactions sont
menées & pression assez faible et a température assez élevée. C’est notam-
ment le cas de la réaction d’oxydation de SO: en SO; et de CH, en CO
et Hz.

1l est, cependant, trés fréquent que K, soit légeérement inférieur a 1 ;
c’est en particulier le cas des réactions réalisées a une pression élevée et
mettant en jeu des produits dont la volatilité est nettement inférieure a
celle des réactifs — par exemple : la synthése de ammoniac ou la syn-
thése du méthanol.

Les figures (12, IV) et (13, IV) présentent simultanément les données
expérimentales, établies dans les conditions d’équilibre, et les valeurs
obtenues en se basant sur les diverses hypothéses dont on dispose, dans
le cas de la synthése de Pammoniac et de celle du méthanol. Comme le
produit K, K» ne dépend que de la température, les valeurs représentées
a la figure (12, IV) devraient étre situées sur une droite parallele a Paxe
des pressions. La loi des gaz parfaits donne lieu aux erreurs les plus
marquées ; par contre, la méthode de JOFFE — qui est basée sur la rela-
tion (44, IV) — fournit, dans le cas de la synthése de 1’ammoniac, des
résultats tout a fait satisfaisants pour un domaine de pression assez vaste.

La loi d’AMAGAT fournit, elle aussi, des résultats assez satisfaisants
dans le cas des deux synthéses considérées, du moins pour des pressions
qui ne dépassent pas 600 atm. On devra garder présent en mémoire le
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T= 450 °C /
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o
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] 3
]
200 400 600 800 1000 atm
Pression
Fic. (12, IV). — Valeur de la constante d’équilibre Ko,

dans le cas de la synthése de 'ammoniac. Les différentes

courbes se rapportent a I'hypothese relative a I'état par-

fait [1]), & la loi d’AMAGAT [2] et & la méthode de JOFFE.
D’aprés Comings [12].

12 fx15°

e
-
320 340 360 380 400 °c
FIG..(I3,IV). — Comparaison entre la valeur calculée — en
appliquant la loi d’AMAGAT — et la valeur théorique de la

constante d’équilibre qui correspond 3 la synthése du méthanol.

Le calcul s’effectue & partir de la mesure expérimentale du taux de

conversion. NATTA, PIiNO, MAazzANTL et PASQUON [70] ont

utilisé un mélange contenant 9 % de CO et 91 % d’'H., & 1a
pression P = 220 atm.
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fait que NH; et CH,OH ont respectivement comme température critique :
406 °K et 513 °K.

On trouvera, représentées sur les figures (14,1V) et (15,1IV), les
valeurs de K, obtenues pour les deux réactions de synthése envisagées ici,
en utilisant la loi d’AMAGAT dans diverses conditions de 7 et P.

09
T=350% T-500°C

T= 400°C §
Toa50%] ]~

08

0.7

os

°or—i

100 200 300 400 500 600 atm
Pression

Fi1c. (14, 1V).

Valeur de Kj = @um/(@x,)V/? (Pn,)*?

D’apreés D’étude de la réaction 1/2 N, + 3/2 H. NHs, faite
par NEwWTON et DobpGe [71] en supposant la loi d’AMAGAT

vérifiée.
Dans les conditions de synthése du méthanol — soit, ~ 300 atm et
400 °C —: K, == 0,4 ; tandis que dans le cas de 'ammoniac — soit, &
300 atm et a 500 °C — : K, ==0,7.

Ii convient de noter, pour terminer, que K, = 1 dans certains cas,
en dépit du fait que les coefficients de fugacité relatifs aux différents
réactifs différent de la valeur unitaire. Ceci s’observe, évidemment, lorsque
le produit des coefficients de fugacité des composés résultant de la réaction
est égal au produit des coefficients de fugacité des réactifs.

N

Ainsi, dans le cas de la synthése de lalcool éthylique a partir de
H:0 et de CoHy, on opere a 70 atm environ et & 300 °C ; dans ces condi-
tions, K, est trés peu différent de 1. Les valeurs relatives aux divers cons-
tituants du systéme sont, en effet, 2 'état pur et dans les mémes conditions
de T et P:

Pr,o0 =~ 0,8; Pe.m,om = 0,75; @en, = 0,98.

La loi d’AMAGAT permet de déterminer que K, == 0,92. Les valeurs éta-
blies a l'aide de la méthode de JOFFE ou de la loi de DALTON sont plus
proches encore de 1.
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Fic. (15,1V).

Valeurs de K; = @Pcu,on/(Pco)(Pu,)?
en supposant que la loi d’AMAGAT s’applique a la réaction
CO + 2 H, == CH,0H.

GONIKBERG [31] a effectué une étude approfondie des différents
exemples donnés au cours du présent paragraphe et y a associé plusieurs
autres cas intéressants.

15. Chaleurs de réaction en phase gazeuse réelle.

Soit un systéme gazeux réel ol a lieu une réaction chimique. Suppo-
sons qu’il ne puisse se produire d’échange de matiére ou de travail avec
Pextérieur, & 'exclusion de travail d’origine mécanique, et que ce systéme
soit maintenu a 7' et P constantes.

La quantité de chaleur échangée entre le systéme et l’extérieur, du
fait de la réaction, est donnée par la relation suivante :

(56, IV) Q=H,—H,= A AH,,

N

ol :
H, et H, = respectivement, I'enthalpie relative au systéme en fin et
en début de transformation.

En appliquant la relation précédente & une transformation infiniment
petite, on obtient :

dH
(67, 1V) @H)pp = (6 Qpp — (—65—> s
r.P
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¢ = le degré d’avancement de la réaction considérée

Au signe pres, la relation suivante représente la « tonalité thermique » de

N

la réaction, rapportée a une température et & une pression constante :

o0H /]
(68, IV) Qp = (?) = (d—g) = AH,
7P TP

Posons, dans le cas d’un degré de déplacement unitaire, AH; s =
AH. 11 résulte de ce qui précéde qu’en général :

(59, IV) AH £ AH.

Il faut noter que ces deux derniéres grandeurs dépendent, en prin-
cipe, non seulement de la température et de la pression, mais aussi de
la composition du systéme.

La relation (56, IV) suggére, comme méthode la plus directe pour
parvenir & la valeur d’une chaleur de réaction, de calculer I’enthalpie du
systéme correspondant, avant et aprés la réaction, grice aux moyens qui
ont été vus au cours du paragraphe consacré a la détermination de I’en-
thalpie des syst¢mes gazeux réels.

Dans le cas oit le systéme gazeux étudié suit la loi d’AMaGAT dans
tout le domaine de pression 0, P — ce qui est le cas des mélanges parfaits
—, les enthalpies partielles molaires, relatives aux différents constituants
du systéme, ne sont fonction que de T et P ; elles sont indépendantes de
la composition du systéme.

Dans ces conditions :

(60, IV) AH = > vihy = > v, AH, — AH.

~

ol :
h; et AH; = respectivement, 1’enthalpie et ’enthalpie de formation
de i dans les mémes conditions de T et P que le systéme.

On ne dispose, en général, que de la valeur de 4] et de celle de AH? ;
cependant, si le systéme suit la loi d’additivité des volumes dans le domaine
complet de pression 0, P, on peut déterminer AH A partir de 4H°. On
peut également déterminer la valeur de la différence AS — h;, relative A
chacun des constituants du systéme, considérés i la pression P. Ces diffé-
rences s’établissent & P'aide des données de la figure (5,IV), ol I'on
trouve les valeurs (b} — h;)/T. ; reportées en fonction de la température
et de la pression réduites.
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Posons :

(61, IV) O = L?T_;A
Au cas considéré, correspond :
(62, IV) AH = Z v by
AR =3 v, 1
I1 en résulte : '
(63, IV) AH = AH° — 3 v, 65, T, ..
<

Cette derni¢re relation donne la possibilité d’évaluer Pinfluence de
la pression sur la tonalité thermique, dans le cas des réactions qui se
produisent au sein de systémes gazeux suivant la loi d’AMAGAT.

On a vu, au cours du paragraphe précédent, que cette loi s’applique
de maniére assez précise & la synthése du méthanol, comme i celle de
Pammoniac.

Les données relatives &4 ces deux réactions, lorsque 7 = 400 °C,
sont les suivantes :

AHRp, = — 12600 cal/mole
et
AHZna. crgor = — 24700 cal/mole [81] [89].

La loi d’AMAGAT permet de déterminer, compte tenu de I'influence de
la pression, que pour P = 300 atm et T = 400 °C :

(AHxu,)300 atm = — 13400 cal/mole
et
(AHsynth. CN3OH)300 atm = — 26100 cal/mole.

Les valeurs précédentes montrent que Pinfluence de la pression sur
les AH de réaction ne saurait étre systématiquement négligée, du moins
aux pressions élevées.

En ce qui concerne les syst¢tmes qui ne suivent pas la loi d’AMAGAT,
les relations (60, IV) (2) et (63, IV) cessent d’étre valables.

. (1) La relation (60, IV) n’est, dans ce cas, rigoureusement exacte que pcur un systéme
qui’ contiendrait un nombre infiniment grand de molécules.
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Dans ces conditions, la détermination de la chaleur de réaction a T
et P constantes devra étre faite a 1’aide de la relation (56, IV). Le probléme
se réduit donc au calcul de I'enthalpie de deux systémes gazeux réels. 1l
a ét€ vu, au cours du précédent chapitre, qu'un tel calcul ne peut étre
effectué que de maniére approchée. On notera, cependant, que pour les
réactions ayant lieu entre des gaz, la variation de la chaleur de réaction
en fonction de la composition du systéme est généralement négligeable.

