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Partie 1
CHIMIE PHYSIQUE

Objet de chimie physique

La chimie physique comme science autonome s’est formée
au milieu du XVIII*™ siécle. En 1752 le grand savant russe
M. Lomonossov a prépare une série de cours qu’il a appelée «Chi-
mie physique». Ce cours a €t¢ lu pour la premicre fois devant les
¢tudiants de 1’ Académie des Sciences a Saint-Pétersbourg.

Juste a cette époque on commence a utiliser les méthodes
physiques les plus simples pour découvrir les lois quantitatives a
I’etude des phénomenes chimiques.

A Dorigine de la chimie physique nous trouvons les ouvra-
ges de grands savants tels que Vant-Hoff, G. Gibbs, D. Mendé¢-
léev, Nernst, Helmholtz. Au début du XX“™ siécle la chimie
physique a ét¢ déterminée comme une science, qui €tudie la
structure de la substance, la thermodynamique chimique, [’¢lec-
trochimie, la cinétique chimique.

L’¢étude de la chimie physique peut Etre présentée par deux gran-
des divisions: thermodynamique chimique et cinétique chimique.

S1 nous posons la question «Est-ce qu’une reéaction chimi-
que donnée peut se dérouler spontanément dans les conditions
données?», alors c’est la thermodynamique chimique qui répond
a cette question.

S1 nous posons la question «Est-ce que ce processus donné
va se dérouler vite ou lentement» alors, c’est la cinétique chimi-
que, qui répond a cette question.

Par exemple, la réaction d’oxydation de glucose, qui est
possible du point de vue thermodynamique

(AGF“ = —2880£j
mol

se déroule extrémement lentement
C,H,0,+60, > 6CO,+6H,0.



Souvent le cours de chimie physique comprend I’¢tude de
la structure de substance. Alors on peut répondre a la question
suivante: qu’est-ce qu’il faut faire pour que la réaction se de-
roule vite? Quant’ a la réaction d’oxydation de glucose ce sont
les ferments qui accélerent la réaction dans 1I’organisme.

Pourquoi les étudiants, pharmaciens futurs, doivent étudier
cette matiere?

Premierement, la chimie physique est une base théorique
pour les disciplines telles que chimie générale, inorganique, ana-
lytique, organique, toxicologie, etc.

Deuxiemement, la pharmacie méme ¢tudie la nature chimi-
que des substances médicinales, le mécanisme de leur action sur
I’organisme, ainsi que les problémes concernant la formation de
nouveaux médicaments.

Et bien, commengons 1’é¢tude du cours de chimie physique
et colloidale par la division suivante.

THERMODYNAMIQUE CHIMIQUE.
LOIS PRINCIPALES

La thermodynamique chimique est une division de chimie
physique, qui s’est formée la premiere du point de vue historique.
Le mot «thermodynamique» utilise les racines de 2 mots grecs:
«thermoy signifie la chaleur, et «dynamique» signifie la force.

Ce terme a ¢t¢ introduit par Thomson (Kelvin), un des fon-
dateurs de la thermodynamique. Le mérite des savants tels que
Carno, Clapeyron, Clausius, Plank est aussi grand.

Qu’est-ce que la thermodynamique étudie?

Les lois de la transformation de 1’énergie dans les réactions
chimiques et les processus physico-chimiques.

Les criteres communs de déroulement spontané de la réaction.

Les criteres de 1’équilibre.

I principe de la thermodynamique

Certaines définitions et notions de la thermodynamique
chimique ont €té ¢tudi¢es dans le cours de «Chimie générale et
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inorganique». Rappelez-vous et répétez a domicile, notam-
ment:

1) systeme thermodynamique (isolé, fermé, ouvert);

2) milieu exterieur, parametres de l’état.

Pour le point dernier il y a quelques précisions: Il y a des
parametres intensifs, qui ne dépendent pas de la quantité totale
de substance dans le systeme. Ce sont: P, T, V,, p...

Il y a des parametres extensifs, qui dépendent de la quantité
totale de substance dans le systeme. Ce sont: V, m, v, E...

La proprieté extensive rapportée a une unité de la quantité
de substance, de la masse ou du volume, se transforme en une
valeur intensive.

Si le systeme comprend quelques parties, alors la grandeur
générale du parametre extensif est ¢gale a la somme de ses va-
leurs pour les parties du systéme;

3) énergie interne (elle peut étre désignée comme E ou U).
E est la fonction de I’état du systeme. Remarquons, que I’éner-
gie interne d’un gaz parfait n’est fonction que d’une seule varia-
ble, la temperature. On a:

E=1(D);

4) processus (le passage du systeme d’un ¢€tat a un autre
ctat).

Si la température est constante, ce processus s’appelle iso
thermique, alors E est la valeur constante.

Le changement de [’énergie interne ne dépend pas du che-
min du processus, mais est determiné seulement par [’état final
et [’état initial du systeme.

Alors AE = Egn — Einie = 0 pour le processus isothermique.

Si dans le cas général, les transformations sont cycliques
(I’¢tat initial et I’état final sont identiques), la variation d’éner-
gie interne est nulle: AE = 0.



5) chaleur (Q) et travail (W) du processus. Remarquons,
qu’en général W et O, pris s€éparément, dépendent de la trans-
formation qui conduit de 1’état initial a I’¢tat final (N oubliez
pas le systeme des signes des gradeurs données).

Rappelons — nous 1’énoncé du Premier principe de la
thermodynamique: Le bilan thermodynamique Q + W des
echanges entre un systeme et le milieu extérieur a la méme va-
leur pour toutes les transformations qui conduisent le systeme
du méme état initial au méme état final.

Ainsi, pour toutes les transformations en conformite¢ a, b, ¢
méme on a:

- 7=
état 1( >P _esiat2
Yo

Wyo+Qu=Wy,+ QOp=W.+ Q.= const.

Par définition, la grandeur constante, qui ne dépend que des
ctats 1 et 2 est la variation d’énergie interne AE du systeme entre
les ¢tats 1 et 2. Alors le Premier principe de la thermodyna-
mique s’écrit comme ca:

L’augmentation de I’énergie interne du sys-
téme dans le processus est égale a la chaleur
0, obtenue par le systéme, plus le travail,
effectué sur le systéme

AE=0Q+W

Pour les systemes simples: AE = Q + W, ou W,, — c’est le
travail mécanique [détente (-) et compression (+)].

Alors AE = Q — Wae et AE = Q + Weompress.

Calcul de AE, Q et W dans les processus thermodynamiques.

1. Processus isochore (V = const).

v,
‘Wm‘ = JPd V=0, alors AE = Q,, O, acquiert les propriétés
"
de la fonction de I’¢tat et ne dépend pas du chemin du processus.
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2. Processus isothermique (T = const). Pour le gaz parfait
E=1(T),AE=0,

QT — Wdel s

ou Wy — c’est le travail de détente.
3. Processus isobarique (P = const).

AE = Q) — Wyer, alors O, = AE + Wy
Wdet = P(Vz — Vl).

Alors Qp = (Ez +PV2)—(E1 +PV1) =H, - Hy = AH,
H, H,

ou H et AH — ce sont ’enthalpie et la variation de I’enthalpie du
systéme. Donc, O, = AH, O, acquiert les propriétés de la fonc-
tion de 1’état et ne dépend pas du chemin du processus.

4. Processus adiabatique (Q = 0).

AE = Weompress — €€t le premier principe de thermodinami-
que pour ce processus.

Variation des chaleurs de réaction en fonction
de la temperature. Relations de Kirchhoff

La dépendance de la chaleur (Q,) de la température se ré-
alise dans la nature a I’aide de la chaleur molaire C, (capacite

p

calorifique) a pression constante C, = — c’est la chaleur,

nécessaire pour augmenter d’un degré la température de 1 mole
de substance a pression constante. Unite de mesure: J/mol K.

T,
Alors AH =0, = [C,-dT =C,(T,~T)).
T;

| C, ne dépend pas la température nécessaire pour le gaz par-
fait; C, > 0!
Analogiquement C, — ¢ ‘est la chaleur molaire a volume

constant C), =%—>QV =AE=C,(T,-T)).



| C, ne dépend pas de la température pour le gaz parfait.
Alors C, = C, + R — pour 1 mole de gaz parfait

PV =vRT a’H _dE R
+VR |.
H=E+PV 4T~ dr

R — c’est la constante du gaz.

Alors O, = Oy + AvRT, ou Av = Yv;— > viet v;—c’est la
quantite de la substance (produit) de gaz et v; — c’est la quantite
de la substance (réactif) du gaz.

Par exemple:

a) Hz(g) + 1/202(g) = HQO(g); Av =-0,5 mole.

1,5 moles 1 mole Q,=0,—0,5RT.

b) Hz(g) + Clz(g) ZHCI(g), Av=0— IW=0.

2 moles 2moles O, = 0,.

La dépendance de la chaleur de la réaction chimique de la
temperature peut €tre exprimée a I’aide de I’équation de Kir-
chhoff (p = const).

(0AH,/0T), = AC, — c’est la forme différentielle de
I’équation de Kirchhoff, ou AC, = Y vy C,;i — > virCpi — C’est la dif-
ference des sommes des chaleurs molaires a pression constante
des produits et des réactifs compte tenu de leurs coefficients
stoechiométriques.

Analogiquement, a V= const nous avons:

(8 AE,/d T), = AC

ou ACv: ZV]"CV]‘ — ZVz"Cvz

1
Par exemple: AC, =C ) — (CP(Hz) + > CP(Oz)j :

Alors AHp, = AHp + A C, (T — T1) — c’est la forme inté-
grale de 1’équation de Klrchhoff a condition que les chaleurs
molaires ne dépendent pas de la température dans 1’intervalle de

Tha Ty alors A C, =1 (7).



Analysons [’équation de Kirchhoff:

a) st AC, > 0, alors AHp, > AH7p — la chaleur de la réaction
augmente avec I’augmentation de la température (fig. 1, a).

b) si AC, <0, alors AHr; < AH7py — la chaleur de la réaction
diminue avec I’augmentation de la température (fig. 1, b).

¢)si AC,=0, alors AH; = AH; —la chaleur de la réaction

reste constante a I’augmentation de la température (fig. 1, c).
Si Ty = 298 K, nous avons: AH, =AH), +AC2(T—298),

ou AC’, c’est la variation de la chaleur molaire C, standard a
pression standard (voir matériel de référence).

AMH

T

Fig. 1. La dépendance de AH de la réaction de la température
Processus. Deuxiéme principe de thermodynamique. Entropie

Le processus thermodynamique — c’est toute variation
d’un systeéme, provoquée par la variation d’un seul au moins pa-
rametre thermodynamique (P, V, T, etc.).

Par exemple:

a) augmentation de volume (détente d’un gaz);

b) diminution de température (refroidissement);

c) augmentation de pression (compression d’un gaz).

Il existe des processus:

a) spontanés;

b) non spontanés;

c) réversibles;

d) irréversibles.



Les processus spontanés du point de vue thermodynami-
que, ce sont des processus se déroulant dans un sens sans apport
d’énergie de I’extérieur. Les processus spontanes se terminent
par ’établissment de 1’état d’equilibre, quand les parameétres du
systéme ne varient plus.

Etat 1 Etat 2 — 1’état d’équiibre

Les processus non spontanés, ce sont des processus, qui se
deroulent avec la dépense de [’énergie, fournie de [’extérieur.
(par exemple, fusion).

Les processus réversibles — ce sont des processus, qui ne pro-
voquent aucunes variations dans le milieu extérieur, se déroulant,
dans les sens direct et contraire. Dans les processus réversibles
tous les aspects de I’équilibre sont gardés: thermique (7' = const),
meécanique (P = const), etc. Les processus réversibles ne sont que
infiniment lents. Les processus réels ont la vitesse finale et sont
irréversibles (par exemple: frottement, diffusion de chaleur etc.).
A I’aide du graphique P = f (V) (fig. 2) on peut comparer le
travail des processus réversible et irréversible (rappelez-vous,
que W= "?Jy| P -dV et que le travail est la surface sous la courbe).
Alors le travail du processus réversible (W,,) est exprim¢ par la
surface sous la courbe AC (détente et compression du gaz).

Etat 1 Ftat 2

——————— — c’est le processus réversible
————— c’est le processus réversible

Fig. 2. La dépendance P = f (V) pour le gaz parfait
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Le travail du processus irréversible (par exemple, détente)
est exprimé par la surface sous la courbe zigzaguée. Le graphi-
que montre que le travail W, est plus grand que Wi, alors le
travail de processus réversible (W,¢,) est W

La possibilité du déroulement de tels ou tels processus dans
les conditions définies est etablie par le deuxieme principe de
thermodynamique. Les premiéres formulations de IT'™ principe
de thermodynamique ont ¢té données par Thomson (1851) et
Clausius (1850).

Voila le postulat de Clausius: «La chaleur ne peut passer
d’elle — méme a partir d’un corps plus froid a un corps plus
chaud».

Le deuxiéme principe de thermodynamique introduit une
nouvelle fonction d’¢tat appelée I’entropie. On la désigne «S».
Unité de mesure [J/mol-K].

Rappelez-vous:

1) premierement, la formule de Boltzmann, qui unit I’en-
tropie et la probabilité¢ thermodynamique w: S = K3 - lnw.

2) deuxiemement, dans le systéme isolé (AE = 0, Am = 0,
0=0,W=0,V = const):

a) AS > 0 pour les processus spontanés (fig. 3, a);

b) AS = 0 pour les processus d’équilibre, S = const. De ce
fait § = S (fig. 3, b);

c) AS < 0 de tels processus sont defendus dans le systeme
isolé (fig. 3, ¢).

5
A

L5=0, 35y
» .

b .,
3 A

Le chemin de la réaction

S

Fig. 3. La variation de I’entropie au cours de la réaction dans
un systéme isolé
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A présent considérons le cas, quand le systeme thermody-
namique ¢change de chaleur avec le milieu extérieur a tempéra-
ture T. Soient la réaction:

NH4NO, (s) — N, @t 2H,0 (1)-

C’est une reéaction endothermique (AH ; > 0) et dans ce cas
il y a lieu le travail de détente.
Si ce processus est réversible, alors on peut €crire:

AEI - Qrév. - Wl)

ou W, — c’est le travail, effectué¢ par systéme. Si ce processus est
irréversible, alors on peut écrire:

AEZ = Qirrév. - WZ-

Comme FE est la fonction d’état et AE ne dépend pas du
chemin du processus, ¢’est pourquoi:

AEI = AEZ Alors Qrév. - Wl = Qirrév. - W2-
Mais Wi= W,¢, et Wo= Wiy €t W1 > W,.
AlOI'S Qrév > Qirrév-

Donc, nous avons la conclusion: la chaleur, absorbee dans
le processus réversible est plus grande que la chaleur, absorbée
dans le processus irréversible.

Maintenant, divisons les parties droite et gauche sur 7

Qrév./ > Qirrév./ T .
Pour une quantité infiniment petite de chaleur 6Q on a:
6Qrév./ T >6Qirrév./ T.

On peut prouver, que 00,s/T — c’est la différentielle totale
de la fonction, appelée I’entropie, ¢’est-a-dire:

00,6/ T = dS — c’est I’inégalité de Clausius.
Alors AS' = Q,4/T.
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Donc, [’entropie est une fonction d’état, une variation infi-
niment petite s’exprime par la différentielle totale dS. Dans un
processus la variation de 1’entropie ne dépend que des états ini-
tial et final et ne dépend pas des étapes intermédiaires. Pour le
processus irréversible on a: dQie/ T < dS — ¢’est I’inégalité de
Clausius et AS > Q;..,/T. Dans le cas général des processus ré-
versibles et irréversibles, on peut lier les équations par la rela-
tion:

dS>80/T et AS> Q/T.