Par contre, s’il s’agit d’une réaction ayant lieu en solution — en
particulier, dans le cas des électrolytes —, la chaleur de réaction varie
notablement avec la composition, ainsi que nous le verrons au prochain
chapitre.

Il convient d’indiquer jci une relation, dont le caractére est trés
général, entre AH et AH® ; elle permet, en effet, de déterminer 'influence
de la pression sur AH.

Soit la relation :

(64, IV) e AH
orT Pe e
On sait que:
(65, IV) 4G = AG° + RT >v;in P;.
On sait également que :
(66, IV) —_“6 (4G%T) = — —AH ;
or P Ve

Il résulte des trois relations qui préceédent :

a> In (P7ys
)Pe.

67, IV A4H = AH®° — R T® v
(7, IV) ( —

Sachant que P* = ¢; x; P, on obtient :

9 Z In (@)
(68, IV) AH = AH° —R T* (—_—————) .
or P,

Lorsqu’il s’agit d’un systéme constitué par des gaz parfaits: ¢; = 1
et AH = AH°. Dans ces conditions, P’enthalpie de réaction devient effec-
tivement indépendante de la pression et du degré d’avancement. Si, par
contre, le mélange est parfait mais constitué de gaz réels, la valeur du
coeflicient de fugacité relatif aux constituants non parfaits differe de
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I'unité ; cependant, il demeure indépendant de la composition du systéme.
On pourra donc poser :

(69, IV) > n(p)s = In K, (P, T).
La relation (68.IV) devient :
dln K
(70, IV) AH = AH° — R T? | ——Z .
oT P.e

Dans le cas des mélanges parfaits, les AH obtenues a I'aide de cette équa-
tion coincident. évidemment avec les valeurs déduites de la relation
(63, IV).

En ce qui concerne les mélanges non parfaits, on notera une fois
encore que AH dépend du degré d’évolution de la réaction. Cependant,
cette variable ayant peu d’influence sur la tonalité thermique ~— du moins
pour les réactions qui ont lieu au sein d’'un mélange gazeux non parfait
-—, on pourra calculer les 4H correspondantes en appliquant la relation
(68,IV) ou Pon utilisera comme coefficients de fugacité, les valeurs
moyennes relatives aux différents constituants.

On utilise souvent, outre la tonalité thermique considérée a T et P
constantes, une autre grandeur : la tonalité thermique a T et V constants.

Sachant que, par définition :

oU oQ
71, IV N =% = AU,
( ) o ( 9 )RV ( dé )Ty

ol :

U = Ténergie interne du systéme,
on démontre en chimie physique que les grandeurs Qp et Q, sont
liées par la relation suivante :

(72, IV = —aU + P __8V
s ) QP_QV_I_I:((?V)T,E :I<05>T,P‘

La dérivée partielle (OU/9V)r ¢ représente la pression interne du
systéme,
L’équation (72,IV) se présente également sous uné autre forme,

lorsqu’on P’associe aux relations suivantes, dont la démonstration figure
dans les traités de chimie-physique :

. oU a8
73, IV R =7T{ — — P;
73, V) <6V>ﬂe <0V>1e
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et
(74, IV) 08 = ———aP
’ OV Jpe \OT )y
La relation (72, I'V) devient alors :
75, IV T oF oy
( > ) QP - QV + aT - TE_— T,P.

On peut établir la valeur des dérivées partielles qui apparaissent au
second membre, & partir de la relation: PV = z,,n R T, ol z,, représente
le coefficient de compressibilité du mélange. Quelques transformations
simples permettent d’obtenir, sachant que (dn/08r pr = 3 v; et que la

valeur de (0z.,/9&)r, p peut étre considérée comme négligez;ble :

az,
(76, IV) Qr=0Qy +R TZ vi[zm + T( =7 )m].

La relation précédente se réduit, dans le cas des gaz parfaits, a la
relation bien connue :

(77, IV) Qr=Qy +RT > v,



CHAPITRE V

EQUILIBRES CHIMIQUES ET
CHALEURS DE REACTION
DES SYSTEMES A L’ETAT CONDENSE

1. Avant-propos.

11 est, en général, impossible de déterminer, méme de maniére appro-
chée, les grandeurs physiques et thermodynamiques, relatives aux solutions
constituées par des liquides non parfaits, 4 partir des propriétés des consti-
tuants purs. En d’autres termes, il n’existe pas de méthodes générales,
analogues & celles étudiées dans le cas des mélanges gazeux. Il faudra
donc faire appel aux valeurs expérimentales qui caractérisent la solution
étudiée elle-méme.

Cependant, lorsqu’il s’agit de solutions idéales, certaines grandeurs
partielles molaires sont indépendantes de la composition ; de ce fait, le
calcul des propriétés thermodynamiques est possible & partir des valeurs
relatives aux constituants a I'état pur. On utilisera, a cet effet, par exem-
ple, les relations (25-28, IV), indiquées au cours de 1’étude des systémes
gazeux qui suivent la loi d’AMAGAT.

Il convient, toutefois, de noter que les mélanges parfaits, ou méme
a peu prés parfaits, sont nettement plus rares dans le cas des liquides que
dans le cas des gaz. En effet, on sait que deux ou plusieurs composés ne
donnent lieu & une solution idéale que s’ils présentent entre eux des ana-
logies trés grandes, tant par leurs propriétés physiques que par leur
comportement chimique. En principe, deux composés A et B ne forment
une solution idéale que s’ils possédent des propriétés chimiques semblables
et s’ils correspondent a des molécules de méme forme et de mémes dimen-
sions, de sorte que les forces d’interaction relatives & deux molécules d’A,
a deux molécules de B ou & une molécule de A et une molécule de B, aient
la méme valeur, lorsque les distances séparant les centres des molécules
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sont identiques. Du fait que les molécules sont trés proches les unes des
autres dans le cas des systémes a 1'état condensé, il résulte que les plus
faibles différences de valeur de ces forces d’interaction peuvent avoir une

influence notable, contrairement & ce qu’on observe pour les systéemes
gazeux.

Ces remarques permettent de conclure que les liquides de la chimie
organique, méme s’ils appartiennent a une famille donnée, ne donnent
lieu & des solutions a peu prés parfaites que si les poids moléculaires mis
en jeu sont suffisamment voisins.

Les mélanges constitués par un ou plusieurs composés polaires,
associés a des corps non polaires ou de polarité différente, correspondent

‘3 des solutions qui s’écartent toujours notablement d’un comportement

parfait.

En ce qui concerne les solutions d’électrolytes, le mode de référence
choisi pour définir les activités — ainsi qu’il a été¢ vu a la figure (3, I) —
implique que les propriétés thermodynamiques du soluté a dilution suffi-
samment faible soient égales a celles qui correspondent a I’état hypothé-
tique de référence ; ceci ne s’applique évidemment qu’aux propriétés qui
ne dépendent pas de la dilution. A ces solutions diluées correspond, en
outre, un coefficient d’activité du soluté qui est égal a 1.

Cependant, on ne rencontre guére de solutions de ce type dans le
domaine de la chimie industrielle.

Le présent chapitre est consacré a I’étude des solutions non parfaites ;
quelques exemples permettent d’en souligner les caractéristiques princi-
pales. On trouvera notamment certaines méthodes graphiques permettant,
a partir des diagrammes d’état, de déterminer le rendement des réactions
qui se produisent au sein de systémes a 1’état condensé.

L’étude approfondie des systémes liquides est faite dans le cadre du
volumie consacré aux équilibres physiques.

2. Chaleurs totales des solutions. Remarques sur les autres pro-
priétés des solutions.

La valeur des AH de formation de certains électrolytes, aussi bien 2
I’état pur qu’en solution aqueuse, a été présentée dans les tables (18-21, II).
La connaissance de ces données suffit pour calculer directement les
enthalpies totales des solutions, conformément a la relation :

1, v) AHE = AHP® — AHY,
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ou: )
. AH5* ' = Penthalpie de la solution contenant une mole du soluté A,

sol —

dissous dans n moles d’HzO 2 la température T et a la pression P du sys-
téme ;

AH3Y "™ = P'enthalpie de formation d’une mole du soluté A dans une
solution renfermant n moles de HgO, dans les conditions de T" et P du
systéme ;

AH2 = l’enthalpie de formation d’une mole de A, considéré a I’état
pur dans les conditions de T et P du systeme.

S
I
yu &

-18 %
1l [H.S0.

HNO; |

AHgp de I'acide ou de la base
en solution {en kcal/mole)

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100

% pondéral d’acide ou de base en solution
Fic. (1, V). — Valeur de Penthalpie totale d'une solution d’acide
ou de base d’origine minérale, 3 T = 25 °C, dans leau. Ce dia-

gramme a été établi & partir des données figurant dans 'ouvrage de
RossInNI [80].

On trouvera reportées aux figures (1-2, V), les valeurs relatives &
Penthalpie totale de quelques acides, bases et sels en solution aqueuse.
Dans le cas des solutions diluées d’acides ou de bases fortes, les valeurs
mesurées sont négatives et assez élevées, contrairement a ce qui correspond
aux solutions idéales, pour lesquelles : AH2} ™ = O.

On observe également pour certains sels, des enthalpies de dissolution
de valeur nettement positive ou relativement faible ; c’est notamment le
cas de NaCl. La conséquence en est, pour NaCl, une solubilité¢ dans 'eau
pratiquement indépendante de la température.

On trouvera la valeur de la chaleur spécifique de quelques solutions
d’électrolytes, a la figure (3, V).

Les chaleurs partielles molaires d’H,O et de H,SO, sont également
données, a titre d’exemple, a la figure (4, V).
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F16. (2, V). — Valeur de I’enthalpie totale d’une solution saline dans

Peau, & T = 25 °C. Ce diagramme a été établi & partir des données
figurant dans ’ouvrage de Rossini [80].

Co
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h\
§\ v,
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] 04 250, 357 —
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10 20 30 40 50 60 70 80 Q0 100
% pondéral d'acide en solution
F16. (3, V). — Chaleurs spécifiques relatives a différents acides

dissous dans I'eau. On se reportera a I'ouvrage de TIMMERMANS 991
et aux auteurs qu'il cite.

Un tel exemple permet d’observer combien les systémes constitués
par des électrolytes dans I'eau, peuvent s’écarter des conditions relatives
aux systemes parfaits. Ces résultats, aisément prévisibles, impliquent
notamment que les coefficients d’activité et les grandeurs molaires par-
tielles qui se rapportent aux différents constituants de tels systémes, doivent
fortement varier en fonction de la composition. :

La détermination des grandeurs partielles molaires 2 partir des
propriétés d’un systéme considéré dans son ensemble et en fonction de

o
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la composition, est un probléme qui entre dans le cadre d’un ouvrage de
chimie physique.

Cp
40 A\
H2804
|H250s |
3o N ——
20 / TN\
. ~—»U\ \ H0
: \ \
o
5
0
-10

o 02 04 0.6 08 1
Fraction molaire de H3504
F16. (4, V). — Chaleur partielle molaire d’H:O et de H:SO, au sein

du systéme H.O-H.SO., & 25 °C. D’aprés Lewis et RanpaLL [57],
et GI1AuQuE, HorNUNG, KunzLER et RuBiN {29].

On trouvera encore quelques exemples de solutions idéales et de
solutions non idéales dans le volume du présent ouvrage consacré aux
processus de séparation.

3. Chaleurs de réaction en phase liquide.

Un raisonnement identique & celui qui a été fait au cours du chapitre
précédent pour les systémes gazeux, permet de montrer que ’enthalpie
de réaction au sein d’un systéme liquide non parfait est donnée par la
relation : o1

= AH® 2 gy
2, V) AH = AH®° — R T Zvi< o7 )P’E
ou:

AH = (0 H|0 )5 p = T’enthalpie de réaction, au sein du systéme ;

AH® = (9 H°[d &)y p = l'enthalpie standard de réaction, rapportée
a la température T et 4 la pression P du systeme ;

vi = le coefficient d’activité relatif au constituant i du systéme.
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Il a été vu, au cours du paragraphe précédent, que les coefficients
d’activité, relatifs aux systtmes liquides non parfaits, dépendent de
maniére non négligeable de la composition. Comme il en est de méme
pour 'les fonctions dérivées (9 Iny,/0T)p ¢, on devra tenir compte de
Pinfluence de la composition de tels systémes sur la valeur des tonalités
thermiques des réactions qui y ont lieu,

Des remarques similaires sont & faire, en ce qui concerne I'influence
de la composition d’un systtme sur la valeur des enthalpies partielles
molaires qui se rapportent aux réactifs et aux produits des réactions. En
effet :

oH -
3, V) AH = —— = D> vk,
3 E P z 1%

N

ol :
h; = I’enthalpie partielle molaire de i au sein du systeme.

AHgact,
27 7
/7
/
J
26 2
7
/
/
25
@
B 24
E
~
=
£ 23
22
[ 10 20 40 50 60 70 80 %

% pondéral en HNO3

F16. (5,V). — 4H de la réaction NH; (aq) + HNOs - NH.NO: (aq).
Influence de la concentration d’HNO,, d’aprés les données figurant
dans l'ouvrage de Rossini [80].

1l résulte de ce qui précéde que l'influence de la composition d’une
solution sur la tonalité thermique d™une réaction sera particuliérement
nette dans le cas des réactions mettant en jeu des électrolytes ou toute
autre substance ayant un caractére fortement polaire. On trouvera
représentée, a titre d’exemple, la tonalité thermique de la réaction
NHj; (aq) + HNO; (aq) — NH,NO, (ag) en fonction de la concentration
en acide nitrique. La figure (5, V) permet d’observer que la chaleur
fournie par la réaction croit notablement, lorsque la concentration en
acide s’éléve.

s
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4. Equilibres chimiques des systémes a 1’état condensé. Exemples.

Considérons la réaction suivante :
4, V) bB + e¢C=7rR + s8.
Supposons qu’elle se produise au sein d’un systéme condensé.

On observe, dans les conditions d’équilibre :
(ag)(as)®
(ag)t(ag)e

La valeur numérique représentant-chacune des activités qui sont mises
en jeu par la réaction ci-dessus, dépend de I'état de référence choisi pour
les AG° de formation des constituants. S’il s’agit, par exemple, d’une
réaction entre électrolytes en solution aqueuse, la constante d’équilibre K
peut étre rapportée aux différents constituants, pris a 1’état hypothétique
qui correspondrait & une molalité unitaire — conformément a la figure
(3, 1). On obtient, grice a la relation (65, 1) :
(Y)Y (Mg (ys)*(mg)*
(mVB)b(mB)b(m)}C)c(mO)c

Dans le cas des réactions entre substances organiques, il est plus
pratique de déterminer K a partir des AG° de formation relatives a 1’état
pur. Il en résulte :

(7, V) K =

5, V) K=

6, V) K =

(7r) (@) (,vs) (2s)*
(xyB)b(xB).b(xyC)c(xC)c '

En se rappelant la définition de I'état de référence, tel qu’il a été
présenté a la figure (3, I), on note aussitét que les coefficients ,,y; qui
apparaissent dans la relation (6, V), n’approchent de la valeur unitaire que
pour des solutions tres diluées. On considére qu’il en est ainsi pour des
concentrations de Pordre de 10—% a 10—% mole/litre. Lorsqu’il s’agit
d’électrolytes a une concentration plus élevée, on dispose de relations qui
permettent, dans certains cas, de déterminer la valeur des coefficients
d’activité. On se reportera notamment aux ouvrages [21] et [65].

Tout ceci ne s’applique qu’exceptionnellement & I'étude des processus
mis en jeu dans I'industrie chimique, qui exige presque toujours des
solutions relativement concentrées.

Par ailleurs, la relation (7, V) ne peut étre utilisée avec des coeffi-
cients d’activité unitaires que dans le cas des solutions idéales, c’est-a-dire
— dans la pratique — pour des substances qui, tout en prenant part 2
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une réaction, sont trés voisines par leurs propriétés chimiques et physiques.
Ce cas est, lui aussi, assez rare.

‘Faute de pouvoir calculer les coefficients d’activité grace a des
méthodes suffisamment générales, on devra donc étudier les équilibres
chimiques se produisant au sein de systémes condensés non parfaits, 2
I'aide des données expérimentales adéquates.

Il convient d’observer, en outre, que la nature du solvant n’est pas
sans influence sur le rendement d’une réaction a I'équilibre. Les A4G° de
formation des composés en solution dépendent, en effet, de la nature du
solvant, qui peut aussi modifier trés sensiblement 1a valeur des coefficients
d’activité. On congoit donc qu’il est possible d’augmenter le rendement
d’une réaction en solution, si I'on choisit judicieusement le solvant utilisé.

Les exemples qui suivent donnent sous une forme claire certaines
notions qu’il faut connaitre pour étudier les équilibres chimiques en
solution.

Exemple 1 : équilibre relatif a la dissolution et a la dissociation de CaSO,
dans l'eau, en présence de (NH ,):SO, .

La constante de dissociation du sulfate de calcium, en présence de
sulfate solide, s’exprime — pour dcaso, = 1 — selon :

(@gar+)- (a'so,——)

(8; V) K= = (afca++) (a/s().——)

Acaso,
= (Voar+) (Meges) (VSO.——) (mso‘——)'

La valeur numérique de K ne dépend pas de la concentration de
(NH,):SO4 au sein du systéme.
Considérons le produit suivant :
K
(Yoar+) Vso,—)

Il est fortement modifié par la présence de sulfate d’ammoniaque en
solution, ainsi que le montre la table (1, V) ou la valeur du rapport
K>/K; a été indiquée a diverses concentrations de (NH,):SO,, avec :

(9: V) (mca++) (mSO‘——) —

K, [(mgges) (Mg, ],
10, V = . ==
( ) K1 [(mCa++) (’mso,-—)]l
K/[(Yeart) V0, ) _ [eart) 50—

K/[(ycyes) (Vso,——)]j [{(Year+) (Vso.——)]z ’
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Dans la formule précédente, I'indice 1 se rapporte a la solution aqueuse,
saturée en CaSQ, sans addition de (NH,)»SO, ; l'indice 2 se rapporte
a une solution contenant également du (NH4)».SO,. :

TaBLE (1,V)
D’aprés EUckeN [22] et HARkINs [34].