Il s’ensuit que dans quelconque systeme isole (AQ = 0; O =0)
[’entropie reste constante (dS = 0) quand s’y deroulent des pro-
cessus reversibles. Elle augmente (dS > 0) lors de tout processus
irréversible. Par conséquent, tout processus spontané se dérou-
lant dans un systéme isol¢, entraine une croissance de 1’entropie
(AS > 0). Le processus s’effectue spontanément jusqu’a ce
que le systeme atteigne un état d’équilibre, I’état qui corres-
pond a la valeur maximale de I’entropie dans les conditions
données (AS =0, 5= Suw).

Méthodes de calcul de la variation de I’entropie dans
différents processus thermodynamiques

Pour le calcul de la variation de I’entropie on utilise
I’égalité de Clausius:

AS =%]80.6/T.

Voila quelques exemples concrets:

1. Les processus adiabatiques (Q = 0) AS = 0, c’est pour-
quoi, ce processus s’appelle isoentropique.

2. Les processus isothermiques (T = const):

a) Considérons le passage phasique de I type (fusion,
evaporation, changement de modifications). Le passage phasi-
que, c’est le processus dans lequel il se produit la transforma-
tion de [’état d’agrégation de substance.

13



Ce processus se déroule a T = const et a P = const, s’ac-
compagne d’effet thermique et aussi de changement du volume.
0, = AH,,;,, ou AH,,;, — c’est ’effet thermique ou la chaleur du
passage phasique.

Alors AS = Zlf 00,/ T = AHpi/ Typ, o0 Ty, — c’est la tempé-
rature du passage phasique d 'une mole de substance,

b) La détente du gaz parfait a 7= const.

AS = Q7/T = Wi/T = R-InV>/Vy = R-In P1/P, pour 1 mole
du gaz.

Si nous avons v moles du gaz: AS = v-R-InV>/V1.

3. Chauffement d 'une substance (solide ou liquide):

a) Dans /e processus isobare: P = const, dQ, = C,-dT, ou C, —
c’est la chaleur isobarique [J/mol-K].

AS ="]11 dQ,/T ="y C,rdTIT = Cyln To/ T;.
AS = v-C,- InT,/T; — pour v moles d’une substance.

Dans le processus isobare, [’augmentation de température
conduit a I’augmentation de [’entropie.

b) Dans le processus isochore: V = const.

dQ, = C,dT, ou C, — c’est la chaleur molaire a V = const
[J/mol-K].

AS =[d0,/T=]CdT/T= CyIn Ty/T;.

AS =v-C, In T,/T1 — pour v moles d’une substance.

Dans le processus isochore [’augmentation de la tempéra-
ture conduit a [’augmentation de [’entropie.

4. Variation de [D’entropie d’un gaz parfait au passage
d’un état dans un autre.

Pour le processus réversible 1 mole du gaz parfait, dans lequel
c’est seulement le travail de détente qui s’effectue, nous avons:

a) AS = C,In T>/Ty + R In V,/Vy; P = const;

b) AS = C,In T5/T — R In P,/Py; V = const;

c) AS=Cy1In Py/P1+ C, In V>»/Vy;5 T = const.

5. Mélange de deux gaz parfaits dans un a I’absence de
l’intéraction chimique (P, T = const).
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Soievent un gaz parfait 4 et un gaz parfait B. Au mélange
les gaz se comportent indépendamment 1’un de 1’autre c’est po-
urquoi pour chaque gaz on peut calculer la variation de I’en-
tropie suivant 1’équation:

AS =nR In Vz/Vl =nR In P]/Pz.

Alors la variation totale de 1’entropie au mélange des gaz
est suivante:

ASpa=AS4+ ASp =
=nRIn (Wy+Vg)/ Vy+ngRIn(Vy+Vg)/ Vg;

Il est €vident, que I’éntropie augmente au mélange.

Si Py = Pp (P; — c’est la pression partielle du gaz i) nous
avons:

ASma = -na RIn Nx — ng R In Ng, ou Ny, Ny — ces sont les
parties molaires du gaz A et B dans le mélange.

Au mélange ’entropie ne dépend pas de la température!

6. Définition de la valeur absolue de I’entropie.

Quant’a I’entropie on peut déterminer ses valeurs absolues,
ce qui n’est pas possible pour 1’énergie interne et I’enthalpie. En
1911 le savant allemand M. Plank a formulé¢ le postulat (c’est-a-
dire, le troisieme principe de thermodynamique): a 7= 0 K
I’entropie d’un cristal parfait égale zéro. Donc, la valeur Sy = 0
peut entre prise pour le point de départ.

Alors pour calculer la valeur absolue de I’entropie d’une
substance a T donnée il faut connaitre ses chaleurs molaires en
ctats d’agrégation différents (C,) et ses chaleurs aux passages
phasiques dans I’intervalle: 0, K — 7, K Il s’en suit que

St="5(Cp. 5./ T) dT + AHyys | Tpus + 175" (Cp.1/ T) dT +
+ AHgpui, | Topur, + vt |(Cpg | T) AT

c’est I’équation pour calculer I’entropie absolue, ou Tg,s, — c’est
la température de la fusion, T, — c’est la temperature de la
¢bullition.

15



Aussi on peut écrire: S7= Sy + AS; St= S0+ o] (G)/T) dT,
ou AS — c’est la variation de [’entropie dans le processus donné
dans [’intervalle: 0, K — T, K.

S1 on utilise la valeur standard de I’entropie (820s), alors
pour calculer I’entropie absolue nous avons:

Sr=58"08 + 208"] (G)/T) dT.
Regardons la diagramme de I’entropie:

Savsome = T (T) pour la substance X (fig. 4).
Au chauffage Xpiq. se transforme en Xjiguize, €t €nsuite en

Xgaz.
g
’h‘ “molK /
: AS L
|
|
/
ASe
/': :
1 |
1 ! 2 I 3
I] ] 1 >
Tew T InT, K

Fig. 4. Le diagramme de la variation de I’entropie
de la substance X au chauffage:
1 — I’état cristallin; 2 — I’état du liquide; 3 — 1’état gazeux

ASjus. et ASepur— ce sont les entropies molaires aux passages
phasiques

Par exemple: ASss. = S(X)tiquide — S(X)solide

A TI’analyse du graphique on peut conclure: plus la tempéra-
ture est grande, plus [’entropie de la substance X est grande.

7. Calcul de la variation de ’entropie de la réaction chi-
mique:

S, = 2Zn;Sjx) — Zn;iSix) — suivant la suite de la loi de Hess,
ou §; et .S; — ce sont les entropies des produits et des réactifs cor-
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respondantivement (il faut voir les cours de «Chimie générale et
inorganiquey).

Fonctions thermodynamiques de I’état.
Potentiels thermodynamiques. Energie de Helmholz.
Energie de Gibbs

Appliquons le deuxieme principe de thermodynamique aux
systemes nonisolés, qui existent a temperature constante.

D’aprés le I° principe de thermodynamique valable pour
tous les processus on peut écrire 1’équation suivante pour le sys-
teme, effectuant le travail:

80 = dE + 5,

ou Q — c’est la chaleur, obtenue par le systeme;
W — ¢’est le travail, effectué par le systéme;
o— c’est le symbol de la grandeur infinitivement petite.
Suivant le II'"™ principe de thermodynamique pour la trans-
formation réversible on peut €crire:

50 = TdS.

Alors on peut écrire I’équation unie du I°"® et du II'™ prin-
cipe pour la transformation de ce type:

1dS = dE + Wy,

ou OW,..c — C’est le travail, effectué par le systeme au cours de /a
transformation réversible.

Alors -0W,,.x= dE — TdS.

Pour la transformation irréversible: dWi,o, < OWpar (VOIr
page 11) et -OWiep, < dE —TdS.

Considérons la transformation isothermique (T = const).

~-OWpax = d(E —=TS) = dA, ou E — TS = A — c’est la fonction
de I’état, parce que F et S — ce sont les functions de I’état, et 7 —
c’est le parametre de 1’¢tat.
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«A» est appel€ I’énergie de Helmholtz (ou I’énergie libre).
Alors a T constante:

Wmax = 'AA-

Donc, I’énergie de Helmholtz — cest la fonction de [’état,
dont la réduction égale le travail maximal, effectue par le sys-
teme au cours de la transformation isothermique reversible.

Quand la transformation isothermique est irréversible, le
travail du processus est inférieur a la réduction de 1’énergie de
Helmholtz: W <-AA4 a T = const.

Considérons la transformation isochoro-isothermique:
T, V = const. ,

On peut écrire, que Wyun = Wy + W ax o Wy, — C’est le tra-
vail mechanique, W,, = —fp-d V et W'max — c’est le travail effectué
utile maximal. Mais W,, = 0.

Alors W, = W'max et W'max =-AAd aVetT=const.

Donc, au cours de la transformation isochoro-isothermique
reversible la réduction de [’énergie de Helmholtz égale le tra-
vail effectue utile maximal, mais pour processus irreversible
celle-ci est superieure au travail effectué utile maximal.

4

W oo <-AA,a Vet T=const.

Soient P et T sont constantes, c¢’est-a-dire le processus est
isobaro-isothermique.

Alors 8W = PdV + 8W uax €t 8Oy, = TdS.

8Q0,er = dE + PdV + W ax 0

3W yax = dE + PdV — TdS = d(E + PV —TS) = dG.

Désignons I’expression E + PV — TS par G, ou G — c’est
I’énergie de Gibbs (ou ’enthalpie libre). Alors G=E + PV — TS.

G — c’est la fonction de I’etat, parce que E, S — sont les
functions de 1’¢tat, et P, T, V' — sont les parameters de 1’¢tat.

On a: -0 Wmax =dG ou SW'max =-dG a P, T = const.

4

W max = -AG.

L’energie de Gibbs — c’est la fonction de [’état, dont la ré-
duction au cours de la transformation réversible isobaro-iso-
thermique égale le travail effectué utile maximal.
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Quand la processus isobaro-isothermique est spontané (ir-
réversible), nous avons: W . < -AG a P, T = const.

La réduction de l’énergie de Gibbs est supérieure au travail
effectue utile maximal dans le processus irréversible.

Ecrivons la définition: Si deux parameters thermodynami-
ques determines sont constants, les fonctions thermodynamiques
dont la réduction au cours de la transformation reversible égale
le travail effectue utile maximal, s appellent les potentials ther-
modynamique.

Donc, en conformité avec cette définition

G=A+PV AG=AA+ PAV,

A — c’est le potentiel isochoro-isothermique;
G —c’est le potentiel isobaro-isothermique.

Nous pouvons ainsi exprimer le critére du processus ré-
versible:

War = -AG & P, T=const, W 0 = -AA 2 V, T= const
ct le critere du processus irréversible:
W'max <-AG a P, T = const, Wmax <-AAdaV, T=const.

Quand la réaction chimique se déroule, c’est le travail de
détente se produit, en regle générale, un type unique du travail,
c’est-a-dire W = 0. Alors on peut formuler les conditions du
déroulment d’une reaction chimique.

W =0 -AG=0 | AG=0 | P, T=const | C’est le processus
e -AA=0 | AA=0 | V, T=const | réversible
W =0 -AG>0 | AG<0 | P, T=const | C’est le processus
-AA>0 | AA<O0 | V, T=const | irréversible

En résumé: AG < 0; AA < 0 — ce sont le criteres des pro-
cessus réversible et irréversible, quand les parameters thermo-
dynamique determines sont constants.
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Au cours de ce processus spontané (irréversible) le poten-
tiel thermodynamique diminue (fig. 5, 1-2).

Tout processus se termine par [’établissement de [’equilibre:
G = Guin, A = Amin — ce sont les conditions [’equilibre (fig. 5, 2-3),
mais il augmente dans le processus non-spontané (fig. 5, 3—4).

G (ou A)

G = const = Gip

AG=D0

>

Fig. 5. La variation des potentiels thermodynamiques au cours
de la réaction
Equations de Gibbs-Helmholtz

Les fonctions G et A sont largement utilisées pour analyser
de la possibilité du déroulment spontanée de différents proces-
sus et réactions dans les conditions données.

De ce fait il est nécessaire de connaitre la dépendance de
ces fonctions de la température, de la pression et du volume:

G=GP, TVetG=E+PV-TS=H-TS; (1)
A=AV, TYetA=E—-TS,4=G- PV. (2)
Ecrivons I’expression de la différentielle totale pour G:
dG =dE — TdS — SdT + PdV + VdP.

Mais TdS =dE + PdV.
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Alors
dG = dk — dE — Pd¥ — SdT + Pd¥ + VdP;, dG = VdP — SdT. (3)
Unissons, cette équation définit la dependance de [’énergie

de Gibbs de P et de T.
Il s’en suit que:

G .
(d—P)T—V, 4)

et (j—g o= - 5)

Faisons la méme chose pour 4:
d4 =dE — TdS — SdT = dE — dE — PdV — SdT;
dA = -PdV — SdT. (6)

Cette équation définit la dépendance de [’énergie de Helm-

holtz de Vet de T.
o) o
ov ),

Il en résulte que:
et (8_14) =-S. (8)
oT ),

Unisons les €équations (1) et (2), ainsi que (5) et (8) et obte-
nons:

G:H+T(8—Gj ; 9)
or ),

OA
A_E+T(8—ij. (10)
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Les équations (9), (10) appelées équations de Gibbs-Helm-
holtz.

Elles montrent la dépendance de [’énergie de Gibbs et de
[’énergie de Helmholtz de la température a pression (9) ou a
volume (10) sont constants.

Les équations (11) et (12), unissant les grandeurs AG et A4
a leurs derivées de température sont plus importantes. On les
appelle aussi équations de Gibbs-Helmholtz:

AG=AH+T(8A—G) , (11)

or ),

AAzAE+T(aﬂj . (12)
or ),

Les grandeurs AG et AA expriment le travail effectué utile
maxmal de la réaction chimique, quand celle-ci est isothermique
et réversible.

Par exemple: dans la pile:

-AG,=Z -F-E.=W .

Alors W_. =-AH+T (anaX j (13)
oT
P
W =-AE+T W (14)
or ),

Donc, les équations de Cibbs-Helmholtz font la liaison en-
tre le travail effectué utile maximal du processus réversible avec
[’effect thermique du méme processus, mais au cours duquel le
travail effectué utile ne se produit pas.

[aWj o
or ),
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Thermodynamique de 1'équilibre chimique

Potentiel chimique. Jusqu’ici nous avons considéré les
systemes dans lesquels la quantité des constituants, composant
un systeme restait constante.

Soient la reaction:

aA +bB — dD + 0.

Au cours des reactions chimiques et des processus 1l se
produit le changement de la quantité (mole) de constituants (la
quantité de réactifs diminue, mais la quantité de produits aug-
mente).

Est-ce que I’¢énergie interne change de ce fait?

Oui, bien sir, et par conséquent, ce sont I’énergie de Gibbs,

I’entropie et d’autres propriétés du systeme, proportionnel-
les a la masse du systeme, qui changent.

Donc, G =1 (T; P, v4, Vs, VD, V0), OU

G= f(T; P, ny, ny, n3, ...), ou n,np, ...

ce sont les quantités de constituants, participant a la réaction.
Alors la variation de I’énergie de Gibbs (c’est-a-dire, la dif-
ferentielle totale) égale:

dG = (0G/OP) 1, dP + (0G/OT)dT +
+ (aG/an1)p,T|_n1d n;+ (6G/6n2) p,Tandnz T oeeey

| ny ¢’est une ecriture conventionnelle, ou 7,, n3... sont constan-
tes, mais n; change.

On peut prouver, que:

(0G/OP)r,, =V (le volume du systeme);

(0G/0T)p,,= -S (I’entropie du systeme).

Alors désignons:

(0G/0n;i)p,r| ni = Wi —c’est le potentiel chimique [J/mol].

Ecrivons la définition: Le potentiel chimique égale la deri-
vée partielle de l’énergie de Gibbs d’un systéeme sur la masse
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du constituant (i), quand P, T et masse d’un autre constituant
sont constantes.

C’est G. Gibbs, qui a introduit la notion de potentiel chimi-
que (1875).

On peut dire, que le potentiel chimique, c’est le travail qu il
faut dépenser pour faire entrer dans le systeme (ou pour en faire
sortir) une mole de constituant donne (i) a masses constantes
d’autres constituants.

Alors dG = VdP — SdT + pndny + wdn; + .

A P, T=conston a: dG = wdn; + pdn, + ... et.

G=pnm+wn+...=G64+Gp+...,0u

G4 (ou Gp) — c’est I’énergie de GlbbS de la substance 4
(ou B).

Pour une substance pure: G = - n.

Sin =1 mole, G,, = p —1’énergie de Gibbs molaire.

Le potentiel chimique d’une substance pure égale [’énergie
de Gibbs d’une mole de cette substance (c’est [’énergie de
Gibbs molaire).

Pour les i constituants: G = Zp;n;.

Donc, le potentiel chimique reste constant, quand la masse
(ou n) de constituant augmente, c’est-a-dire le potentiel chimi-
que est une propriété intensive (analogue a P, T), mais il ne peut
pas étre mesure directement.

L’utilisation pratique du potentiel chimique est possible, si
on trouve sa dépendance des parametres du systeme (P, ¢, etc.).

Ecrivons ces dépendances:

= u’q + RTInP — pour le gaz parfait,

1’ — c’est le potentiel chimique standard;

W = Wi r.pytRTIny; — pour le mélange des gaz parfaits, ou
Li = n; /2 n;

; — partie molaire de la substance i;

Wi = n’; + RTInC; — pour la solution diluée;

1’; — c’est le potentiel chimique de constituant (i) de la so-
lution a C; = 1 mol/I;

wi= Wi+ RTIna; — pour la solution réelle;

a; — c’est ’activité du constituant (7) de la solution.
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L’équation de l'isotherme de réaction chimique. La con-
dition geéncrale de 1'équilibre dans le systéme ayant la quantite
variable des composants peut étre ¢crite a l'aide des potentiels

chimiques: Z udn. =0 a P, T = const, ou wdn, — ce sont le

potentiel chimique et la quantité de substance 1 dans le systeéme,
dn; — c'est la variation infiniment petite de la quantité n;.

Au cours de la réaction chimique il y a lieu 1'équilibre chi-
mique un certain temps plus tard, et la vitesse de la réaction di-
recte est €gale a la vitesse de la réaction inverse.

Le changement infiniment petit des conditions externes
conduit au changement infiniment petit de I'état de 1'équilibre.

Donc, les réactions chimiques peuvent se dérouler comme
des processus thermodynamiques €quilibres, c'est pourquoi on
peut les décrire en utilisant les conditions geénérales de 1'équili-
bre.

La thermodynamique chimique permet de prédire les con-
centrations des participants a la réaction dans le melange équili-
bré, le changement des concentrations résultant du changement
des conditions externes et le rendement du produit.

Pour déduire la rélation entre les concentrations des compo-
sants dans le mélange €quilibré on va utiliser la condition géné-
rale de I'équilibre.

Soit la réaction chimique:

v, A+tvi,Bov,D+v 0,

réactifs produits

VsV, 3 VgV, —cesont les coefficients stoechiométriques.
Admettons, qu'au cours de la réaction la quantité (mole) des
participants a la réaction varie: -An, -An, +An, +An_ .

Admettons, que ces variations correspondent aux coefficients stoe-
chiométriques -Any=v, -Ang=v, +Ang=v; +An,=v,.

Alors la variation de I'énergie de Gibbs a P;T = const est
¢gale a:

AGV - Gproduit _Gre’actif = ZIU]AI’I] _ZluiAni - Zluj Jj _Zlui i < 0
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= — c'est 1'équilibre, < — c'est le déroulement spontané de pro-
cessus).

Mais G, = u.n, et u; = 1;°+ RT In a;.

Alors AG, =Y (40 +RTIna,l, = (4’ + RTIna,, <0
et AG, =) pv,=> uv,+RTInIl, <0, ou I, - c'est la rela-

tion stoechiomeétrique des concentrations des participants a la
réaction.

Dans ce cas I/ = ou ay, ag, ap, ag ce sont les ac-

vb 2

ay -dg
tivites des participants a la réaction dans un état quelconque
(non équilibré).
A T=const u = const, alors

Z,u? ;= Z,ul.ovl: const =—RTInK .

Alors AG, =-RTInK_,+RTInll, — c'est I'équation de

I'isotherme de réaction chimique.
On peut écrire:

AG, = RTn e <.
K

a

Alors:

: 11 11
1)st |AG, <0| (quand Ka <1,In Ka <0), la réaction

peut se derouler dans la direction directe;

2)si |AG, > 0| (quand 1,

17 L
~1,In—%>0), la réaction ne

a a

se deroule pas spontanement dans la direction directe;
3)si |AG, =0| c’est [’état d équilibre
Ha

(quand Mavy _y 0 et Lucd 1)
uan ) ’ = n = c 2 = .
1 K K

a a a
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Dans ce cas nous avons:

[aD ]vd [aq Tq

a,e'q - [aA ]va [aB ]vb

La constante de ['équilibre chimique egale la relation du
produit des activités équilibrées des produits chimiques sur le
produit des activités équilibrées des réactifs compte tenu de
leurs coefficients stoechiometriques a T =const.

K, dépend seulement de la température, et s'appelle la
constante thermodynamique d'équilibre.

Soient a4 = ap=ap = ap= 1 — c'est I’état standard.

Alors AG, =—RTInK, +In1=AG°, ou AG’ =—RTInK, —

c'est la variation de l'énrgie de Gibbs dans ['état standard (pour
les systemes liquides et solides).

AG) =-RTInK , — pour le me¢lange des gaz: K, — la cons-

= K, — c'est la constante d'équilibre.

tante de pression, AGf =—RTInK_, K. — c’est la constante de
concentration, K, = K (RT)"> ou Av=>v,—> v, pour les

substances des gaz.
AGr°

Donc K, =e” ’T : K, n’est que la fonction de la tempéra-

ture!

Dépendance de la constante de I’équilibre de la tempé-
rature. D'abord nous allons examiner 1'influence de la tempéra-
ture sur I'énergie de Gibbs. En conformité avec la définition de
1'énergie de Gibbs on peut écrire:

G=f(P,T)et G=E+PV-TS.

Alors dG =dE + PdV +VdP —TdS — SdT .
Mais dE =TdS — PdV .
Alors dG =VdP — SdT pour le processus réversible et

1G5 ar+( 52 ) ar.
op), \aor),
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Nous avons: (8_6) -V et (6_6) =-S.
oP ), oT ),

Nous pouvons faire la conclusion:

a) 1'énergie de Gibbs augmente a I'augmentation de la pres-
sion (1= const);

b) I'énergie de Gibbs diminue a 1'¢lévation de la tempéra-
ture (P = const). |

Alors écrivons: AG, = AH —TAS — II°™ principe de ther-
modynamique, AG, = AH, + T(GGA—TGJ a P = const — [’équation de

P
Gibbs-Helmholtz, c’est la dépendance du potentiel d’isobare
(AG) de la température (T).

Quand la temperature varie, I’équilibre de la réaction chimi-
que se déplace. C’est pourquoi la constante de 1’équilibre est une
fonction de la température. Pour trouver la dépendance de la cons-
tante de I’équilibre de la température on utilise 1’€équation d’iso-
therme de la réaction chimique et I’équation de Gibbs-Helmholtz.

AG °=-RTInK,

AGrozAHroJrT(aAGj ’
oT ),

AH,° — c’est la chaleur standard (ou I’enthalpie standard) de la
réaction chimique.

° O(—RTInK
—RTanP:AHr°+T(aA8? j :AHr°+T£ (ZRTIn P)] .
P P

oT
Mais

T(a(_ RaTTln Kp)jp _ T(_ %m K, - RT) =

= —RTanP—RTz%.
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Alors — RTInKk, =AHr°—RT1nKP—RT2(812]{(PJ et
P

(Gln KPJ = AHZ c'est I'équation d'isobare de Vant-Hoff
oI ), RT?

olnkK,
oT

pour le mélange des gaz parfaits, ou (

j — c'est le coeffi-
p

cient de la température.

: InK, AH.° g
On peut écrire: dink, = RTrZ — c'est la forme différen-
tielle de ['équation d'isobare a P = const.
dinK,2 AE°

Alors

o c'est 1'équation d'isochore de

Vant-Hoff, a V= const.

Ces equations permettent de prévoir la direction dans la-
quelle se déplace I'équilibre de la réaction a la variation de la
temperature.

Si AH ° >0, le processus s'accompagne d'absorption de la

chaleur (processus endothermique) et le coefficient de tempéra-
ture de la constante d'équilibre est supérieur a zéro, alors a
[’¢elévation de la température, la constante d'équilibre augmente
et le rendement de la réaction augmente.

Si AH , ° < 0(processus exothermique), le coefficient de

température de la constante d'équilibre est inférieur a zero, al-
ors a l’élévation de la température, la constante d'equilibre di-
minue et le rendement de la réaction (%) diminue.

C'est-a-dire, 1l faut effectuer les réactions endothermiques a
hautes temperatures, et les réactions exothermiques — a tempé-
ratures basses.

Deduisons la forme intégrale de l'équation d'isobare de
Vant-Hoff.

Admettons, que dans un certain intervalle des températures
(de T} jusqu'a T>) la variation d'enthalpie (AH,) ne dépend pas de
la température. C'est possible, si la valeur AT = 7, — T n'est pas
grande.
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(GAHr j =AC,°=0 et AH °= const. C’est loi de Kir-
or ),
chhoff.
AH ° ¢ dT
AlorsdInK, =—-* Id et
T2
a) InK, =— A]Z’ AL + const — c'est le cas de l'intégration
indéfinie.

Nous avons 1'équation de la droite.

Tragons le graphique: sur l'axe d’abscisses mettons la va-
leur contraire a la température et sur I’axe d'ordonnées — la va-
leur de In Kp.

On obtient les droites:

1) AH ° <0 — c'est la réaction exothermique: 77, InkK,|,
Kp|, ’equilibre se déplace a gauche (fig. 6, 7).

2) AH ° >0 — c'est la réaction endothermique: 77, InkK,7,
Kp?T, I'équilibre se déplace a droite (fig. 6, 2).

3) AH,° =0, T1, InK, = const, K;, = const, 1'équilibre ne
se déplace pas (fig. 6, 3).

mEg &

Fig. 6. La dépendance In K, de 1/T
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b) anP(TZ) = AH, ( 1 ): AH, (Tz _le — clest le
Ko R T T T.
cas de l'intégration définie.

Certaines conclusions:

L'équation d'isobare de Vant-Hoff obtenue permet:

1) de déterminer la valeur de la constante d'équilibre a n'im-
porte quelle température, si la chaleur de la réaction chimique
est connue dans l'intervalle donng;

2) d'analyser l'influence de la tempeérature sur le deéplace-
ment d'équilibre chimique (fig. 6).

Les mémes conclusions peuvent étre déduites en partant du
principe du déplacement d'équilibre de Le Chatelier-Brown.

THERMODYNAMIQUE D’EQUILIBRE DES PHASES
Notions principales. Régle des phases de Gibbs

Il faut répéter les notions:

a) phase (désignons le nombre de phases dans un systeme
par @);

b) systéme homogene;

c) systéme hétérogeéne.

Il faut se rappeler qui @ = 1 pour le systeme homogene et
@ = 2 pour le systeme hétérogene.

Continuons d’examiner les nouvelles notions de ce theme:

a) Le constituant — c’est un corps pur, qui peut étre dégage
du systeme et exister indépendamment. Soient /N — le nombre de
constituants.

Par exemple:

1) Il y a la solution aqueuse de sucre N =2: I’eau et C¢H ,Og;

2) Il y a la solution aqueuse de KC1 et NaNOs;, N = 5: ’eau,
KCl, NaNO3, KNOs;, NaCl.

La composition des phases est détermineé par les concen-
trations de tous les constituants.

L’¢tat d’équilibre thermodynamique d’un systeme est com-
pletement déterming, si la pression, la température et la com-
position chimique de chaque phase sont connues.
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Considérons un systeme e¢quilibré homogene
Hig) + Dg) = 2Hl(g), N = 3.

Dans le systéme il se produit une réaction chimique. Les
quantités de constituants dépendent I’une de I’autre.

[HI)
[H,]x11,]

— la lo1 d’action

A 1’équilibre nous avons: K =

de masses.
S1 nous savons [H>], [12] et K., alors la concentration €quili-
brée de [HI] peut étre calculée de fagon suivante:

[HI) = K. [H] [12].

Donc, pour exprimer exactement la composition chimique
de toutes les phases de ce systeme donné il faut et il suffit de
connaitre les concentrations de deux constituants: [H>] et [1].

b) Les constituants independants, ce sont les constituants,
dont le plus petit nombre est nécessaire et suffisant pour exprimer
la composition chimique de toutes les phases d’un systéme donng.

Ecriture conventionelle: C.

Alors C = N — r, ou r — c’est le nombre de réactions qui
lient les concentrations des constituants.

Dans cecas: C=3—-1=2.

Si [H>] = [I»], alors C =3 —2 = 1: le nombre de constituants
indépendants diminue jusqu’a 1.

c) La variance d’un systeme (ou le nombre de degrés de
liberté).

Nous le désignons par V.

Donnons la définition de V: c’est le plus petit nombre de
parametres thermodynamiques indépendants qu’on peut chan-
ger dans certains limites, indépendamment ['un de [’autre, de
sorte que le nombre et la nature des phases, se trouvant a l’équ-
ilibre restent les mémes.

Les parametres thermodynamiques indépendants: P, T, C;, ;.

Il existe une liason entre V, C et ¢ pour le systeme thermo-
dynamique a I’équilibre, qui trouve son expression dans la re-
gle de les phases de Gibbs (1876): V=C—- ¢ + f, ou f—c’est le
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nombre de facteurs exercant I’influence sur 1’équilibre dans le
systeme.

Les facteurs physiques externes sont: 7, P, champs ¢lec-
tromagnétiques, champs de gravitation, etc. Si ce sont seule-
ment P et T qui exercent I’influence sur I’equilibre, alors f= 2
et V=C- @+ 2—pourl’equilibre des phases dans un systeme
thermodynamique.

La régle de les phases de Gibbs. La variance d’un systeme
thermodynamique a [’équilibre égale le nombre de constituants
indépendants moins le nombre de phases et plus le nombre de
facteurs externes exercant l’influence sur [’équilibre dans le sys-
teme.

Nous avons: V2> 0 || Soit V=0, alors ¢ = C + 2,

| V>0, alors ¢ < C+ 2.

Donc, ¢ < C + 2 — le nombre maximum de phases, se trou-
vant en €quilibre, c’est €égal ou infeérieur a C + 2 (les facteurs
externes: P, 7).

| Soit C = const, alors plus le nombre de phases a 1’equ-
ilibre est grand, plus la variance du systeme est petite.

| Soit @ = const, alors plus le nombre de constituants inde-
pendants est grand, plus la variance du systéeme est grande.

Par €X€mpl€3 HZOsolide HZOliquide HZOgaz-

C=1,0=3,f=2(P, D).

V'=1-3+2=0: ce sont seulement 3 phases a I’équilibre.

En conformité avec le nombre des phases on peut diviser
tous les systemes €quilibres en systemes monophasés (¢ = 1),
diphasés (¢ = 2), triphasés (¢ = 3) etc.

Par exemple:

a) H,O, liquide (le systéme monophasé);

b) H>0 iiquide — H2Oga, (le systeme diphasé);

¢) HyOs01ide — H2Otiquide — H2Ogaz (1€ systeme triphasé).