Ceaso, Cvm,,S0, K
mole/1 mole/l K,
0,01530 0 1
0,01327 0,007112 1,196
0,01218 0,01563 1,449
0,01131 0,03125 2,058
0,01057 0,0625 3,304

Exemples 2 et 3: « caustification » du carbonate disodique et prépa-
ration du sulfate d’ammoniaque a partir du gypse.

Bien que la soude caustique soit, de nos jours, surtout préparée par
I'électrolyse de NaCl en solution aqueuse, il existe également une autre
réaction de formation :

(11, V) Ca(OH),(c) + Na,CO, (aq) == 2 NaOH (aq) + CaCO;(c),

soit :

(12, V) Ca(OH), (c) + CO,;~~ (aq) == 2 OH~- (ag) + CaCO; (c);
AHG, ~ — 1000 cal/mole.

On peut écrire, en négligeant les ions CO3—— et OH— provenant de
la dissociation de CaCOj; et de celle de Ca(OH). vis-a-vis de ceux qui
correspondent & Na,CO; et & NaOH, que le rendement en NaOH a
I’équilibre est, vis-a-vis du NayCOj initialement en solution, le suivant :

NaOH _ ,0H- _ , _ 5 Mou-eq.
13, V) NNaco, = Neo,— = 1 = ——————+—
Mc0,—,in.
Les indices <« éq.» et «in.», utilisés dans la formule précédente, se
rapportent respectivement aux conditions d’équilibre et aux conditions
initiales.

Comme il correspond & chaque mole de Nay,CO,, la formation de
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deux moles de NaOH, la relation (13, V) peut aussi étre écrite de la
maniére . suivante :

Mog- 1
14, V) 7 = ot =

2 Mo, —eq. + Mon- eq. 2 mco,—,eq./mOH—,eq. +1

AG*° (12, V) s’obtient notamment selon :

(15, V) AGlipv) = 2 AGEFRE LS + AGE oo, — AGTELP | — AGE om),:

ym=1"

La constante d’équilibre se rapportant a (12, V) en présence d’un exces
de CaCOj3 et de Ca(OH)2, a pour expression — en prenant dcacog = 1 et
Aca(OH)y = 1:

(16, V) K = exp <— A6ts.v) ) — (gor)* _ (om)*(mon )

RT aco,— (Yco,—)(Mgo,—) )
Posons :
2
(117, V) o a,
()’co,~)
La relation (16, V) devient :
(18, V) Mco—ea  __ ( Moo, —eq. * Xy )}
mOH",eq. K
On sait, par ailleurs, que:
(19, V) Moo, 0q = Mco7—in — ¥ Mon- eq-

Quelques transformations simples permettent d’établir, & partir des
relations (14, V), (18, V) et (19, V) :

1 1 ia ]
(20, V) n= 1/[~2— + (’4— + *K—y mco.—,m) :|
On obtient, en partant des données des tables (18, II) et (20, II), pour
T =25°C: 4G°as,vy = — 4 420 cal/mole ; il en résulte : K=1,8103.
On peut reporter cette valeur dans la relation (20, V), il s’en suit ;
9 . 1 1 5 3
(21, V) n=1 7"‘ —4-"‘2,2'10' &y Moo, | |

Si 'on admet que 7 est voisin de la valeur uhitaire, la relation
précédente - devient :

(22, V) 7=1—22-102%a, mgy -
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Ceci permet de noter que l¢ rendement diminue lorsque la concen-
tration de NayCOj est plus élevée, dans les conditions initiales.

On observe les valeurs suivantes, a ’échelle industrielle (38) :
g Na,C0O,/100 g de sol. 4 8 12 16
N0, % 99 98 945 89.

Les procédés industriels utilisent une concentration initiale de
NayCO; de I'ordre de 10 % . La vitesse de réaction est favorisée par une
température plus élevée, que ’'on choisit au voisinage de 90°. Du fait de
la valeur assez faible de 4H°, le rendement a I'équilibre est peu modifié
par cette élévation de température. ’

N

On ne peut retrouver les valeurs données ci-dessus a l'aide des
relations (20-22, V) qu’en attribuant & «, des valeurs nettement différentes
de l'unité — méme en tenant compte de la variation de K en fonction de
la température.

La réaction mettant en jeu le gypse ou l’anhydrite, CO, et NHs, a
certaines analogies avec la réaction (11,V). Elle donne lieu -a une
méthode de préparation du sulfate d’ammoniaque, utilisée dans certaines
usines :

(23, V) CaSO, (e) + (NH,),CO,4 (ag) — (NH,),S80, (aq) + CaCOj; (c).

La solubilité du sel utilisé comme réactif est, ici également, plus
grande — bien que faible en valeur absolue — que celle de CaCOs; ;
a 25°C, en effet, les points de saturation sont les suivants: pour
Ca(OH)2=2,3-10—2, pour CaSO4=1,5-10—2 et pour CaCO3;=1,4-10—*
moles/1. Contrairement a ce qui a été observé pour la réaction (11, V), le
rendement correspondant & (23, V) ne dépend pratiquement pas de la
concentration initiale en (NH,)2CO; et a une valeur trés proche de 1 —
conformément aux relations steechiométriques, valables pour la réaction
(23, V).

Exemple 4: réaction d’estérification.

L’influence de la composition d’un systéme sur la valeur des coeffi-
cients d’activité est égalemerit trés importante dans le cas out des composés
organiques ayant un caractére polaire marqué sont présents. Considérons,
par exemple, la réaction suivante :

(24, V)  CH,COOH + C,H,0H = CH,CO0GH, + H,0,
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Il Iui correspond :
(25, V) K, — [CHC00GH, ] [H0]
{CH,COOH] [C,H,0H]

K, a pour valeur, en fonction du rapport [alcool]/[acide] considéré dans
les conditions initiales et pour une méme température, selon [45]:

[alcool]/[acide] = 3:1 1:1 1:3
~ K, =25 3,8 4,7

Il faut noter que la valeur de K., telle qu’elle est définie par la
relation (25, V), ne peut étre déterminée a partir des AG° qui corres-
pondent & la formation des constituants purs apparaissant dans I'équa-
tion (24, V).

Exemple 5: Hydrogénation du glucose.

La valeur de K, peut parfois étre indépendante de la composition
du systéme, en dépit du fait que certains coefficients d’activité correspon-
dant aux réactifs different de 1. Ceci est notamment le cas lorsque les
coefficients d’activité des réactifs et des produits de la réaction sont
égaux deux par deux. Ainsi, dans le cas de I’hydrogénation du glucose :

(26, V) - CH,OH(CHOH),CHO + H, = CH,OH(CHOH),CH,0H

Les molécules sont soumises a des phénomeénes notables d’association, en
raison des nombreux groupements —OH. Cependant, du fait de la
neutralité des molécules et de la similitude de leurs structures, il résulte
que les coefficients d’activité des deux especes chimiques sont & peu prés
égaux.

5. Emploi des diagrammes d’état pour le calcul des rendements.
Systémes ternaires.

Puisque les coefficients d’activité ne peuvent étre facilement déter-
minés dans le cas des solutions concentrées d’électrolytes et des solutions
de composés donnant lieu 4 des phénomeénes d’association, il est raisonna-
ble de faire plut6t appel & des méthodes graphiques pour établir le ren-
dement thermodynamique, dans la mesure oul les diagrammes d’état
correspondant aux systémes étudiés sont connus.-

De nombreux diagrammes d’état se rapportant & des électrolytes en
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solution aqueuse ont été établis de maniére précise ; la plupart de ceux
ayant une importance pratique a été répertoriée par LANDOLT [50] et dans
les International Critical Tables [41].

La maniére selon laquelle il convient d’utiliser de tels diagrammes
est présentée ci-dessous a l'aide de quelques exemplgs.

Exemple 1 : KCl—-MgCl,—H,0

Il correspond a4 ce systtme la figure (6, V). L’importance pratique
d’un tel systéme repose sur le fait que la production de chlorure de
potassium 2 partir de la carnallite MgCly-KCl-6 HzO (point représentatif
D) en est un cas particulier.

(H0)

MgClz 6HgO

B
(Mg ctp) (kc)

Fic. (6, V). — Systéme ternaire KCl—MgCl—H.0,
a T =35°C. )
Les compositions sont exprimées en % pondéraux.
D’aprés LIGHTFOOT et PRUTTON [58].

A la portion de droite DM correspond une phase solide constituée
par un mélange de carnallite et de chlorure de potassium et une phase
liquide de composition T.

Notamment, au point O il s’agit d’'un mélange de liquide et de
solide dans le rapport OO’/OT.

Les corps D et B sont présents dans le dépdt solide selon le rapport :
2 _ DO
9p B O’

(27, V)

Une addition d’eau 2 la carnallite, telle que l'on atteigne le point M,
a pour conséquence la disparition de la phase constituée par la carnallite :
on obtient une solution de composition T et un résidu solide formé
uniquement par du chlorure de potassium.
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Partant de 100 grammes d’un mélange de composition M, on obtien-
dra gz grammes de chlorure de potassium, et :

BT

La quantité de KCl contenu dans le mélange de composition M est
la suivante :

MA 74,55 MA
(29, V) Qrot — ——=— 100 = ——

0,44 - 100.
EA 95+ 74,55

N

ou :
74,55 et 95 = respectivement, le poids molaire de KCI et celui de
MgCl,. On obtient donc un rendement maximum 4B A partir de la

carnallite, tel que :

‘ MT/BT

(30, V) nE = —J_T
0,44 MA/EA

Exemple 2 : nitratation de la cellulose (figure 7, V).

La nitratation de la cellulose s’effectue selon la réaction équilibrée
suivante :

(31, V) C.H,0,(0H), + 3 HNO, = C,H,0,(0ONO,), + 3 H,0.

La cellulose étant présente a I’état solide dans le systéme ol se
produit la réaction, les lois relatives aux équilibres en milieu hétérogéne
devraient pouvoir étre appliquées & (31, V). Cependant, Pexpérience
montre que Pacide nitrique s’introduit au travers du réseau constitué par
les macromolécules de cellulose en attaquant tous les groupes —OH.
L’équilibre offre, de ce fait, toutes les caractéristiques d’un équilibre
homogene.

L’interaction de HNO; et des groupes —OH a pour conséquence

que la cellulose cesse le plus souvent d’étre a 1’état pur et que deen. 2= 1.
On peut écrire, en rapportant la relation (31, V) aux groupes —OH :

(32, V) —OH + HNO, = —ONO, + H,0
avece !
(33, V) K — SeonoTro

2—omPHENO,

Symbolisons par S le nombre de groupes nitrés par monomére de

i e e
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cellulose — qui contient, comme on le sait, 3 groupes —OH —,
il ‘'en résulte : S .

L . . a
(34, V) 7 (—ONOy) H,0

Y o) (3-—8)- aHNO..

En conséquence, si 'on fait abstraction de la variation du rapport
Y(—on0g)/v(—om) en fonction de la composition du systéme (1), S ne
devrait dépendre que de la valeur du rapport am,o/daxo, , & température
donnée ; il devrait en étre de méme en ce qui concerne le degré de nitra-
tation de la cellulose. A I’échelle industrielle, la nitratation de la cellulose
est effectuée a partir du systéme ternaire HoO-HNO;—H,SO,, car HpSO,
a pour effet de favoriser la réaction — conformément au caractére trés
négatif de la variation d’enthalpie libre résultant de la dilution de l'acide
sulfurique.

En conclusion, le rapport au,0/dano, dépend, au sein de tels systémes
ternaires, non seulement de la valeur du rapport [HyO]/[HNOj3], mais
encore de la présence de H,SO, .

HNO,

O NC "industrielie’’ {4 11,0 % N)
O NC “‘industrielle’ (& 12,0 % N)
© Fulmicoton (a 13,1% N)
® Fulmicoton (3 13,5 % N)

77 Zone de
nitration

HaS0,

IS

Fi1G6. (7, V). — Diagramme ternaire relatif & la nitratation

de la cellulose. Les courbes représentées correspondent,

d’aprés MILES [63], & des teneurs constantes en azote
— pour la cellulose traitée —.

(1) Cette hypothése est, en fait, conforme a la réalité, lorsqu’on se limite a4 une
certaine précision, d’ailleurs assez satisfaisante.
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Bien qu’il soit théoriquement possible de déterminer la valeur du
.rapport am,o/auno, 4 partir de mesures de tensions de vapeur, il est
cependant beaucoup plus simple de suivre 1’évolution de la réaction —
du point de vue thermodynamique -—— & laide des diagrammes d’état,
surtout du fait de la présence de H.SO, et de la nitrocellulose.

La figure (7, V) représente le diagramme d’état correspondant au
systéme étudié. Le degré de nitratation y est indiqué sous la forme d’un
pourcentage se référant au poids d’azote fixé par la cellulose.

Ce degré de nitratation dépend principalement de la dilution, ainsi
que le montre I’allure des courbes relatives a une teneur constante d’azote :
ces courbes sont pratiquement des paralléles & I'axe HNO3-H,SO,4. Les
courbes relatives 2 un rapport dm,0/dnno, constant sont, elles aussi,

paralléles — du moins, dans un certain domaine — au méme axe. Il
convient de remarquer qu’on atteint un degré de nitratation maximum —
soit 14 % -—— lorsque le mélange contient au départ une certaine quantité
d’eau.

Exemple 3 : nitratation de la glycérine (fig. 8, V).

Le mélange ternaire (HNO3-H.SO4-H-0), qui a été vu précédemment,
joue un rdle important dans de nombreuses réactions industrielles.

Considérons, par exemple, la nitratation de la glycérine :

CH,0H CH,ONO,
I !

(35, V) CHOH -+ 3 HNO, = CHONO, + 3 H,0
| |
CH,0H CH,ONO,

La réaction est effectuée A l'aide d’un mélange sulfonitrique ; elle peut étre
facilement étudiée grice au diagramme ternaire, représenté a la figure
(8, V).

Sur ce diagramme, on a tracé les courbes qui correspondent a des
teneurs constantes de nitroglycérine en solution dans le mélange nitrant.

On est donc en présence d’un équilibre physique, lié — cependant —
a Péquilibre chimique résultant de la réaction (35, V). Le mélange nitrant
contient généralement la méme quantité pondérale des deux acides. En
fin de réaction, le systtme évolue vers un point représentatif qui se
trouve dans le domaine de solubilité minimum. Il s’agit du point G de la

figure (8, V).
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H,0

HNO; ’ H250,

Fi1c. (8, V). — Diagramme ternaire relatif a la nitratation

de la glycérine. Les courbes représentées correspondent a un

certain % de nitroglycérine soluble, & température ambiante,
au sein du mélange. D’aprés PascaL [73].

Ce diagramme est fort utile, lorsque l'on veut suivre les phases de
séparation de la nitroglycérine extraite du mélange nitrant. Certains
procédés permettent d’aboutir tout d’abord au point G de la figure (8, V)
— c’est-a-dire & des conditions de solubilité minimum — ; on dilue ensuite

la solution par de I'’eau, de maniére & atteindre le point H et & laisser
déposer une quantité supplémentaire de nitroglycérine.

II convient de noter, pour en terminer avec cet exemple, qu'un dia-
gramme ternaire du méme genre est utilisé pour I’étude de la concentra-
tion des solutions diluées de HNOj; en présence de H;SO,. De telles
opérations constituent toutefois un exemple typique d’extraction par
distillation, dont nous parlerons par la suite.

6. Emploi des diagrammes d’état pour le calcul des rendements dans
le cas des systémes quaternaires.

L’étude des systémes quaternaires aboutit, dans le cas le plus
général, a I'emploi de représentations a trois dimensions, qui sont assez
complexes. Lorsqu’il s’agit, cependant, de systémes constitués par la
dissolution dans l'eau de deux sels n’ayant pas d’ion commun, il est
possible d’utiliser une représentation simplifiée. Ce cas particulier est
d’un grand intérét, car il correspond & de nombreux procédés utilisés
dans l'industrie.

Les quatre ions qui résultent de la dissociation des deux sels peuvent
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donner lieu & la formation d’autres sels, susceptibles d’8tre mis en évi-
dence et séparés de la solution dans certaines conditions. On observera,
au total :
(36, V) AC+ BD = AD 4 BC
ol :

A et B = des cations ;

C et D = des anions.

Les couples de sels mis en jeu par une réaction du type de (36, V)
sont appelés couples de sels réciproques.

JANECKE en a proposé une représentation particuliérement commode,
sous la forme d’un diagramme quadrangulaire, tel qu’il est schématisé
a la figure (9, V).

FiG. (9, V).

Les fractions molaires qui correspondent aux cations sont reportées
sur les cOtés horizontaux d’un carré, tandis que les fractions molaires des
anions sont reportées sur les cdtés verticaux. Puisque quatre ions seule-
ment sont 'préscnts — respectivement A, B, C et D —, les degrés de
liberté du systeme sont limités par la relation supplémentaire :

(87, V) A+B=C+D=1
De ce fait, en ne tenant pas compte du solvant, on peut effectivement
représenter le systéme sur un plan, tout comme un systéme ternaire.

A un point quelconque de la surface intérieure au carré, correspond
une concentration définie par les intersections des paralléles aux cotés,
menées a partir de ce point, avec ces quatre cotés.

e
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Lorsqu’il s’agit de sels réciproques ayant des valences différentes,
il faut établir le diagramme de JANECKE en équivalents-grammes (c’est-a-
dire en considérant le poids molaire de 'ion divisé par sa valence) et
non en ions-grammes (ce qui met en jeu le nombre de grammes qui
correspond au poids molaire de I'ion).

La méthode de JANECKE permet de définir complétement le systéme
A, B, C, D, H,O — toujours dans le cas d’'un couple de sels réciproques.
Il suffit, & cet effet, de connaitre, pour chaque composition du soluté, la
quantité d’eau contenue dans la solution saturée correspondante.

Elevons a partir d'un point quelconque a lintérieur du carré, une
perpendiculaire au plan et considérons une hauteur proportionnelle au
nombre de moles d’eau accompagnant un ion-gramme du mélange — en
se rappelant que ny + np = 1 et que ne + np = 1. A un domaine
défini par ce diagramme — c’est-a-dire & chaque sel pouvant coexister
en équilibre avec une solution saturée —, il correspondra une certaine
surface dans Pespace.

De telles surfaces sont délimitées par des courbes dont la projection
orthogonale sur le plan du diagramme est un réseau de lignes (ESTG, FS
et HT sur 1a figure (9, V)).