En conformité avec le nombre de composans independénts
on peut diviser tous les systeme a un constituant (C = 1), a
deux constituants (C = 2) etc.

Par exemple: a) I’eau solide, liquide et gazeuse; b) I’eau —
benzene.
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Compte tenu de la variance il y a:

— les systeme invariants (V' = 0), quand un systéme n’existe
qu’a une temperature 7; t a une pression P; déterminees;

— les systémes monovariants (V' =1);

— les systemes bivariants (V' = 2), etc.

Les systémes hétérogénes a un constituant

Nous allons examiner I’ équilibre de phases en commengant
par les systémes hétérogeénes a un constituant, tel que: HyOgolige —
H2oliquide - HZOgaS(ou vapeur)-

En conformit¢ avec le regle des phases (V' =C — ¢ + 2)
pour le systeme donné: C=1,f=2¢t V=3-¢; Si9=3 > V= 0;
steg=2->V=1;s1i9=1->V=2.

L’¢tat du systeme est caractérisé par diagramme de phase de
I’eau (fig. 7) dans le domaine des pressions moyennes: 5—10 atm.

0,61

| I
A7 | vapeur OU ZaZ

>
27316 T. K
Fig. 7. Le diagramme de phase de I’eau

Le point du diagramme, qui exprime 1’¢tat et les conditions
de D’existance du systeme s’appelle le point figuratif (par
exemple, 1,2,3...).

Les courbes OA, OC, OB divisent le diagramme en trois
régions, correspondants a une phase: I — c’est la phase gazeuse
(vapeur); II — c’est la phase liquide; II1 — c’est la phase solide.

La courbe OC caracterise la dépendance de la pression de
la vapeur saturée de H>O de la temperature. Cette courbe s’ap-
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pelle la courbe de vaporisation. Ecrivons les définitions suivan-
tes:

a) La vapeur, se trouvant en ¢quilibre avec un liquide, s’ap-
pelle la vapeur saturée;

b) La pression de la vapeur, se trouvant en équilibre avec
un liquide ou un solide s’appelle la pression de la vapeur satu-
ree;

c) La pression de la vapeur saturée d’un corps donné a
T = const est valeur constante, propre a un corps donné.

La courbe OA caracterise la déependance de la pression de
la vapeur saturée de la glace de la température. C’est la courbe
de sublimation.

La courbe OB caractérise la dépendance de la tempéra-
ture de congélation de H,O de la pression extérieur. C’est la
courbe de fusion.

Ces trois courbes ont un point commun, le point triple
«Op», représantant [’état invariant de coexistence de trois pha-
ses.

En conformité¢ avec la reégle des phases de Gibbs:

V=C—-0p+2

nous avons dans le point «O»: ¢ =3, C=1et V=0.

L’¢quilibre triple (solide-liquide-vapeur) existe aux condi-
tions strictement détermingées:

P=0,61 kPa=6,05-10" atm;

T=1273,16 K, t = 0,0076 °C.

Faites attention a ce que la glace fond a la température 0 °C
(ou 273 K) et la pression 1 atm, mais ce systeme est biphase:
solide-liquide.

Considérons une série de points figuratifs.

Point 1 (phase solide): ¢ =1, ¢ = 1, V' = 2. Ca signifie
qu’on peut changer P et T arbitrairement et indépendamment
I’une de I’autre. Le nombre de phases est constant. C’est le sys-
teme monophase et bivariant.

Point 2 (phase liquide): c =1, ¢ = 1 et V= 2. Le change-
ment de P et T surviennent arbitrairement et indépendamment
I’une de ’autre en conservant le nombre de phase.
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Point 3 (phase vapeur): c =1, ¢ =1 et "= 2. Nos raison-
nements concernant le point 3 sont les mémes que pour les
points 1 et 2.

Point 4: Deux phases se trouvent a I’équilibre: c =1, ¢ =2
et V= 1. C’est le systtme monovarient. Ca signifie que c’est une
seul parametre extérieur change arbitrairement (soit P, soit 7) et
le deuxieme parametre extérieur change en fonction de variation
du premier parametre. C’est-a-dire, il faut varier a la fois la
pression, la température. Alors la position du point (4) reste sur
la courbe OC et le nombre de phases est constant (¢ = 2).

Si on change arbitrairement T et P, alors I’équilibre de pha-
ses est troublé et une des phases disparait. 11 s’en suit, que la va-
riation du systéme augmente de 1.

Point 5: Nos raisonnements concernant le point 5 sont les
mémes: c=1, =2, =1 (ce sont les phases solide et gazeuse).

Quelle est la variation du systeme dans le point 6?

Equation de Clapeyron-Clausius. Dans le systeme com-
pose de quelques phases de substances purs, se trouvant en
I’équilibre, 1l y a lieu les transitions de substance a partir d’une
phase dans une autre (c’est-a-dire, d’un 1’¢tat aggrégation dans
un autre) et a partir d’'une modification dans une autre modifica-
tion.

De telles transitions s’appellent les transitions des phases
du premier type.

Donc, les processus d’évaporisation, de condensation, de
fusion, de sublimation sont les transitions des phases du premier
type. Ces transitions sont caracterisées par:

1) la constance de T}, et de P;

2) un changement brusque de I’entropie molaire (AS, ) et
du volume molaire (AV;,1);

3) par conséquent, d’effet thermique (AH;,»).

Donc, la thermodynamique des transitions des phases du
premier type se réduit a 1’évaluation de la chaleur (I’effet ther-
mique) et des conditions de 1’équilibre des phases.

L’équation générale, qui décrit toutes les trasitions des pha-
ses des corps purs est I’équation de Clapeyron-Clausius (On
va utiliser I’équation sans la déduire).
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dPIAT = NS,y AV p —

c’est le forme différentielle de l’équation de Clapeyron-Clausius
pour les transitions réversibles thermiques de phases.

Mais AS; pn [J/mol-K] = AH, 1/ T} ;, alors
dP/dT = AH,; 1/ T, i AV pn — la dépendance de la pression de la
vapeur saturée de la température au cours de transition de pha-
Ses.

Unité de mesure: AH, ,, [J/mol]; AV, [1/mol] et
AViph = Vo2 = Voni.

1l faut noter, que valeur de chaleurs d’évaporisation (AH,,)
de fusion (AHy) et de sublimation (AHy,) sont toujours positi-
ves.

Quelle signe a la chaleur de cristallisation? (devoir pour le
travail autonome)

Application de I’équation de Clapeyron-Clausius
pour différentes transitions de phases

1. Le processus d’évaporisation liquide-gaz (vapeur).

Par exemple: Hy)Oy;q. — HyO,, la courbe OC (fig. 7).

Pour ce processus AVipn = Vg — Viig. ~ Vg, parce que le vo-
lume molaire du liquide est beaucoup plus petit que le volume
molaire de gaz (par exemple: V,n,01iq= 18 10~ 1/mol, mais

Vinyo.¢= 22,4 1/mola les conditions normales).

Alors Vy = RT/P — en conformité de I’équation de Mendé-
Iéev —Clapeyron. Et nous avons:

dP/dT = AH, - PIRT*
et dinP/dT = AH/RT".

Faisons une conclusion: AH;, >0 (ce processus est endo-
thermique), la derivée dInP/dT > 0, c’est pourquoi que si la tem-
pérature s éleve, la pression de vapeur saturée au-dessus du li-
quide augmente toujours (ou la température d’évaporisation
s ’eleve toujours, si la pression de la vapeur saturée augmente).
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Pour I’intervalle étroit de températures nous avons:
AH, ,;, = const, alors
dinP = (AH, ,;/R)-dT/T’ et
InP =- (AH;/R)*1/T + const.

Tracons le graphique: InP = f(1/T) — la forme intégrale in-
finitive de cette équation (fig. 8).

InP
N

tgo=- AHs /R

I=

]

0 1/T

Fig. 8. La dépendance de InP de 1/T

Alors d’apres la tangente d’angle d’inclinaison on peut cal-
culer la chaleur molaire de la transition de phases (AH, ).

Pour I’intervalle de pressions d’apres P; jusqu’a P, et de
températures 77 jusqu’a 7> on peut €crire la forme intégrale de
[’équation de Clapeyron-Clausius:

InP,/P, = AH4/R - (1/T; - 1/T;) ou
111P2/P1 = AHév/R ° (Tz — T1/T1 ° Tz).

2. Le processus de sublimation — solide-gaz (vapeur), la
courbe OA (fig. 7).

Pour ce processus AV = Vgus — Viotide ~ Veas parce que le
volume molaire de solide est beaucoup plus petit que le volume
du gaz (molaire).
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Alors on peut écrire:
Ve=RT/P
et dP/dT = AH/Tsp AV = AHg, "P/Top RT;
dinP/dT = AHyw/RT® —

c’est la forme différentielle de I’équation de Clapeyron—Clau-
sius pour le processus de sublimation.

Faisons une conclusion: si la température s’éleve, la pres-
sion de vapeur saturée au-dessus du solide augmente toujours
(AHg, > 0, c’est le processus endothermique).

Ou: la température de sulimation s’éleve toujours, si la
pression de vapeur saturée augmente.

Ecrivons les formes intégrales de cette équation:

a) InP=— AHg/R *1/T + const;

b) pour I’intervalle: + P, +~ Py et T + Ty:

111P2/P1 = AHsb/R (T2 — T1/T1 Tz)

3. Le processus de fusion: solide—liquide, la droite OB

(fig. 7).
Pour ce processus AV = Viiguide — Viotide-

SiVi>Vy, AV >0
dP/dT = AH/Tg, - AV ou
dT/dP = Tfs'AVﬁ/AHfs—

la forme différentielle de I’équation de Clapeyron-Clausius,
ou dT/dP — c’est la variation de la température de fusion, si la
pression change de 1.

La signe de la dérivée dT/dP dépend du signe de variation
du volume molaire (AVy) au cours de la fusion AHg > 0.

a) S1 AVx > 0, alors dT/dP > 0 et donc, la température de
fusion s ’éleve, si la pression augmente;

39



b) Si a la fusion le volume de la phase liquide est inférieur au
volume de la phase solide (AVs = Viiguide — Visotidze < 0), alors la tem-
pérature de fusion diminue, si la pression augmente: dT/dP < 0.

Cette qualite est propre a une petite quantité de substances:
H>0, Bi, etc.

Pour I’eau: la densité du solide (glace) est infereure a la
densité du liquide (pgiuce < piiguide)- S1 les masses de deux phases
(solide et liquide) sont constantes, alors V'=m/p et V> V1.

On peut écrire approximativement:

dT/dP = AT/IAP et AT/AP = T-AVy/AHj,.

c)SiV1 =V, AV =0 et dP/dT = . Alors la température de
fusion ne dépend pas de la pression et nous avons la ligne verti-
cale sur le graphique (fig. 7).

Question pour le travail autonome. Pourquoi la courbe de su-
blimation montre plus brusquement, que la courbe d’évaporisation?

Systémes hétérogenes a deux constituants

Diagramme de fusion. Ayant examin¢ les systemes heté-
rogenes a un composant et leurs équilibres des phases nous passons
a I’étude des systemes a deux composants (systemes binaires), héte-
rogenes, en particulier des systeémes binaires, liquide — solide.

Les constituants de ce systeme sont peu volatils dans les
conditions des expériences, de sorte que la pression n’influe pra-
tiquement pas sur les équilibres, qui ont lieu sous la pression
atmosphérique (P = const).

La variance d’un tel systeme est:

V=C-0p+f=2-09+1=3-0.

V=3 -¢ etf=1 parce que la temperature est un seul fac-
teur extérieur, influant sur I’équilibre de phases.

Les systemes de ce type sont obtenus en portant a la solidifica-
tion (fusion) deux constituants solides, par exemple, deux métaux
(8b—Bi) ou deux composés solides (naphtaline p-toluidine, aspi-
rine-amidopyrine). Si on mélange deux corps purs (par exemple,
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A et B) en proportions déterminées et si on chauffe ce mélange a
une température €lévee, alors il se forme, en regle générale, un li-
quide homogene, qui est la solution d’un composant dans un autre.

Dans ce cas nous parlons des substances qui ne se décompo-
sent pas avant que la température de fusion soit atteinte. Si cette
solution est refroidie, elle commence a se cristalliser, puisque la
solubilité des substances diminue, quand la température diminue.

Les deux constituants, totalement miscibles a 1’état liquide,
ne donnent ni combinaison, ni solution solide et ils ne sont pas
completement solubles 1’un dans ’autre a leur cristallisation.

Donc, nous allons considérer I’équilibre de phases: solution
liquide «<» composant solide (4 ou B).

On peut caractériser chaque phase par 3 variables: 7, P,
composition du systeme (o — part de masse d’un des compo-
sants du systeme).

Les diagrammes de [’état (d’équilibre des phases) qu’on
trace pour étudier les systemes de ce type s’appellent dia-
gramme de fusion (ou de solidification ou de fusibilite).

D’habitude on prend les coordonées suivantes: 7'— compo-
sition de mélange a P = const (fig. 9).

4 P=CONST
| TBfus
|
Tas I liquidus e -——-]
-+ $C
|
|
Tx D solidus | F
domaine ]T:' domaine |
I | n
I |
! :
! |
3 —> P B
S w3 (100%)

Fig. 9. Le diagramme de la fusion
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Le systeme étudié est consideré a tout I’intervalle des con-
centrations: de zéro de B (par exemple, le corps pur A) a 1 de B
(le corps pur B).

Analyse thermique. Les diagrammes de fusibilité sont tra-
c¢s suivant les données experimentales.

Les premiers ouvrages sur I’étude de la dépendance entre la
température de solidification et la concentration des liquides homo-
genes, equilibrée avec la phase cristalline (soit A4, soit B) ont été re-
alis€s par le grand savant russe M. Lomonossov il y a deux cent ans.

La méthode moderne de la construction du diagramme de
I’¢tat s’appelle la méthode thermique de 1’analyse.

Il y a deux méthodes principales:

1) la methode visuelle;

2) la méthode des courbes «température-temps.

La premiere méthode consiste en refroidissment lent du li-
quide homogene transparent a concentration connue.

En méme temps on fixe la température a laquelle apparais-
sent les cristaux bien visibles. Ensuite le systeme se réchauffe
lentement et on fixe la température de la disparition des cristaux.
Les données obtenues sont utilisées pour tracer la courbe de la
dépendance de la température du début de cristallisation de la
composition des liquides homogenes.

La deuxiéme méthode a été ¢laborée par le savant russe
Kournakov. Dans cette méthode on utilise I’enregistrement au-
tomatique des températures de fusion (fig. 10).

Jusqu’a ce que dans le liquide homogene refroidi il n’arrive
aucune transformation phasique, la température s’abaisse a une
vitesse constante. L’apparition des cristaux dans le liquide ho-
mogene est accompagnee de dégagement de la chaleur de cris-
tallisation (AH,, < 0). C’est pourquoi, I’abaissement de la tempé-
rature est ralenti ou temporairement stoppé, ce qui correspond
au palier sur la courbe de refroidissement. Par conséquent, toute
flexion sur la courbe de refroidissment indique le début d’une
certaine transformation phasique. En utilisant les courbes de re-
froidissement de certaines solutions a concentrations différentes,
on trace le diagramme de 1’état du systeme ¢tudié.
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T, K 4 1. B, pur

2. Le mélange

LS}

-
3. Le melange
eutectique

Tqu. B 4. A, pur

Tfus. A

t, temps

Fig. 10. Les courbes du refroidissement

Le diagramme d’équilibre des phases comprend la courbe
de liquidus (4E, EB) et la courbe de solidus ADEB. La courbe
de liquidus AFE caracterise I’équilibre entre le fondu et les cris-
taux de substance A4 (ou de substance B — la courbe £B). Chaque
point sur cette courbe correspond a la solubilité de substance A4
(ou de substance B) dans le fondu, contenant 4 et B a tempéra-
ture donnee.

dinX, AH,,
dT RT"?

c’est I’équation de Schroder, ou X; est la concentration de la so-
lution saturée ou la solubilité de la substance solide 4 (ou B),
AH;,; est la chaleur du processus de dissolution:

Asolide <> Alig T Biig, fondu (solution saturée).

Si AH,; est inférieur a zéro (dans le cas du processus exo-
thermique), I’abaissment de la température augmente la solubili-
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té de la substance, mais dans le cas du processus endothermique,
I’abaissment de la température abaisse la solubilité de la subs-
tance solide.

La température de debut de solidification du fondu s’abais-
se a ’augmentation de la part molaire de la substance B (la
courbe AE).

Désignons par 7, la température de solidification d’une
substance pure, et par T celle d’un fondu. Alors T, — T'= AT et
AT est la fonction de composition du fondu: AT = f (yg). Plus la
part molaire yp est grande, plus AT est grand, donc 7 s’abaisse et
Ty >T.

Le point E désigne la température et la composition du fon-
du, qui se trouve a la fois en équilibre avec les cristaux de subs-
tance 4 et ceux de B. Ce point s’appelle le point d’eutexie et la
température (7%) dans ce point s’appelle la température eutecti-
que. Comme on le voit sur le graphique, le point eutectique c’est
le point d’intersection des liquidus. Alors le fondu de la composi-
tion, correspondant au point E est appel¢ fondu eutectique.

Le mélange des cristaux des substances 4 et B, qui se pré-
cipitent en méme temps a température Tg est appelé I’eutectique
solide. Chaque point sur la droite ADFB, correspondant a la
température de la fin de la solidification équilibrée des fondus
ctudiés s’appelle le solidus. De ce fait dans le domaine I nous
avons de grands cristaux 4 et I’eutectique solide (de petits cris-
taux 4 et B). Dans le domaine II nous avons de grands cristaux
B et I’eutectique solide. Pour calculer la masse de chacune des
phases, se trouvant en équilibre on utilise «la regle du bras de
lévier» (ou «le theoréme des moments»). Pour ce cas cette regle
peut étre €crire en bref ainsi

ab

msolide/ Mpondu =

bc

ou Myorige € €St la masse de la phase solide, my,uq4, c’est la masse

de fondu ab et bc — ce sont les bras de 1évier (voir la fig. 9).
Ainsi, la relation des masses des phases en €quilibre est in-

versement proportionnelle aux bras respectifs de 1€vier.
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Propriétés colligatives des solutions des non-éléctrolites.
Au cours des travaux pratiques vous allez examiner les proprictés
colligatives des systemes du type suivant: solution liquide <> solu-
tion gazeuse a un composant, parce que le deuxieme composant
n’est pas volatil.

Par exemple, la solution aqueuse de glucose. 11 y a lieu
I’€quilibre de phases solution liquide <> solution gazeuse.

Les substances dont la pression de vapeur saturée est infi-
niment petite (en comparaison avec la pression de vapeur satu-
rée du solvant), s’appellent les substances non volatiles. Exa-
minons le systéme binaire (a deux composants) dans lequel le
solvant est une substance volatile, la part molaire du solvant est
x1, la substance dissoute est non volatile (par exemple, sels, glu-
cose), la part molaire dans la solution est x,, a, B — ce sont deux
phases.

(raz B oX.mg=1 4

Liguide | o ¥, 3. e %2, %

Fig. 11. Le schéma de I’équilibre des phases:
o, — ¢’est la solution;
B — c’est la vapeur;
X, — c’est le solvant;
X, — c’est la substance dissoute;
x; —¢’est la part molaire du solvant dans la solution
X, — c’est la part molaire de substance dissoute dans la solution
X1 tx,= 1 etx; = 1 — X

1. La vapeur de solution d’une substance non volatile ne
contient que le solvant (P, << P)), alors Py = Plo, ou P10 —
c’est la pression de vapeur saturée du solvant (X)) au-dessus de
X1 pur (I’état de X est liquide).

En conformité la loi de Raoult, nous avons: P, = P° - x, —
c’est la pression de vapeur saturée du solvant au-dessus de solu-
tion. Maisx1= | — X2. Alors P1 :Plo (1 —XQ) etP1 :Plo—Plo' X2.
Soit P,° — P, = AP est I’abaissement de la pression de vapeur du
solvant au-dessus de la solution et AP = P;° - x,.
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Ecrivons alors la loi de Raoult pour les solutions infini-
ment dilu€es, qui est formulée comme ¢a: (P’ - P)/P," = x; et
AP/P 10 = X2.

L’abaissement relative de la pression de vapeur du solvant
au-dessus de la solution égale la part molaire de la substance
dissoute.

L’abaissement relative de la pression de vapeur ne dépend
pas des propriétés de la substance dissoute, mais dépend de la
nature du solvant et de la concentration de la substance dissoute,
c’est-a-dire dépend du nombre de particules de substance dis-
soute.

Les propriétés s’appellent colligatives et se manifestent
dans les systemes, que nous ¢tudions.

Donc, a la dissolution d’une substance non volatile dans le
solvant, i1l se produit 1’abaissement de la pression de vapeur du
solvant.

2. Ebullioscopie — c’est la notion, signifiant I’¢lévation de
la température d’ébullition de la solution en comparaision avec
le solvant pur. En utilisant les régularités obtenues pour la pres-
sion de vapeur saturée et en les appliquant pour les solutions di-
luées des substances non volatiles, on peut calculer la tempéra-
ture d’€bullition de la solution.

Le liqguide commence a bouillir, quand la pression de sa
vapeur devient égale a la pression extérieure (ou atmosphéri-
que). Comme P; est inférieur a P,°, alors pour que P; soit égale
a P,°, la solution doit étre chauffée a la température supérieure a
celle d’ébullition du solvant pur.

La différence entre la température d’ébullition de la solution
et celle d’¢bullition du solvant pur est appelée élévation de la
température d’ébullition: AT, dléy = T, ébul, solution — 1 ébul, solvent > 0.

Etudions le diagramme de 1’état du solvant et de la solution
dans les coordonnées: P — T (fig. 12).

La courbe 1, c’est la courbe d’€bullition (d’évaporation) du
solvant pur (par exemple, I’eau).

Les courbes 2 et 3, ce sont les courbes d’ébullition (d’éva-
poration) des solutions a concentrations différentes (a parts mo-
laires différentes).
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1- le solvant
t 2 - la solution, x)
3 - la solution, 0,

Xy <X,

=

R - T > _
Ta Ty Teg Loolavilanz T K

Fig. 12. Le diagramme de I’état de I’eau et des solutions aqueuses
a parts molaires différentes

On peut montrer que plus x, de substance dissoute est
grand, plus ATy, est grand.

! ATéb > ATéb
02 01

La déduction thermodynamique donne I’expression sui-
vante:

AT, éb = (R Tz solvant,éb / AHévap) * X2,

ou R — c’est la constante du gaz, [J/mol-K];
Tsotvant,ep — € st la température d’ébullition du solvant, [K];

AH syqp. — c’est la chaleur d’ébullition du solvent, {LJ ;
mo

x, — c’est la part molaire de la substance dissoute.

On peut donner la formulation suivante: I’¢lévation de la
température d’ébullition dépend de la nature du solvant et de la
part molaire de la substance dissoute pour les solutions diluées.

Pour les solutions diluées la part molaire est liée a la mola-
lit¢ b, de la solution:

X2 = (M1/1 000)]92

a condition que la masse du solvant égale 1000 g (1 kg);
M — c’est la masse molaire du solvant.
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Soit L[JIg] = AHgsap/My [KI/g] — la chaleur spécifique
d’évaporation du solvant pur. Alors

ATe’b. = (RTzsolvant,éb ) / (L * 1000) * bZ;
Ka = RTzsolvant,éb /L -1000
ou Kap = RTorpansin * My | AH g - 1000 [K-kg/mol];
ATaop =K by

ou Kz c’est la constante ébullioscopique, qui ne dépend pas de
la nature de la substance dissoute. Ky est lié a la nature du sol-
vant. Donc, les solutions de différentes substances dissoutes
ayant la méme molalite ont la méme élévation de la température
d’ebullition.

A by =1 mol/1kg du solvant nous avons: AT s = Kg.

Alors Ky, c’est [’¢lévation de la température d’ébullition
d’une mole de substance dissoute dans 1 kg de solvant.

En connaissant ATy, de la solution, on peut calculer la masse
molaire de substance dissoute M, si m;, m, — ce sont respective-
ment les masses du solvant et de la substance dissoute, alors

Mz =Keb -my - IOOO/ATéb *mji.

Alors pour les solutions a molalité différente 1’¢lévation de
la temperature d’ébullition est inversement proportionnelle aux
masses molaires des substances dissoutes.

ATIéb/ATHéb =MHz/MIz.

3 CRYOSCOPIE c’est la notion, signifiant [’abaisse-

" (CRYOMETRIE)

ment de la température de la congélation de la solution en com-
paraison avec le souvant.

Etudions la solution d’une substance solide, non volatile
dans un solvant liquide (par exemple: NaCl — H,0).

A refroidissement d’une telle solution il y a deux cas:

1) précipitation des cristaux de NaCl;
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2) précipitation des cristaux du solvant (pour les solutions
diluées).

Considérons les deux cas.

On refroidit lentement la solution étudiée. A température de
congélation de la solution il apparait la premier cristal du sol-
vant (H,O), parce qu’a cette température la solution devient sa-
turée par rapport au solvant solide.

Ecrivons la définition:

La température de congélation de la solution est la tempé-
rature a laquelle la solution se trouve en équilibre avec le sol-
vant solide.

Et a température de congélation de la substance pure les
pressions de vapeur saturée au-dessus des phases solide et li-
quide de substance pure sont égales entre elles.

Pour les solutions on a: a température de congélation de la
solution les pressions de vapeur saturée au-dessus du compo-
sant solide et au-dessus de la solution sont égales entre elles.

Mais la pression de vapeur saturée au-dessus de la solution
est inférieure a celle au-dessus du solvant.

Donc, la température de congélation de la solution est infé-
rieure a celle du solvant:

AT, cong — T cong, solvant — T cong, solution > 0;
ATcong= Kcr ' b23
ou K.— c’est la constante cryoscopique,

K., = RT ovantcong * My | AH o, - 1000 [ K-kg/mol].

Si la concentration de la substance dissoute augmente,
alors [’abaissement de la température de congélation de la solu-
tion est plus considérable (fig. 12).

Pour définir la masse molaire de la substance dissoute la
cryoscopie est une méthode plus exacte que 1’ébullioscopie.

3) Pression osmotique. Ce phénomene a ¢té ¢tudié¢ en de-
tail dans le cours de chimie générale. Rappelons-nous, que d’ap-
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res la loi de Vant-Hoff = C(x) - RT, ou C(x) — c’est la concen-
tration molaire de la substance dissoute et par conséquent, la
pression osmotique ne dépend pas de la nature de la substance
dissoute. C’est pourquoi les solutions des non-électrolytes a la
méme concentration ont la méme pression osmotique.

Proprietes colligatives des solutions des éléctrolytes. Les
propriétes colligatives des solutions des éléctrolytes peuvent étre
quantitativement déterminées selon les lois appliquées aux solu-
tions parfaites des non-€léctrolytes, si on utilise le coefficient
isotonique 1. En conformité avec la définition i — c’est la relation

du nombre des particules: i =——, ou N — c’est le nombre des

particules se trouvant dans la solution d’¢éléctrolyte, en résultat
de sa dissociation, N, — c’est le nombre initial des molécules
d’¢éléctrolyte.

S1 a — c’est le degré de dissociation d’¢éléctrolyte et v — c’est
le nombre des i1ons, obtenus en résultat de dissociation

cation anion

d’¢léctrolyte (V =V, + V_j , alors on peut écrire

N=(Ny,—a-N,)+va-N,,

Si a = 0, nous avons le non-éléctrolyte, alors i = 1.

Si a. = 1, nous avons la solution d’électrolyte fort, alors i = v.

S1 0<e< 1, nous avons: i=1+a (v-1).

Compte tenu du coefficient isotonique on peut €crire les
¢quations exprimant les propriétés colligatives des solutions des

¢léctrolytes:
0

solvant — 7.
1 0 =1 ‘xsoluté .

solvant
2. AT ong =1+ K. - b(X).
3.AT,=1-Kep - b(X)
4. n=1i-¢(x)-R-T, oub(x)— c’est la molalité¢ de la solu-
tion, X — c¢’est la substance dissoute.
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Le coefficient 1sotonique peut €tre calculé sur la base des
données expérimentales:

Il = Tlexpérim / Tlthéorique-

La prise en considération du coefficient isotonique pour les
solutions diluées d’¢léctrolytes permet d’expliquer la divergence
entre la valeur théorique et la valeur expérimentale des propri¢-
tés colligatives des solutions d’¢léctrolytes.

Equilibre de phases entre deux solutions. Loi de Raoult

Les systemes les plus repandus, se distinguants par 1'etat
d'agregation des phases sont:

a) solution liquide < vapeur saturée (ou solution ga-
zeuse).

Par exemple: C¢Hg — CsH¢CH3; CH3;0H — C,HsOH;

b) solution liquide < solution liquide.

Par exemple: H,O — C¢HsOH; H,O — HCI, H,O — C¢HsNH,.

D'apres la regle de phases de Gibbs on peut €crire pour ces
systemes:

V=C-@+f=2-2+2=2.

Donc, V' = 2 et on peut varier la pression et la température
ou la pression et la composition sans varier le nombre de phases.

Bl g A A B
7 — le schéma de 1’équilibre de phases pour
al 1 AVYB le cas a).

Soient 4 et B — les composants de ce systéme.

De ce fait A et B sont solubles infiniment I'un dans 1'autre
dans les deux phases.

a, B sont les phases du systéme, a — c'est le ligiude, B — c'est
la vapeur saturée (ou le gaz).

Ecrivons les définitions:

1) La vapeur, se trouvant en équilibre avec un liquide pur,
se trouve en état standard.
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Soit PA" — la pression de vapeur saturée de substance A au-
dessus de la substance pure A (l'état de substance est liquide).
P’ = (D).

Soit Pg’ — la pression de vapeur saturée de substance B au-
dessus de la substance pure B (l'état de substance est liquide).
Pg’ =1 (T).

2) La vapeur, se trouvant en équilibre avec la solution li-
quide, contient tous les composants de la solution, c'est-a-dire,
la vapeur méme est une solution gazeuse (ou un mélange ga-
zeux).

3) P; est la pression partielle d'un composant du mélange
gazeux.

P;— c’est la pression, qu'aurait un gaz faisant partie du mé-
lange, si d'autres gaz étaient retirés du mélange (V, T = const).

4) Les solutions gazeuses parfaites sont des solutions ga-
zeuses entre les molécules desquelles manquent les interactions.

Ces solutions se soumettent a:

a) l'equation des gaz parfaits de Clapeyron—Mendéléev:

P,V =n;RT et
PV =>nRT —
pour le méelange gazeux;
b) la loi de Dalton:
2P = Protate —

la pression du mélange gazeux est égale a la somme des pres-
sions partielles

P RT ZXP n;
Alors —=—=—+ ;.
n. V Zn 2N,

l 1 1
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n,
Mais —— = (i) — c'est la part molaire;

2N,

c) Alors P; =i * Protte — C'est la dépendance de la pression
au-dessus de la solution parfaite de la composition de vapeur.

d) Les solutions liquides parfaites — ce sont les solutions,
dans lesquelles l'interaction entre les molécules A et B est la
méme.

Par exemple: C¢H ,—C, H ¢ ou CCH—~C,H;CH,.

(4) (8) (4) (8)

Soient £, 4, Ep.p ’énergie de ’interaction entre les mémes
molécules E 4.4, Ep_p.