L’aire définie par AD, E, S, T et G correspond 4 des compositions
— rapportées au soluté — pour lesquelles on obtient par évaporation
principalement le corps AD. Des considérations analogues sont naturelle-
ment valables pour les autres domaines délimités par le diagramme.

Les lignes tracées en traits fins sur la figure (9, V) représentent les
compositions des mélanges de sels se dissolvant dans une certaine quan-
tité d’eau. Ces lignes sont, en fait, les projections orthogonales des courbes
de niveau donné, relatives aux surfaces de I’espace définies précédemment.

Exemple 1: Systéme KCl—NaCl—KNO;—NaNO,—H,0

A ce systéme correspond le procédé de préparation industrielle du

nitrate de potassium 2 partir du minerai du Chili. Ce procédé est, en
effet, basé sur la réaction suivante :

KCl + NaNO, = KNO, + NaCl

LLa solution, constituée par un soluté de composition P, fournit, par
évaporation lente du solvant, une phase solide ne contenant d’abord que
KNOj;. En conséquence, la composition du soluté évolue selon la direc-
tion KNOy—P jusqu’au point d’intersection P’ avec la courbe ST.
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A partir de ce point, on obtient simultanément deux phases, consti-
tuées par KNOj et NaCl ; la composition évolue, par évaporation, selon
la ligne TS jusqu’au point S. Ensuite, il y a dépét simultané de NaNOs,
de KNO; et de NaCl.

Une fois que la composition a atteint le point S, elle reste constante
jusqu’a la disparition totale du solvant.

Le point P caractérise une solution ayant, par quantité unitaire de
cations :
n’ ions K+
(1 — »’) ions Na+,
Par quantité unitaire d’anions :
n” ions NO;
(1 —n"”) ions Cl—.

On parvient a4 la méme composition en choisissant les fractions

molaires suivantes — sachant que n”’ > n’ > 0,5 :
n KNO, ou 1 —n") KCl1
(n” —n) NaNO; ou w—1 4+ n) KNO,
(1 —n") NacCl ou (1—n) NaNO;.
Conformément au diagramme précédent, il suffit de mélanger du
chlorure de potassium et du nitrate de potassium, pour obtenir — méme
en l'absence de solvant — wune transformation lente du couple

NaCl + KNO; en un couple plus stable constitué par NaNO; 4+ KCI.
1 suffit d’'un exces infinitésimal de KCl pour obtenir une transformation
totale du nitrate de sodium en nitrate de potassium.

Une légere quantité de solvant augmente notablement la vitesse de
réaction sans en modifier toutefois le mécanisme : la seule différence
réside en une faible perte de substance qui reste en solution. Le rende-
ment demeure, dans ces conditions, pratiquement égal 4 1. On obtient,
par cette méthode, deux sels mélangés, alors que leur utilisation ultérieure
implique qu’ils soient séparés. Clest la raison pour laquelle il faut opérer
dans la pratique avec un gros excés de solvant, en dépit du fait que le
rendement par opération devient nettement plus faible.

Supposons, par exemple, qu'un mélange équimolaire de chlorure de
potassium et de nitrate de sodium soit additionné d’eau de maniére qu’il
y ait' 5,7 moles d’eau par mole d’un quelconque des deux sels — soit
18 X 5,7g d’eau pour 75/2 g de KCI et 86/2 g de NaNO; —. On
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obtient ainsi une solution saturée qui fournit, par évaporation, du nitrate
de potassium.

La composition de la solution évolue selon la direction BQ jusqu’au
point d’intersection T avec la ligne ST. Ce point T est situé, dans ce cas
particulier, sur la diagonale DB du diagramme (10, V).

H' NO3

cf‘

D
NaCl G Nat Kct
-—

Fic. (10, V). — Diagramme d’état du systéme KCIl -— NaCl — KNO;
— NaNO; — H:0, & T = 25 °C. D’aprés REINDERS [78]. On pourra
également se reporter & 'ouvrage de PascaL [74].

On obtient, dans ces conditions, la séparation de np = TQ/TB
mole de nitrate par mole de sel dissous. Le rendement en nitrate de
potassium sera égal a np/0,5 — soit 2 ny —, si on le rapporte a la
quantité de nitrate de sodium employé.

Il restera donc en solution (I — nk) mole de sels dissous dans
5 (1 — r/g) moles d’eaun.

Si I'on avait ajouté au mélange équimolaire de nitrate de sodium et
de chlorure de potassium, une quantité d’eau égale a 5 (1 — np) moles,
on aurait finalement obtenu le méme résultat ; dans ces conditions; le
nitrate de sodium et le chlorure de potassium se dissolvent totalement,
tandis que le nitrate de potassium formé se dépose. Ce mode opératoire
permet donc d’atteindre le méme rendement maximum nj, sans qu’il
soit nécessaire d’évaporer une certaine quantité d’eau et sans que le
nitrate de potassium obtenu soit souillé par des cristaux de chlorure de
sodium.



204 LES PRINCIPES DE LA CHIMIE INDUSTRIELLE I

On parviendra A des rendements plus élevés en mettant en jeu des
cycles de réchauffage et de refroidissement ; en effet, la température a
une certaine influence sur la position des courbes qui - séparent les
domaines des différentes phases solides. La solubilité du chlorure de
sodium varie peu, tandis que la solubilité du nitrate de sodium varie
notablement.

Réchauffant tout d’abord la solution et la saturant par addition
d’une certaine quantité de nitrate de sodium, on obtiendra un dépbt
cristallin de chlorure de sodium — aisément séparable — conformément
a l'augmentation de la surface DESTG D au détriment des domaines
adjacents.

La solution surnageante peut ensuite &tre refroidie et traitée par du
chlorure de potassium: on obtient alors une quantité de nitrate de
potassium plus importante que précédemment, puisque la concentration
du chlorure de sodium a été réduite. Le processus est alors renouvelé en
obtenant, par des additions convenables, les mémes conditions initiales.
Le rendement total est, en principe, €gal a 1, puisqu’il suffit d’une quantité
donnée de solvant pour traiter une quantité non limitée des minerais de
départ. En fait, les sels industriels contiennent toujours certaines impuretés
qui s’accumulent dans les eaux-meéres. Il est donc nécessaire de renouveler
le solvant de temps en temps.

A

La plupart des processus industriels d’élaboration de sels purs a
partir de mélanges plus ou moins complexes de sels, est basée sur des
cycles du type précédent. Les variations de solubilité en fonction de la
température sont prises, autant que possible, en considération ; cependant,
on rencontre rarement des conditions aussi favorables que dans le cas
décrit ci-dessus.

Exemple 2 : Systéme NaCl—NaHC03—NH4HCOS—NH,CI—HZO

La production du bicarbonate de sodium a partir du sel ammonique
correspondant, est d'une grande importance pratique, car elle représente
Pétape préliminaire du procédé Solvay, grice auquel on obtient la soude
dans des conditions industrielles.

Un cycle isolé pourrait permettre d’atteindre une séparation avec
un rendement assez élevé, mais le diagramme d’état a une forme telle
que P'on ne peut obtenir, lors de lenchainement des opérations, un
rendement voisin de 1 — comme dans le cas du nitrate.
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I1 correspond au rendement maximum un mélange de chlorure
sodique et de carbonate monbammonique dans le rapport molaire
0,52/0,48. Dans ces conditions, on se trouve au point P de la figure
(11, V), ¢’est-a-dire a Vintersection de la diagonale qui correspond aux
mélanges de NaCl et de NH,HCO3, avec la droite PP—NaHCO; .

Nat
NaHCO;A — NH4HC O3
er 0,48 0,52 fnco;
‘ SN
’ \\\
l/' b AN
. 0814 PAl "\
7 ‘\N
NaC l “ _I NH‘CI

+

NH]
Fic. (11, V). — Diagramme d’état correspondant au systéme

NaCl — NaHCO,; — NH.CO, — NH.Cl — H:0, & T = 30 °C.
D’aprés BAuD [4 bis].

Supposons que la quantité d’eau utilisée soit limitée de sorte qu’on

A

puisse atteindre le point P’ & partir d’'une quantité égale 4 une mole du
mélange P. Le dépdt solide obtenu sera :
PP 0,814 — 0,48

Ny = ——foe = = 0,41 mole
i AP 0,814

11 restera donc en solution :

AP _ 048
AP 0814

n, =

== 0,69 mole.
Sachant qu’il est ainsi produit 0,41 mole de bicarbonate de sodium
a partir de 0,48 mole de bicarbonate d’ammoniaque, on calcule donc un
rendement maximum qui, rapporté & lion carbonate-acide, a pour
valeur :
0,41

NaBCOs = 2 — (,853.
NH,CO, 0,48
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La valeur du rendement maximum, rapportée a I'ion sodique, est
Iégérement différente :

7eo > = 0,789.

Précédemment, dans le cas du nitrate du Chili, la solubilité des
quatre sels était du méme ordre de grandeur et la solubilité des mélanges
auxquels ils donnaient lieu était toujours supérieure a celle des sels purs.
I était donc impossible d’aboutir, par le mélange de deux solutions
saturées méme judicieusement choisies, 2 une séparation quelconque d’une
phase solide.

On rencontre souvent le cas olt un des sels qui appartiennent aux
couples réciproques est peu soluble. Ce sel peut alors étre préparé par
simple mélange des solutions contenant, chacune, un des sels du couple
soluble. On obtient, dans ces conditions, des rendements parfois tres
élevés.