Soit £, 5 I’énergie de l'interaction entre les molecules diffe-
rentes 4-B5.

Alors pour les solutions liquides parfaites E4.4 = Ep.p = E 4.

Ce sont les substances proches par leur nature chimique et
par leur caractere de l'interaction intermoléculaire qui forment
les solutions parfaites.

De ce fait:

1) I'enthalpie de la formation du melange égale 0

(AHmélange = 0);

2) le volume de solution obtenue au melange €gale la som-
me de volumes de deux solutions initiales, c'est-a-dire

A\Imélange = 0.

Pour caractériser les solutions on utilise les notions suivantes:

a) solvant;

b) solutg;

c) composition de solution, c'est-a-dire, sa concentration:

o(X) — la part de masse;

1(X) — la part molaire;

C(X) — la concentration molaire, mol/I.

Les solutions liquides parfaites se soumettent a la loi de
Raoult.

Pour I'équilibre entre la solution liquide <> vapeur saturée
on peut écrire:

P = P’ Xi liq- —1a loi de Raoult;

1
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P; — c'est la pression partielle de vapeur saturée d'un com-
posant au-dessus de la solution,;

P’ — clest la pression de vapeur saturée d'un composant

au-dessus du composant pur (liquide).
La pression partielle de la vapeur d'un composant dépend
linéairement de la composition de la solution (fig. 13).

AP,

L

>

Fig. 13. Le forme graphique de I’équation de Paoult
Alors pour le composant A:
_ po
Py =P, as i

La pression de vapeur saturée de A au-dessus de la solution
est proportionnelle a la part molaire de A dans la solution li-
quide.

Pour le composant B:

0
PB :PB "AB> lig:

Alors la pression totale de vapeur saturée au-dessus de la
solution est ¢gale a

Ptotale=PA+PB;

P

totale

0
:PAO‘XA+])B.XB_

c'est-a-dire, P dépend linéairement de la composition de la
solution liquide.
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Diagrammes d’état des solutions binaires idéales. I°" loi
de Konovalov. Pour présenter graphiquement I'équilibre: solu-
tion liquide <> vapeur saturée on utilise trois fonctions:

1. La dépendance de la pression de vapeur saturée au-des-
sus de la solution liquide la composition de la solution liquilde a
T = const (fig. 14).

T = const

PJ|_ liquide

A
xa=1 T xs=1
(C ﬁHﬁ) (C ﬁHS CHE)

Fig. 14. La dépendance de P = f (composition)

Sur I'axe d'abscisses — c¢'est la composition de la solution li-
quide parfaite, c'est-a-dire I'augmentation de la part molaire de B
de gauche a droite.

P/? — c'est la pression de la vapeur saturée de corps pur A4.
P;’ — c'est la pression de la vapeur saturée de corps pur B.

La droite Pj — B — c'est la dépendance de la pression par-
tielle de vapeur saturée de A de la composition de la solution
liquide idéale.

La droite 4 — PBO — c'est la dépendance de la pression par-
tielle de vapeur saturée de B de la composition de la solution
liquide.

La droite P/? — PBO — c'est la dépendance de la pression

totale de la vapeur saturée du mélange gazeux parfait de la
composition de la solution liquide parfaite.
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2. La dépendance de la pression totale de la vapeur saturée
de la composition de la solution liquide et de celle de la solution
gazeuse (fig. 15).

T = const

X

liquide

A M N B

1 (100%) *  XB 10100%)

Fig. 15. La dépendance de la pression de la vapeur saturee
de la composition de la solution liquide et de la solution gazeuse

Considérons le diagramme suivant:

. 0 - :

— la droite Pj — Py —c'est la courbe de liquide qui carac-

térise la dépendance de la pression de la vapeur saturée de la
composition de la solution liquide,
0 . (-

—la courbe Pj — P, (inférieure) — c'est la courbe de va-

peur, qui caractérise la dépendance de la pression de la vapeur
saturée de la composition de la solution gazeuse parfaite.
En conformit¢ avec la loi de Dalton on peut écrire:

Ptotale = PA + PB = XA,vapeur ' Ptotale + XB,vapeur : Ptotale =

0 0
=P 4 " AAlig. T P, B " XB,lig.




Ainsi, la composition de la solution parfaite se distingue de
la composition de vapeur!

| Si P/? > PBO on dit, que 4 est un composant plus volatil
que B.

Xavap.  Xalig,
vap. A Alig

. Do 0
Si P, > P; alors :
ZB,vap. ZB,liq.

C'est la premiére loi de Konovalov: la vapeur saturée est
enrichie en composant plus volatil par comparaison avec la so-
lution liquide.

Par exemple: considérons le point N sur 1’axe d'abscisses,
qui correspond a la composition déterminée du mélange de 4 et
de B.

Alors la pression de la vapeur saturée pour cette composi-
tion correspond au point O. La composition de la phase gazeuse,
se trouvant en ¢équilibre avec la phase liquide, correspond au
point M (ou O).

3. La dépendance de la température d'ébullition de la com-
position de la solution liquide a P = const (fig. 16).

T, T,X
1 T, éb

Fig. 16. La dépendance de 7 de la composition de la solution
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Considérons le diagramme d'état liquide < vapeur pour
deux liquides, miscibles infiniment I'un dans l'autre.

| Le liquide plus volatil a la temperature d'ébullition plus
basse.

La température d'ébullition c'est la température, a laquelle
la pression de la vapeur saturée au-dessus de liquide pur devient
egale a la pression extérieure (par exemple: tg, de H,O = 100 °C a
P=101,3 kITa).

La courbe supérieure c'est la courbe de vapeur, qui carac-
térise la dépendance de la température d'ébullition de la compo-
sition de vapeur (la courbe de rosée).

La courbe inférieure c'est la courbe de liquide (la courbe
de distillation), qui caractérise la dépendance de la température
d'ébullition de la solution de la composition de liquide.

Le diagramme montre, que la vapeur saturée est enrichie en
composant plus volatil par comparaison avec la solution liquide
(points a—a'; a"—b'—¢").

Ecrivons la formulation de la loi de Konovalov: pour
l'équilibre vapéur saturée < solution liquide la vapeur saturée
est enrichie en composant dont ['addition dans le mélange fait
baisser la température de l'ébullition (ou fait éléver la pression
de la vapeur saturée).

Considérons le point a”, situé entre les courbes d'ébullition
et de rosée, il représente un €quilibre biphas¢ a la temperature 7.
Les points b et ¢ caractérisent respectivement les compositions
des phases vapeur et liquide. La relation de masses des phases
dans le point donn¢ est ¢gale a:

"
m, a'c

"o
m,,  b'a

C'est le «théoréme des moments».

Le point a'', qui représente la composition globale, partage
le palier en deux segments qui sont en relation inversement pro-
portionnelle a la relation des masses des phases.
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Separation de deux liquides miscibles infiniment par la
methode de distillation. La difference dans les compositions des
phases equilibrees: vapeur < liquide est utilisee pour separer les
solutions liquides en constituants par la methode de distillation.

Il y a une simple distillation et une distillation fractionnaire
(rectification). Nous allons examiner seulement une simple dis-
tillation, qui est réalisée ainsi (fig. 17):

1) on eévapore partiellement le liquide (point 1 correspond a
la composition du liquide, point 1' correspond a la composition
de la vapeur saturée, se trouvant en équilibre avec le liquide);

2) on condense la vapeur obtenue, qui est évacuee. Donc, nous
avons deux liquides composition différente, dont 1'un est enrichi en
constituant plus volatil. 4 ['aide de la distillation fractionnaire on
peut obtenir la substance pure A et la substance pure B.

J P = const

o AT

M
h,
AT - : B
XHZ]- B 1 KE.:]_

Fig. 17. La simple distillation

Diagrammes d'état des solutions binaires miscibles infi-
niment avec les azéotropes. IT*™ loi de Konovalov. Les dia-
grammes de ce type sont propres aux melanges CCly — CHCl3;
H,O — HNOs; H,O — HCL. Ces mélanges sont des solutions non
idéales (non partfaites).

Pour ces solutions la dépendance de la pression partielle 4 et
B et aussi de la pression totale de la composition du mélange n'est
pas rectiligne, c'est-a-dire, ne se soumet pas a la loi de Rauolt. Il
existe des déviations neégatives et positives de la loi de Paoult.
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Voila les exemples de déviations négatives: H,O-HCI;
CHCl13—C¢Hg, CHCIl3 — acetone. Pour ces systemes AH,,¢ < 0, et
AVne1 < 0, parce qu’il y a lieu la formation de liaisons d'hydro-
gene, et aussi la formation des hydrures et des solvats. E g > E 4;
EA-B > EBB (ﬁg 181, b)

Voila les exemples de déviations positives: H,O-CH;OH;
C,Hs0H — acétone, CgHg — acétone. Pour ces systemes AH,,¢ > 0;
AVyer > 0. Ces melanges sont formés avec l'absorption de la

chaleur. Le processus de la formation de vapeur est facilité
(fig. 18.1, a).

PE liguide T=canst T P=consl
.

vap eur

Ta 4,

& — X B
I
Fig. 18.1. Le diagramme Fig. 18.11. Le diagramme
P.='f(XB)= N T, =1 (Ap)
a) pour les déviations positives; pour les déviations positives

b) pour les déviations négatives

Les courbes forment deux fuseaux, dont les extrémités cor-
respondent a I'ébullition des corps purs sous la pression considé-
rée. Le melange liquide correspondant au minimum (ou au
maximum) est un azéotrope; le point «0» du diagramme est le
point de la composition d'azé€otrope (fig. 18.1I).

Formulons la deuxiéme loi de Konovalov: dans les points
de minimum et de maximum a [’équilibre la phase liquide et la
phase vapeur ont la méme composition.

L’azéotrope bout a la température T sous la pression con-
sidérée.

60



Au point de vue de l'ébullition l'azéotrope se comporte com-
me un corps pur.

Systémes binaires liquides avec lacunes de miscibilité

Il existe une liaison étroite entre la solubilité mutuelle des
liquides et la déviation de la loi de Raoult. Si ces déviations po-
sitives sont grandes et dépassent une certaine valeur, il survient
un nouveau phénomene — démixion de la solution en deux pha-
ses liquides (A4 et B) nonmiscibles.

Le premiere phase — c’est la solution saturée de substance B
dans A, la deuxiéme phase — c’est la solution saturée de subs-
tance 4 dans B.

Dans ce cas on considere 1’equilibre des liquide binaires: li-
quide < liquide, qui depend peu de la pression, c’est pourquoi:

V=C-@+1=2-2+1=1.

La composition des solutions saturées €quilibres dépend de la
température et de la pression. La dépendance de la solubilité¢ mu-
tuelle de la température a pression constante est utilisée en pratique.

Nous prenons pour exemple le binaire eau — phenol liqui-
des, dont les composants sont partiellement miscibles a la tem-
pérature ordinaire.

On ¢étudie ce phénomene experimentalment de fagon sui-
vante: on prepare le meélange a composition donnée, ensuite on
le rechauffe (le mélange devient transparent), ensuite on le re-
froidit, de ce fait le mélange devient troublé. Au moment du tro-
ble on note la temperatture (7).

Les valeurs obtennes «t — composition du meélange» sont
portées sur le diagramme. On trace la courbe (fig. 19).

Le graphique de la dépendance de la composition des solu-
tions saturées de deux liquides partiellement miscibles, de la
température s’ appelle le diagramme de solubilité.

1. Considerons le diagramme de solubilit¢ H,O-C¢HsOH
(fig. 19).
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t'C K

B=66" N

{ M : ]h: d
L B L LA S
| j |
| | I
008,034 07
H20(&) — CsHsOH(B)
(1) { CEHSO0H)
o 120)=1 @ (C6H50H =1

Fig. 19. Le diagramme de solubilité du mélange H,O0—-CcH;OH

Soient 4 — eau, B — phenol, A/B — ¢’est la cauche de phenol,
qui est sature¢ d’eau, B/4 — c’est la cauche d’eau, qui est sature¢
de phenol.

Opérons tout d’abord a 15 °C. Nous prenons une certain
masse d’eau a laquelle nous ajoutons progressivement du phenol
(fig. 20). Tant que ® (C¢HsOH) est inferrieur a 0,08 (point a du
diagramme) le phenol se dissout et ’on n’a qu’une seule phase.

Une deuxieme phase liquide apparait des que wp depasse la
valeur 0,08. On dit, que la solubilité du phenol dans I’eau a
15 °C est 0,08. Procédons de méme, toujours a 15 °C, en partant
du phénol auquel nous ajoutons progressivement de 1’eau de
sorte que wp décroit a partir de 1. L’eau se dissout dans le phe-
nol et I’on a une phase liquide unique tant que wp reste supérieur
a oz = 0,7 (point d). Une deuxiéme phase liquide apparait des
que mp devient inférieur a 0,7 (point ¢), la premicre conserve la
composition 0,7. Nous disons que wp = 0,7 est la solubilité de
I’eau dans le phénol a 15 °C (point b).

En procédant de méme a differentes températures on ob-
tient les courbes de solubilité: @, oy = f (¢) et Opo=F () du

phénol dans I’eau et de 1’eau dans phénol.
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- 4B it d
A I/
B/ AR A
B A F g ied .
Izt
By
£
= =2 _
=1 ¢=2 ¢ o=1
®z < 0,08 ®p = 0,34 wp<0,7 wz>0,7
solution systéme hétérogéne systeme solution
homogeéne hétérogene homogeéne

Fig. 20. Le schéma de I’expérience

9 ro_.* . r1r
L’experience montre que Oc.yon €t @y, croient par elé-

vation de la temperature, leurs valeurs se rejoignent au point K
(tr = 66 °C, oy = 0,34), ou le courbes de solubilit¢ (aK) et (Kb)
se raccordent.

Pour des températures supérieures a f#; 1I’eau et le phénol
sont completement miscibles, le domaine de température de
I’equilibre est donc limité supérierement.

Le point K est le point critique de dissolution, la tempera-
ture correspondante est la température critique superieure de
dissolution (7CSd).

Les points extérieurs aux courbes de solubilit¢ (aK et Kb)
correspondent a des températures et a des parts de masses, pour
lesquels les deux constituants se dissolvent complétement 1’un
dans I’autre pour donner une phase liquide unique, les points
interieurs correspondent aux conditions de miscibilité partielle
(deux phases).

Utilisons «le theoréme de moments» (en francais) ou «la

\ y e . m ac
régle de 1évier» (en russe) pour le point ¢: —4& =

My 4 Cb
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Les masses de deux phases équilibrées coexistant a tempé-
rature donnée sont inversement proportionnelles aux segments,
sur les quels le point figuratif divise le palier.

2. Pour certains binares existe une température critique
inferiere de dissolution tx (ou TCId): H,O — tri¢thylamine
t,= 18,5 °C (fig. 21).

t'C
2 phases
lss———— —7 — =
TCId K
une seul phase

HQO — (C2H5)3N
(4) oz (B)

Fig. 21. Le diagramme de solubilité du mélange H,O—(C,Hs);N

3. Pour certains binares le domaine d’existence du systéme li-
quide — liquide est limité a la fois par les temperatures critiques su-
pérrieure ¢, (TCSd) et inférieure t; (TCId) de dissolution. Le do-
maine de démixtion est alors limite par une courbe fermée (fig. 22).

L’existance de ces points est expliquée par le principe de
Le Chateleur.

Si la solubilite mutuelle des phases s’accompaque par
[’absorption de chauleurs alors a [’éléevation de la température
la solubilité augmente, c’est pourquoi le point superieur critique
de dissolution doit exister (TCSd).