Les deux sels qui correspondent a 'un des couples sont parfois tous
deux insolubles alors que le second couple est constitué par des sels solu-
bles. I.e mélange des solutions de ces deux derniers sels donne lieu & une
précipitation totale si la teneur des solutions est calculée selon le rapport
steechiométrique de la réaction.
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INDEX ALPHABETIQUE DES MATIERES

Acétate d’éthyle :
— estérification, valeur caractérisant I’équilibre, 193.
Acétyléne :
— formation a partir du méthane :
— examen thermodynamique de la réaction et conditions opératoires, 106,
107, 109.
— formation 2 partir des hydrocarbures supérieurs, 109.

Acide chlorhydrique de synthése :
—. étude thermodynamique de la réaction et conditions opératoires, 111.
Activité :
définition, 13.
cas des gaz, 14.
cas des solutions, 18.
cas des électrolytes faibles, 20.
cas des électrolytes forts, 20.
coefficient d’activité, 18, 23.
coefficients relatifs 8 HCI (ag.), 37.

Affinité, 7.
Alkybenzénes :
— relations d’équilibre chimique entre eux, 134.

Amagat (loi d’...):
— calcul de la chaleur de réaction en phase gazeuse, 177, 178.
— énoncé, 154.
— évaluation des grandeurs thermodynamiques relatives aux mélanges gazeux :

— chaleur molaire, 156.

coefficient de compressibilité, 155.

coefficient de fugacité, 156.

énergie interne, 156.

enthalpie, 155.

entropie, 156.

fugacité, 157.

— systémes gazeux réels en équilibre chimique, 173-176.

— validité dans le cas des mélanges gazeux, 163-172.

LI

P

Ammoniac :
— constante d’équilibre, 173-175.
- étude thermodynamique de la réaction de synthése et conditions opéra-
toires, 101-102.
— le systéme NH, (N. + 3 H:) 3 basse température, 169-171.
— tonalité thermique de la réaction de synthése, 178.

Beattie-Bridgeman (équation de ...):
— application aux gaz réels, 145.

Bennewitz, Rossner, Dobratz :
— méthode de détermination des c, des gaz, 77-84.
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IS

Benzéne, formation a partir du cyclohexane :

— étude thermodynamique de la réaction et conditions opératoires, 106-108,
121.

Bicarbonate de soude, procédé Solvay :

-— diagramme de fonctionnement, calcul des rendements, 204-206.
Butadiéne, formation & partir du buténe :

—- étude thermodynamique de la réaction et conditions opératoires, 106-108.
« Carbocations » primaires, secondaires et tertiaires :

— stabilité relative, 126-128.

Carnallite :

— diagramme d’état : carnallite-KCl-MgClL-H.O, 195.
< Caustification » de NaCOs,: :

~- rendement et conditions opératoires, 191-193.

Cellulose :

— nitratation, diagramme de fonctionnement, 196-197.
Chaleur atomique et chaleur molaire en phase solide, 89-90.
Chaleur de réaction en phase gazeuse réelle, 176-181.

— établie 4 I'aide de la loi d’Amagat, 177-178.

— influence de la pression, 177-179.

— synthé¢se de NH: et de CH:OH 4 300 atmospheres et 400 °C, 178.
Chaleur de réaction en phase liquide :

— influence de la composition, 187-188.

— réaction entre NH, et HNO,, 188.

Chaleur latente de vaporisation, détermination, 90-93, 153.
Chaleur molaire des gaz :
—- cas des composés organiques & I’état gazeux, 74-84.
— cas des mélanges gazeux :
— selon Amagat, 156.
—- selon Dalton, 160.
— selon la méthode des conditions pseudocritiques, 162.
— influence de la pression, 149, 152.
~— table établie pour les gaz et vapeurs les plus usuels, 78-79.
~— cas de I'hydrogeéne, 77.
Chaleur molaire des liquides, détermination, 84-89.
Chaleur molaire des solides, détermination, 89-90.
Chaleur non compensée, 2-3.
Chaleurs partielles molaires :
—- cas du systtme H,O-H.SO., 187.
Chaleur spécifique :

~— cas des acides en phase aqueuse ; exemples, 186.

~— quelques valeurs relatives 3 des liquides, 89.
Chaleur totale d’une solution :

— exemples, 184-187.

Chloruration :

— réactivité des oléfines & ce mode d’action, 132.
Chloruration du méthane ;

— données. thermodynamiques, 135.

Chlorure de potassium, formation 3 partir de la carnallite :

~— détermination des rendements, diagramme de fonctionnement, 195-196.

Classification électrochimique des éléments (table), 40,
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Clausius-Clapeyron (équation de...), 91-93.
Coefficient d’activité. Cf. activité .
Coefficient de compressibilité :
—- conditions critiques, table, 142.
— définition, 141.
— erreur moyenne d’estimation, 146.
- pseudocritique, 162.
— détermination pour les mélanges gazeux:
—- selon Amagat, 155.
— selon Dalton, 159. )
— selon la méthode des conditions pseudocritiques, 163.
Coefficient de fugacité. Cf. fugacité.
Compressibilité. Cf. coefficient de compressibilité.
Conditions opératoires. Cf. réaction.

Conditions pseudocritiques : .
— détermination du coefficient de fugacité pour les mélanges gazeux, 163.
— détermination de ces conditions par la méthode de Kay, 162.
—- équilibres chimiques en phase gazeuse réelle, 173-175.
— méthode basée sur ces conditions, 160-162.
— validité de la méthode correspondante, 166-172.
Constantes relatives a I’état critique ; table, 142, 143.

Constantes de dissociation des acides :

— calcul a partir des données thermodynamiques, 38.
Constantes d’équilibre. Cf. équilibre.
Contribution des groupes. Cf. enthalpie, enthalpie libre, phénoménes vibratoires.
Cracking catalytique des paraffines, mécanisme, 128.
Critéres d’équilibre thermodynamique, 1.
Dalton (loi de ...).

— énoncé, 158.

-~ équilibres chimiques en phase gazeuse réelle,

~— estimatjon des grandeurs thermodynamiques relatives aux mélanges gazeux :
chaleur molaire, 160.
coeflicient de compressibilité, 158.
coefficient de fugacité, 159-160.
énergie interne, 160.
enthalpie, 160.
entropie, 160.

— fugacité, 159-160.

— validité, 163-172.
Densité des liquides purs :

— détermination, 146.

— densité réduite, 146.
Déshydrogénation des hydrocarbures :

-—=~ étude thermodynamique et conditions opératoires, 106-110.

Dulong et Petit (régle de ...), 90.
Ebullition. Cf. température.
Einstein (fonction d’...), 81.

Electrochimie :
— étude thermodynamique des processus de ce type, 36.
-— Cf. €également processus électrolytiques.

Energie :
— de liaison, 130-134.

NEENE
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—- de dissociation homolytique des liaisons (table), 130.
— de dissociation des différents types de liaison, 133.
— de dissociation. hétérolytique (CH., H:0), 133-134.
— de résonance. Cf. résonance.
—- interne,
— influence de la pression dans le cas des gaz purs, 148-150,
— mode de détermination relatif aux mélanges gazeux :
— selon Amagat, 156.
— selon Dalton, 160.
— selon l'application de conditions pseudocritiques, 162.

Energie libre. Cf. également enthalpie libre.

Enthalpie.
— détermination dans le cas des mélanges gazeux :
— selon Amagat, 155.
— selon Dalton, 160.
— selon la méthode basée sur des conditions pseudocritiques, 162.
— de formation, cas des électrolytes en phase aqueuse, 73.
— de réaction, 30-33.
— détermination a partir de deux valeurs de K, 43.
—- influence de la température, 42.
- oxydation des oléfines, 135.
— réaction entre HNO; et NH,, 188.
— en solution, 184.
— enthalpie totale ; cas des électrolytes, 185.
— influence de la pression, 149-153.
—- standard de formation : 27-30.
— cas des électrolytes et des ions en solution aqueuse, 70.
— cas des substances minérales en phase liquide et gazeuse, 71.
— cas des substances minérales & Détat cristallin, 72.
— cas des substances organiques a 1'état gazeux:
— détermination par la méthode des groupes (table), 63-69,
—- standard de réaction, 30-33.
— chloruration de CH,, 135.
— déshydrogénation des alcools, 135.
Enthalpie libre :
— de réaction, 24-27.
— standard de réaction, 24-27, 30-33.
-— application a la détermination de conditions opératoires, 104-117.
— influence de la température, 42.
— mesure électrochimique, 36.
standard de formation, 27-30.
cas des électrolytes et des ions en solution aqueuse, 34-39, 70.
cas des substances a 1'état gazeux (tables), 55.
cas des substances minérales 3 1’état gazeux et liquide, 71.
cas des substances minérales & I’état cristallin, 72.
cas des composés organiques A 1'état condensé, mode de calcul, 59-60.
cas des composés organiques en solution, mode de calcul, 61-62.
cas des composés organiques 3 I’état gazeux :
— diagramme de Francis, 118.

LT

— détermination & l'aide de la contribution des radicaux (tables), 49-58.

Entropie :
— création, 1-3.
— détermination dans le cas des mélanges gazeux :
- selon Amagat, 156.
- selon Dalton, 160.
— selon la méthode basée sur des conditions pseudocritiques, 162.
— échange avec l'extérieur, 2.
— .influence de la pression, 148-153.
— standard de formation, 27-33.
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— standard de réaction, 30-31.
— chloruration de CH,, 135.
— influence de la température, 42.
e influence de la variation du nombre de moles, 136.