Si la solubilité mutuelle des phases s’accompaque par le
degagement de chaleur, alors a [’élévation de la température la
solubilite diminue, c’est pourquoi le point inferieur critique de
dissolution (TCId) doit exister.
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e . une zeule phaze
t

120

ty (TCId)

Toluidine pure — Glycerol pur
o1 =1 @6t werl

Fig. 22. Le diagramme de la solubilité du mélange
Toluidine-Glycérol

Si la chaleur (4H jiss01) change de signe a [’élévation de la
temperature, alors ces points (TCSd et TCId) existent.

Repondre des questions:

1) Calculer le nombre de degrés de liberté dans les points a,
b, ¢, d, K (fig. 19);

2) Trouver la relation des masses pour les points figuratifs
N, M (fig. 19).

Ebullition des liquides non miscibles. Si les coustituants
du mélange liquide se distinguent considérablement par leur na-
ture chimique (par exemple, HyO—CgHpg), alors leur dissolubilité

mutuelle est treés petite (W, =0,3% a¢="73 °C). Pratiquement

tels liquides ne se mélangent pas. Schematiquement on peut il-
lustrer ces systemes ainsi y, , =1, ¥epo =1

A + B, vapeur
H,O (A) liquide
CgH; Cl(B) liquide
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Alors la pression totale équilibrée au-dessus de ce mélange
liquide égale:

— O — .
PA - PA - ZA,vqpeur Eotale

— O — . )
PB - PB - ZB,vqpeur ])totale

P

totgle

=p5 + P, et

p° ..
Alors Zavaer _ Ly g composition de vapeur ne depend
o
ZB,vapeur PB

pas de la composition du melange liquide.

ZA,vapeur:PAo/(PAo—l_PB?); ZB,vapeur :PBO/(PA0+PBO)'

Le constituant B est un constituant a point d’¢bullition éle-
vé (en regle geénerale).

Par exemple: Tye . =400,5K aP=101,3 kPa.

Examinons le diagramme P — t °C pour les substances pures
de ce type et pour leurs melanges (fig. 23).

P

Fig. 23. Le diagramme P-T

Rappelons — nous, que le liquide commence bouillir, quand
la pression de la vapeur saturée va égaler la pression extérieure
(d’abbitude c’est 101,3 kPa ou 1 atm).

La courbe A — c’est la courbe d’¢ébullition du liquide a bas
point d’ébullition.

66



La courbe B — c’est la courbe d’ébullition du liquide a
point d’ebullition ¢leve.

Alors la courbe (4 + B) — c’est la courbe d’ébullition de
leur mélange.

La tempeérature d’ébullition du systeme a deux phases est
plus basse que la température d’¢bullition de chacun des constri-
tuants liquide a la méme pression extérieure. Cette propriete des
melanges de ce type est a la base de la distillation des liquides a
point d’ébullition élevé.

Ce sont trois phases: Ajiguide, Bliguide €t 1a vareur (4 + B), qui
se trouvent en équilibre a 7 = const. La variance de ce systeme
¢gale 0: V=C-Dd+1=2-3+1=0.

Donc la composition de la vapeur et la pression totale doi-
vent étre constantes.

OU: en présence de deux liquides non miscibles la compo-
sition et la pression de la vapeur saturée sont déterminées saul-
ment par tempéerature et ne dépendent pas de la relation entre
les constituants.

Dans ce cas P

0.
total ~ PA b I)total

- P};et T,,, = T,, dumélange

1,, =T, dumélange.

La distillation avec la vapeur d’eau. Cette méthode est
utilisée pour purifier les liquides organiques a point d’€bullition
cleve.

On peut exposer (en bref) cette méthode. Voila son schéma
(fig. 24):

H,0 1 C¢H5Cliq. melange | 3. HyO, CgHsCl 4. HyO lig.pur
— > " CeHsCllig.puf
Vapeur aes S
VApEUIs
2.

Fig. 24. La distillation avec la vapeur d’eau:

1 — récipient pour un liquide organique; 2 — réchauffeur;
3 — réfrigérateur; 4 — récepteur
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On laisse passer les vapeurs d’eau a travers la couche du li-
quide a point d’ébullition ¢leve avec lequel 1’eau ne se mélange
pratiquement pas. Une partie de vapeur d’eau se condense dans
le récipient pour un liquide organique et se formé le systeme a
deux phases, qui bouillit a température inférieure a 100 °C.

Le mé¢lange des vapeurs est condensé dans réfrigérateur et
s’est accumulé dans le récepteur ou il se produit de nouveau la
démixtion a deux phases liquide (H,O + liquide organique pur).

La masse du liquide a point d’ébullition ¢levé (mp), qu’au
peut distiller avec la masse de vapeur d’eau (m,) est déterminée
suivant la loi de Dalton:

0
Z A,vapeur nA,vapeur . P A

Z B,vapeur nB ,vapeur B

ou 74 vapeur —C €St la quantité de substance A dans la phase ga-
zeuse, [mol];

ng, — c’est la quantit¢ de substance B dans la phase gazeuse,
[mol].

m m ‘
Alors n, =—=% et n, =—2, ou My, Mg — ce sont les mas-

A B
ses molaires de A4 et B.
m, P}-M : C g
Alors —4=———4 Plus la masse molaire du liquide a
Mg B "B

point d’ébullition élevé (Mp) et la pression de la vapeur saturée
de ce liquide (PE? ) sont grandes, plus la relation des masses de
chaque phase m4/mg est petite.

ELECTROCHIMIE
Propriétés des solutions des électrolytes forts
Il faut répéter les notions:
a) ¢lectrolyte, €lectrolyte fort et ¢lectrolyte faible;

b) dissociation ¢lectrolytique;
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c) constante de dissociation (ionization) — K¢, K, Kp;

d) loi d’action de masse;

e) degré de dissociation — q;

f) lo1 de dilution d’Ostwald;

g) activité (a) et coefficient d’activité (f).

Rappelons, que la loi d’action de masse et la loi de dilution
d’Ostwald ne s’appliquent pas a la dissosiation des électrolytes
forts.

Continuons d’examiner les nouvelles notions de ce théme.

Les calculs thermodynamiques des propriétés des solutions
d’¢lectrolytes forts reposent sur I’utilisation de la corrélation
formelle: a = f- C(x), ou f, ¢’est le coefficient d’activité. Si C(x)
tend vers 0, la grandeur a tend vers C(x), donc, ftend vers 1. On
dit, que f est égal a 1 pour les solutions diluées et tend vers
I’infini. Lorsque la concentration augmente, f commence par
diminuer, puis il augmente (fig. 25).

f
T 6H 1205
1 \/NaCl
2SOy
—.4) —i —1 OI 1g b(x)

Fig. 25. La dépendence du coefficient d’activité du logarithme
de la molalité de la solution

Plus f se distingue de 1, plus les propriétés de la solution ré-
elle se distinguent de celles des solutions 1d¢ales. Expérimentale-
ment on peut déterminer 1’activité et le coefficient d’activité des
¢lectrolytes. Mais on ne peut pas déterminer ces grandeurs pour
les ions individuels (a+, a. f+, f). Pourtant on peut déterminer
I’activité ionique moyenne (a.) et le coefficient ionique moyen

d’activité (£2). Ainsi ay = f - Cs, o0 e = Nas - a._fi=\f; - £ dans
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I’é¢tude des propriétés thermodynamiques des solutions d’¢lec-
trolytes. On utilise la notion de force ionique d’une solution. On
la désigne par J... La force 1onique d’une solution est la demi-som-
me du produit de la concentration de chaque ion par le carré de
sa charge:

J.="hX(C;- z7),

ou C; — c’est la concentration d’ion i, z; — c’est la charge d’ion i.
Par exemple: La solution d’¢lectrolyte binaire fort de type
1-1. Soit la solution NaCl, C(NaCl)=1 - 10 mol/l.

NaCl — Na' + CI — la dissociation est compléte
KA - K'+ A"
c, 10% 107 107
mol/l

Alors
Je="1 (Cxat *Zna+ > + Car- . zar),
J.="(107%- 17+ 107 - 1*) = 10 [mol/1].

Donc, J. = C(x) pour les électrolytes de type 1-1. La force
lonique est numeriquement égale a la concentration molaire de
la solution d’¢lectrolyte binaire fort de type 1-1.

La solution d’électrolyte binaire fort de type 2-2.

MgSO4 — Mg + SO4> — la dissociation est compléte
KA — K>+ A”.
C, 107 107 107
mol/l

Alors J. ="/, (Cygr *Zmg2 ™~ + Cso4”) - Z(s04”)),

J.=%107-2*+102-2)=4-10" [mol/l].

Donc, J. = 4C(x) pour les électrolytes de type 2-2.

En calculant la force ionique on peut ne pas prendre en con-
sidération la présence des ¢€lectrolytes faibles, parce que leur in-
fluence est insignifiante.
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Par exemple: soit la solution de CH;COOH,
C(CH3COOH) =1 - 10”mol/l ; a = 0,013.

CH;COOH + H,0O = CH;COO" + H3O+
C, 0,1 0,la 0,1a
mol/l

a est le degré de dissociation; o = 0,013.
J.=W(@-0,1-1"+a-0,1-1%)=1,3-10".

Il y a une régle empirique de la force ionique dans le cas des
solutions tres diluées: le coefficient d’activité f d'un électrolyte
donné en solution ne dépend que de la force ionique de la solution.

Le coefficient reste constant pour la méme valeur de la
force ionique, indépendamment de la nature des autres électro-
Iytes en solution. C’est la régle de Lewis et Rendall.

Par exemple: Soit a) J. =5 - 10*mol/l.

JeNac1 = feLinoy = finano, = fivicl = 0,975,

b)J.=1"- 107 mol/l.

Jenact = firinog = finvano; = fericr = 0,898,

fa+ = fNOy- = fLiv = for- = 0,898 + 0,914 (voir le guide de ré-

férence).

Théorie de Debye et Hiickel (en bref). La thé¢orie quanti-
tative des électrolytes forts est créée par Debye et Hiickel en
1923. Cette theéorie permet de calculer théoriquement le coeffi-
cient d’activité d’un ion et elle peut aussi argumenter la regle
empirique de la force ionique. Etudions en bref les positions
générales de cette théorie.

= Les solutions sont infiniment diluées.

= La substance est complétement dissociée.

= Les ions se trouvent a une grande distance 1’un de I’autre.
Les dimensions des ions sont a négliger.

= L’énergie de I’interaction électrostatique entre les ions a
charges ¢ et g. est définie par la loi de Coulomb:

Eq=K- (Q+ ) q_)/r2,
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ou K = 1/4nep-€ — c’est la constante de’l’interaction €lectrostati-
que;
r est la distance entre les ions;
g est la perméabilité diélectrique absolue;
g est la perméabilité di¢lectrique relative du milieu.

Autour de chaque ion il y a I’atmosphere 1onique (fig. 26).
Dans I’atmosphere ionique de chaque ion prédominent les ions a
charge oppos¢e.

P
WO O]
e &

a
~-_ﬂ ‘

Fig. 26. L’atmosphere ionique:
a — de cation; b — d’anion

A son tour se trouvant dans I’atmosphere ionique, chacun
des ions a sa propre atmosphere 1onique.

Suivant ces positions générales théoriques on peut obtenir
I’équation suivante: lgf; = -A -z - \J, ou f; est le coefficient de
I’activite de 1’1on individuel; z est la charge de cet ion; J est la
force 1onique de solution. A est le coefficient dépendant de la
température et de la perméabilité di¢lectrique: 4 = f (T,¢). Pour
la solution aqueuse a tempeérature 25 °C, la grandeur 4 = 0,512.

Alors Igf; = -0,512 -z - VJ.: le logarythme décimal du coef-
ficient de [’activité ionique dépend de la force ionique de la so-
lution. Cette €quation est aussi valable pour le calcul du coeffi-
cient ionique moyen lgf. = -4 - |z+ - z.| -\J.. La valeur de ce coef-
ficient, obtenue par le calcul peut étre comparée avec sa valeur
obtenue expérimentalement.

Pour les solutions aqueuses diluées d’¢lectrolytes de type
1-1 le coefficient de ’activité d’ion est calculé suivant I’ equ—
ation: lgfi = -0,512 VJ,. 2 C(x) < 102 mol/l. Cette expression
s’appelle 1a loi de concentration limite de Debye et Hiickel.
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Ainsi, a la force ionique donnée les ions, ayant la charge +1 ou
-1 ont le méme coefficient d’activité indépendamment de leur nature.

Cette conclusion, faite théoriquement par Debye et Hiickel
est en conformité avec la régle empirique de Lewis.

Caractéristique de pH des solutions aqueuses

1. Autoionisation de I’eau. Produit ionique de I’eau. L’cau
est trés faiblement dissociée en 1on d’hydrogeéne (ou en ion hyd-
roxonium H3;O") et en ion d’hydroxyde. L’équation de 1’auto-
ionisation, qui traduit 1’équilibre chimique est suivante:

H,O + H,0 < H;0 + OH
! A

BN !

(ou tout court: H,O <> H' + OH)).

En appliquant la loi d’action de masse on obtient la cons-
L K Y40 " %on- ‘
tante d’ionisation de 1’eau: a(H,0) = 2 ; ou
A0
2
a(H3O+) est I’activité des ions H;O"; a(OH ") est ’activité des

ions OH’; a(H,0) est ’activité de molécules de 1’eau non disso-

ciées.

Compte tenu de la faible ionisation de I’eau, les activités
peuvent étre remplacées par les concentrations correspondantes
et on obtient la constante K. exprime€e par les concentrations
et : H,O"|-[|OH™|
équilibrées suivantes: K, ) = [ 3[H]0[]2 ], ou KC(HZO) est la

2

constante de concentration.
A la température T = const, K. est une grandeur cons-
tante, Kc,H20,298 =32 - 10'18, [H,O] = C (H,O) = constante

(55,55 mol/l).
Alors Keyo20s [H30]’= 3,2:107° +(55,55)= 1-10"* est une

grandeur constante a température fixe.
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Par conséquent, le produit [H;O'] - [OH7] est constant. 11
s’appelle prodiut ionique de I’eau. On le designe par Kg.

Donc Kg = [H30'] - [OH7] ou pour simplifier on peut
écrire: Kg =[H'] - [OH]; Kg=1-10"""a T=25 °C.

Cette ¢quation est valable non seulement pour I’eau pure, mais
aussi pour toute solution aqueuse d’un sel, d’un acide ou d’une base.

L’addition d’ un acide ou d’une base a 1’eau pure conduit a
un déplacement de I’équilibre ionique de I’eau li¢ a 1’augmen-
tation des ions OH™ ou H;O", mais le produit ionique de I’eau
ne varie pas. Donc, on a:

a) en milieu neutre: [H;0'1=1- 107 mol/l;

[OH]=1"- 107" mol/l;

Ke=[H;0']-[OH]=1-10"-1-10"=1-107"%

b) en milieu acide: [H;0'] > 10~ mol/l (par exemple, 107;
107 107Y);

[OH™] < 10~ mol/l (par exemple, 10~ 107" 107");

Kg=10"-10"=1-107"*

[H:07] - [OH];

¢) en milieu basique: [OH™] > 10~ mol/l

(par exemple, 10°%; 107; 107™"); [H30'] < 10~ mol/L;

Ke=10"°-10"=1-107"%

[OHT] - [H30'].

Par conséquent, [H30 '] est la caractéristique d’acidité ou de
basicité d’une solution. Il est d’usage d’exprimer 1’acidité ou la
basicité par pH ou pH = -lg [H307], ainsi pOH = -lg [OH]:

a) pH = 7 en milieu neutre;

b) pH <7 en milieu acide;

c) pH > 7 en milieu basique.

Plus C (H') est élevée et plus son pH est petit, plus le mi-
lieu est acide.

Plus exactement nous avons: pH =-lga 1o > OU a H,0°
est Iactivité équilibrée de 1’ion [H;0 .