Equation d’état des gaz réels, 140.
— généralisation, 141.
Equilibre :
— apparent, 3-4.
— constante d’équilibre, 24-25.
— erreur introduite lors de la détermination de K, 103.
— influence de la température, 42-43.

Equilibre physique entre liquide et vapeur:
— en présence d'incondensables & pression élevée, 169-172.
— cas du syst®me éthane-n-heptane (diagramme P, T), 161.
Equilibre thermodynamique, 1-3, 7-8, 9-11, 27.
Equilibres chimiques :
— systémes condensés. Cf. également systémes condensés, 189-206.
— systdémes gazeux réels, 172-176.
— systémes hétérogénes, 9-10.
— systémes homogénes, 9.
— « caustification » de Na,COs, rendements et conditions opératoires, 191-193.
— estérification (acétate d’éthyle), données relatives & I’équilibre, 193-194.
-— hydrogénation du glucose, 194.
— sulfate d’ammonium, formation & partir de CaSO,, rendement, 193.
— sulfate de calcium, solubilité en présence de (NH,).SO,, 190-191.

Erreur effectuée sur AG®; influence sur K et sur les rendements, 102-104.

Estérification, cas de l'acétate d’éthyle :
— données relatives aux conditions d’équilibre, 193-194.

Etats correspondants, 141.
— application de la méthode basée sur ces états aux gaz réels, 145.

Etats de référence. Cf. référence.
Ethylbenzéne. ) .
— aspects thermodynamiques de la réaction de déshydrogénation -en styréne,
135-136.
Ethyléne.
— réactivité lors de I'oxydation en acétaldéhyde, 134.
— réactivité lors de 'oxydation en oxyde d’éthyléne, 132.
Ethyléne, formation & partir de I'éthane :
— étude thermodynamique et conditions opératoires, 106-108.
— formation & partir des carbures supérieurs, 109.

Facteurs de symétrie de la molécule, 46-47.
Francis (diagramme de ...), 118.
Franklin, méthode dite de contribution des groupes, 62.

Fréquence caractéristique de vibration des liaisons chimiques:
— cas des composés gazeux (table), 81.
— cas des composés liquides (table), 86.

Fugacité :
— définition, 11.
— cas des substances a I'état condensé, influence de la pression, 16-17.
— solutions idéales, 22.
— solutions réelles, 23.
— coefficient de fugacité :
-— définition, 14.
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— généralisation dans le cas des gaz purs, 147-148.
— détermination dans le cas des mélanges gazeux :
—- selon Amagat, 156.
— selon Dalton, 159.
-— selon la méthode des conditions pseudocritiques, 163.
Gaz de synthése :
— étud_e thermodynamique et conditions opératoires pour la préparation 3
partir des hydrocarbures, 104-105, 112-116.
Gaz réels :
— équations d’état, 139-140.
— équation généralisée, 141.
Gibbs (fonction de ...). Cf. enthalpie libre.
Glycérine :
— nitration, diagramme de fonctionnement, 199.
Henry (loi de...)), 19.
Hydrogénation :
— cas du glucose, 194.
~— chaleur d’hydrogénation des oléfines, table, 124.
Hyperconjugaison, 124-125.
Joffe (équation de...), 163.
— exemples d’application, 169-172.
Kirchhoff (loi de ...), 42.
Lewis et Randall (hypoth&se de ...), 157.
Méthanol, synthése :
-— constante d’équilibre, 174-176.
— étude thermodynamique et conditions opératoires, 116, 117.
— tonalité thermique, 178.
Neumann et Kopp (régle de ...), 89-90.
Nitratation de la cellulose :
-— rendements, diagramme de fonctionnement, 196-198.
Nitratation de la glycérine :
— rendements, diagramme de fonctionnement, 198-199,

Iy

Nitrate d’ammonium, formation & partir de NHs et HNO, :
— tonalité thermique en fonction de la concentration de HNO,, 188.
Nitrate de potassium, & partir du minerai du Chili :
— diagramme de fonctionnement KCI-NaNQOs-KNO;-NaCl-H:O et calcul des
rendements, 201-204.
Oxydation :
— réactivité mise en jeu:
—- cas de l’acétaldéhyde, 131-132.
— cas de Iisopropylbenzéne, 131.
— cas du méthane et des hydrocarbures saturés, 130-132.
— cas de oléfines, 132.
Oxyde d’azote, obtention A partir de I'air :
— données thermodynamiques, 110.
Phénoménes vibratoires :
— contribution & la chaleur molaire (table), 83.

Polymérisation « cationique » de I'isobutne, 127.

Potentiel :
— chimique, 8.
~ thermodynamique, 4-5.
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Potentiel normal d’oxydo-réduction :
— définition, 39-42. )
— détermination & partir des données thermodynamiques, 136-137.
— influence de la température, 138.

Pression :
— critique (table), 142, 143. .
— influence sur la chaleur molaire, I'énergie interne, I'enthalpie et 'entropie
des fluides purs réels, 148-154.
— pseudocritique, 162.
— réduite, 141.
Processus électrochimiques :
— étude thermodynamique, 136-138.
Raoult (loi de ..),
— exemple d’application, 169-170.
Réactions :
— choix des conditions opératoires :
— endothermiques, 104-111.
— exothermiques et équilibrées, 116-117.
— exothermiques trés favorisées; 111-116.
— thermodynamiquement favorisées ou non, 33.

Redlich-Kwong (équation de ...) :
~— application aux gaz réels, 145.
Référence (état de...), 13-20, 23.
cas des électrolytes faibles, 20.
cas des électrolytes forts, 20.
cas des gaz dissous, 19.
solutions de corps non électrolysés, 18-19.
substances & I’état pur, 23.
substances a 1’état condensé, 16-20.
substances a 1’état gazeux, 14.

Rendement :
& I’équilibre, 99-100.
calcul dans le cas d’un processus chimique, 99.
erreur introduite lors du calcul du rendement, 103. . .
variation en fonction du temps, dans le cas de produits thermodynami-
quement instables, 109.
Rendements :
— détermination & partir de diagrammes &’état, 194-206.
Résonance (énergie de ...) (table), 122.
Sakiadis et Coates, détermination de la chaleur molaire des liquides, & P constante,
84-87.
Solutions :
—— idéales, 20-23.
- réelles, 23.
Cf. également syst®mes & 1’état condensé.
Soude caustique :
— formation & partir du carbonate. Cf. caustification par électrolyse, 137.
Soude Solvay :
— diagramme d’état NaCl-NaHCO.;-NH,HCOQ:-NH,CI-H;O et rendements, 204-
206.
Stabilité relative :
—— des hydrocarbures et des autres composés organiques, 117-125.
des radicaux et des ions, 126-134.
diagramme de Francis, 118.
hyperconjugaison, 124-125.
résonance, 121-124,
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Stabilité thermodynamique des composés vis-a-vis de leurs éléments, 34.

N

Sulfate d’ammonium, formation 3 partir de CaSQ,:
— rendement, 193.

Sulfate de calcium, solubilité en présence de (NH,).SO., 190-191.
Symétrie (facteur de ...), 46-48.

Iy

Systémes a I’équilibre :
— hétérogénes, 9-11.
— homogeénes, 9.
Systémes en évolution et & 1’équilibre, 1-3.

Systémes condensés i plusieurs constituants, 183,
—— chaleur totale d’une solution, 184.
~— systémes quaternaires, diagramme d’état, calcul des rendements, 199-206.
— bicarbonate de soude (Solvay), 204-206.
—— nitrate de potassium, 201-204,
—- systémes ternaires, diagramme d’état, calcul des rendements, 194-199.
— chlorure de potassium a partir de la carnallite, 195-196.
— nitratation de la cellulose, 196-197.
— nitratation de la glycérine, 197-199.
Systémes gazeux, a plusieurs constituants, 153-172,
— chaleur de réaction, 176-181.
— détermination des propriétés thermodynamiques :
—- selon Amagat, 154.
— selon Dalton, 158.
— selon la méthode basée sur des conditions pseudocritiques, 160.
— choix du mode de détermination, 163-168, 170-172.
— équilibres chimiques, 172-176.
— présence d’une phase condensée, 169-172.
— cas de NH—(N, + 3 Hy), 169-171.
— systéme CO:-n-C.H, coefficient de compressibilité, 164.
Température :
— critique (table), 142, 143.
— d’¢bullition de quelques corps (table), 142, 143.
—. pseudocritique, 162.
— réduite, 141.
Tension de vapeur :
— détermination dans le cas des liquides purs, 93-97.
— diagramme de Cox, 95.
—- équation de Clausius-Clapeyron, 93.
— équation de Miller, 97.
— régle de Trouton, 94.
Tonalité thermique :
— & T et V constants, 180.
— a T et P constants, 177. -
— influence de la pression, 179.
Cf. également enthalpie de réaction.
Trouton (régle de ...), 94.

Van der Waals (équation de .
— application au cas des gaz réels, 145.

Van Krevelen et Chermin, méthode basée sur la contribution des groupes, 46,
Van’t Hoff (équation de ...), 42.

Vitesse de réaction, 3-4.

Wada (détermination des ¢, des liquides...), 87.

Watson (détermination de AH,), 92.
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