Ainsi ClHﬂ =fH30+ 'CH30+ et pH = —lng30+ 'CH30+ :

On peut ecrire le produit ionique de 1’eau sous forme:

pH + pOH =14 et pH = 14 — pOH; pOH = 14 — pH.
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Le calcul du pH pour les solutions aqueuses d’acides et
de bases:
1) La solution d’un acide fort HCI, HNO;, H,SOs... ces ¢élec-

1
trolytes sont presque fotalement dissocies pH =—-1gC(—x), ou
Z

1 : o,
C(—x) est la concentration molaire équivalente.
z

Par exemple: soit C (H,SOy4) 0,1 mol/l. Quelle est la valeur
de pH?
H,S0, —2H" +S0O;” — c’est le processus de la dissocia-
tion.
Alors C(1H2504) = c7(1L12504)/l = C(H,80,)-Z, ou 1/z
z z

est la facteur de 1’équivalence 1 (H 2SO4) = % :

y4
Alors C(%HzSOJ =0,2mol/l; pH=-1g 0,2 = 0,698.

2) La solution d’une base forte NaOH, KOH, Ba(OH);...
Par exemple, Ba(OH) — Ba*"+ 20H..

1 1
pOHz—lgC(lx), —(Ba(OH), =—.
z z 2

3) La solution aqueuse d’un acide faible H,COs,
CH;COOH, H,SO3, HCN.

Ces ¢lectrolytes faibles se dissocient partiellement a 1’equi-
libre:

HB+ H,0 <> H;0 +B —

a b a.c. b.c.

en conformité avec la théorie protolytique, ou HB est une particule
donnant un proton et accomplissant la fonction de 1’acide (a); B est
une particule conjugée a HB, accomplissant la fonction de base
conjuguée (b.c.) H,O accomplit la fonction de base (b).
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a(H3O+)-a(B_)
a(HB)
ou K, est la constante thermodynamique vraie de 1’équilibre, a
est I’activité équilibrée pour chaque particule.
Puisque f ~ 1, on peut écrire:

K ~K = [H30+]'[B_].
a ¢ [HB]

H;0" — l’acide conjugué (a.c.) Alors K, =

M

Pour beaucoup d’acides la grandeur numérique de K, est
tres petite, ¢’est pourquoi on utilise le pK,,.
pK,=-1gK |- d’aprés la définition
H plus la grandeur K, est grande, plus I’acide est fort

plus le pK, est petit, plus I’acide est fort.
Par exemple:

HCl  HsPOq HF CH;COOH H-BOE
| R O [ [ 1 e fiv il R 1,8- 107 7.,6- 1078
pK: —7 1,96 3.13 4,735 7
>

Dans cette direction la force de I’acide diminue. La concen-
tration équilibrée d’ion [H3O'] est égale a: [H;0']=a - C,, ou a
est le degré de I’1onisation d’acide, C, est la concentration de la
solution d’acide.

En conformité avec la lo1 de dilution de Ostwald:

1
K (K )
o= ¢ =| —2| ,alors

a a
1

[Hp*]:[léajz .C,=(K,-C.): > JK.-C..

a

1
Ainsi pH = —lg[H3O+]: ~1g(K, -C,)2;

pH = %pKa —%lg C, —pour I’acide faible.
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4) La solution aqueuse d’'une base faible NHz aq, Zn(OH);,
Pb(OH);...

En conformité avec la théorie protéolytique pour le proces-
sus de I’ionisation basique on peut écrire:

B+H,O < HB'+OH’;B < HB"—le couple conjugué.
T H b ac.

b a K, a.c. b.c.

Par analogie avec la conclusion précédente on peut obtenir:

K, = [HB+HZ.3[]O H_] ou K, est la constante basique de la base

faible.
Alors pK;, = -IgK}. Plus pK} est petit, plus 1a base est forte.

1

K. )2
D’aprés la loi d’Ostwald: K, = a’ -C,; o z(—bj :

Gy

1
[OH']:a-Cb :(%T -G, :(Kb 'Cb);;

b
pOH =—lgloH"|=-1g(k, -C,): —

1 1
pOHzE Kb_Elng et pPOH =14 —pH

1 1
pH:14—5pr +§lng c’est la formule pour le

calcul de pH de la solution de base faible.

Il y a la liaison entre K, et K. On multiplie le numerateur et
le dénominateur par la méme valeur [H;O0'].

Lo ] o]
~ BB mo]

Alors on obtient: K,

K
= K, = ?Ea alors Kg = K, K et pKg = pK, + pK,.

a
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Le produit ionique pour [’eau égale le produit des constan-
tes de [’acidité et de la basicité du couple conjugué.

Solutions tampons

Les solutions qui conservent la grandeur de pH pratique-
ment constante a I’addition de petites quantites d’ acide fort ou
de base forte et aussi a leur dilution s’appellent les solutions
tampons (ou les solutions tamponnées).

Les solutions tamponné€es contiennent soit a) la substance
individuelle (par exemple, KHC4H4Og) soit b) le mélange des
substances.

Souvent on utilise:

1) le mélange de 1’acide faible et de son sel;

2) le melange de deux sels acides;

3) le mélange de la base faible et de son sel.

Par exemple:

1) la solution de CH3;COOH et son sel CH;COONa;

2) la solution de NaH,POy et la solution de Na,HPOy.

Ces mélanges s’appellent les tampons acides.

3) la solution de NHj3 et son sel NH4Cl, ce me¢lange s’ap-
pelle le tampon basique.

Considérons en deétail deux systemes:

I. CH;COOH + CH3COONa — c’est le tampon d’acétate.

II. NH; + NH4CI — c’est le tampon ammoniacal (ou am-
monique).

I. Commencons par le tampon d’acétate.

L’1onisation de CH;COOH est donnée par I’¢quation:

CH;COOH + H,0 <> CH3COO + H;0" (1)
. H A
c;-c_ ------ b b.c. a.c.

Selon la loi d’action de masse:

= [H30+]' [CH3COO_]
|CH,COOH]

K, =K. , alors
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|CH,COOH |
* |CH,CO00™ |’
La dissociation de sel (CH;COONa) est compléte:
CH;COONa — CH3COO + Na'— ¢’est un ¢lectrolyte fort.
En présence des ions de CH3COO I’équilibre (1) se déplace

considérablement a gauche 4—_>

[H30+]:

Ainsi [CH;COOH] = C(CH;COOH) et
[CH;COO] = C(CH;COONGa).

C(CH,COOH )
* C(CH,COONa)

Alors [H,07|= et — lg [Hs0] =
H_/

c’est pH
C(CH,COOH )
C(CH,COONa)

- 'lg K, _lg

-
c’est pK,

Définitivement on aura:

lg C(CH,COOH)

C(CH,COONa)
n(CH,COOH )
n(CH,COONa)

pH =pK, -
—>

pH = pK, 6 —lg

parce que le volume de la solution tampon est constant.
Dans le cas geénéral:

C(I'acide)

C(lesel)
C(sel)

C(acide)

pH = pK, —lg

ou pH=pK, +lg

9

C’est I’équation de Henderson—Hasselbach pour calcu-
ler le pH du tampon d’acide.
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Considérons le mécanisme de [’action de tampon d’acétate.
1) A ’addition de petites quantités d’acide fort (par exem-
ple, HCI) dans le mélange tamponnée:

HCl — H + CI
CH;COO + H" <> CH;COOH
(sel)

dans ce cas on ajoute un acide fort et on obtient un acide faible.
C’est pourquoi son pH est conservé constant.
2) A ’addition de petites quantités d’une base forte (par
exemple, NaOH):

NaOH — Na’ + OH’
OH + CH;COOH <> CH3COO + H,0
(acide)

dans ce cas on ajoute une base forte et on obtient une base fai-
ble.

C’est pourquoi son pH est conservé constant.

Comment on calcule le pH d’une solution tampon, si on
ajoute:

1) n [mol] d’acide fort?

Ecrivons I’¢équation moléculaire de la reaction chimique:

CH,COONa + HCl = CH,COOH + NaCl
llva: ' '
(mol) n n,
On ajoute :

(mol) n
Alors dans la réaction interviennent:

(mol) n n

Il se forme :

(mol) n n
Il reste :

(mol) n — n{HCI) — nﬂ-l-n{HCI}
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Par conséquent, I’équation pour le calcul du pH se trans-
forme ainsi:

n,(CH,COOH )+ n(HCI)
n,(CH,COONa)—n(HCI)

pHﬁnal = pKa - lg

Alors ApH = pHfinai— pHinitial-

2) N [mol] de base forte?

CH,COOH + NaOH = CH,COONa + H,O
Ilva, (mol): n n

L] 0

On ajoute (mol): n

Dans la reaction
interviennent (mol): n n

[l se forme (mol): n

[l reste (mol):
n —n(NaOH) — n_+n(NaOH)

n,(CH,COOH )— n(NaOH )
n,(CH,COONa)+ n(NaOH)

Donc, pHiina = pK,— 18

I1. Cosidérons 1’€quilibre dans le tampon ammoniacal.
Dans la solution aqueuse NHj3 est une base faible et se dis-
socie inconsidérablement:

NH; + H,0 <> NH; + OH™ (2)
Ky

_ vz | or]
[NH, ]

Selon la loi d’action de masse: K, , ou K,
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c’est la constante de basicite (la constante de I’équilibre), d’ou

o 1=

Le sel NH4Cl est un électrolyte fort et sa dissociation est
compléte: NH,Cl — NH,; + CI” . En présence des ions NH,

1I’équilibre se déplace considérablement (2) a gauche.
Ainsi [NH3] ~ C(NH3) [NH4'] ~ C(NH4CL).

Alors [OH ‘]sz %[][\]][\;Hgl] et
4
—lg[OH_lz—ng —1Ig C(NH, ) :

pOH rK,

n(NH )
Définiti - pOH = pK, —1 <
efinitivement on aura: p P, —1E , (NH4C l) ou

dans le cas général pOH = pK, -1g chl()aesle)) :

Ainsi on peut €crire:

pOHszb—F]gM et pH:14_pr+1gC(baSC) B
C(Sel)

C (base)

s’est ’équation d’Henderson—Hasselbach pour calculer le

pH du tampon basique.
Considérons le mécanisme de [’action de tampon ammonia-

cal.
1) A I’addition de petites quantités d’un acide fort on ob-
tient un acide faible.

HCl — H'+ CI'; NH; + H" — NH, .
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2) A P’addition de petites quantités d ‘une base forte on ob-
tient une base faible.

NaOH — Na'+ OH™; NH; + OH™ — NH; + H,0.

C’est pourquoi, le pH de la solution tamponnée est conser-
vé constant.

Comment on calcule le pH du tampon basigue,si on ajoute :
a) n [mol] d'acide fort, nous avons:

Soit n_(NH,) la quantit¢ de la base [mol].

Soit n (N H;CI} la quantité du sel [mol].

n,,
,-"!'LlDI‘E ﬁﬂHl#ﬁM.lﬂll‘.‘-"‘-‘ = == pK_I - ]g " II
pH=pK,_ + lg—-
o ”-'.i. L.
NH,+ HCI=NH_CI
[l va(mol): n n_
On ajoute (mol): n
A linteraction (mol): n n
[l se forme (mol): n
[l reste (mol): n, —n (HCI) — n_+n (HCI)

n. (NH )—n(HCl)
OH, = g oV,
Alors PP finai Z?N{gb gnO(NH4Cl)+n(HCl)

F 4 oK 4l ny(NH,)—n(HCI)
o T gnO(NH4Cl)+n(HCZ)

PK,(NH; )

ApH =—-ApOH = pHﬁnal —PH
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2) Si on ajoute n mol de base forte:

NH,Cl+ NaOH — NH, + NaCl + H,O
Il v a(mol):
n n

4} 0

On ajoute (mol) : n

A l'interaction (mol):

n n
[l se forme (mol): n
Il reste :
n —n(NaOH) — n_+n(NaOH)
RN, N
Donc.  poOH,,., ;= pK, —lg— (:'»HE)WL n(“'-.-ﬁ'UH)
o n,(NH Cl )= n(NaOH )
pHr-:ﬁ-;n-:r:. finad = JF'}HE__-.,HJ " I. H.:- (—'ﬁ":H-!_]'I‘ ”(.""n'lﬂ'{f_-}H)

& (NH,CD—n(NaOH )

III. Pourquoi le pH de la solution tamponnée ne change pas
a la dilution?

Parce que la proportion des concentrations des constituants
dans le tampon reste constante a la dilution, bien que les concen-
trations mémes des constituants diminuent évidemment.

I'V. Considérons la notion «Zone de I’action du tampony.
La zone de I’action du tampon est le domaine de la varia-
tion du pH, dans lequel les propriétés du tampon se conservent,

c’est-a-dire pH = pK_ t1 —c’est la zone d’action du tampon

L’échelle du pH



a) si C(acide) = C(sel) —

N ¢, =1>1g ga =0—> pH = pK, — cette proportion de

N N

C./Csest optimale;
.C C
b) si Ca =10—>Ig C“ =1— pH = pK,—1 — cette propor-

N

tion de C,/C; est au maximum possible;
C
“=-1—>pH=pK, +1 — cette pro-

N

c) Si ¢, =0,1—>1g

portion de C,/Csest au minimum possible.

V. Introduisons la notion de la capacité tampon (ou pou-
voir tampon), désignée par B[’"TOI]

D’apres la définition, B (la capacité tampon) est égale a la
quantité d’€quivalents — mole d’un acide fort ou d’une base
forte, qui changent de 1 la grandeur de pH d’un litre de solution

tamponnge.
i 1
i —}{]
B,=——=
) I!.:-I-r.'.n'I'.llrr.ll'l.lu' * |ﬂIL}H‘

ou B, est la capacite tampon a ’addition de petites quantités

d’un acide fort.
1 L4 L4 . 9 .
n(—x) c’est la quantité d’équivalents — moles d’un acide
z

fort, [mol];
Viampon €’ €st le volume de la solution tampon, [1];

ApH c’est la variation de la valeur de pH.

B diminue a la dilution du tampon!
By — la capacite tampon a 1’addiction de petits quantites de

base forte.
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By = n(l x) | (Viampon = | ApH | ), ou n(l x) — la quantité
z z

d’¢équivalente-mole de base forte [mole].

Thermodynamique des processus d’électrodes

Beaucoup de réactions chimiques sont des réactions d’oxy-
do-réduction. Considérons 1’une de ces réactions. Soit la lame de
Zn plongée dans la solution de CuSOy. De ce fait il se produit la
dissolution spontanée de Zn:

/n + CuSO4s — ZnSO4s + Cu
solide solution solution solide.

Le cuivre se précipite dans la solution. On peut écrire:

a) Zn" — Zn*"+ 28 — c’est le processus d’oxydation;

réd

b) Cu®"+ 28 — Cu — c’est le processus de réduction.

0X

Donc, Zn’ + Cu*" - Zn* + .

Avec cela, la solution se rechauffe, parce que cette réaction
est une réaction exothermique (AH; < 0): I’énergie chimique se
tranforme en ¢énergie thermique. Ce processus est irréversible et
la réaction ne fournit aucun travail utile qu’on désigne par W'.
Peut-on utiliser |’énergie chimique pour accomplir un travail?

Peut-on transformer [’énergie chimique en énergie électri-
que?

Cette transformation peut €tre réalisée a 1’aide de la pile
(un ¢lément galvanique; une cellule galvanique).

On appelle pile tout dispositif, qui permet d’obtenir un cou-
rant électrique en résultat d 'une réaction chimique.

Mais les processus d’oxydation et de réduction se déroulent
dans les domaines différents de 1’espace.

Les ¢lectrons passent du réducteur a I’oxydant par la chaine
¢lectrique exterieure.
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La plus simple pile, c’est la pile de Daniell-Jacobi. Elle est
compos¢e de deux ¢€lectrodes (ou demi-pile): ¢lectrode de zinc
et ¢lectrode de cuivre.

L’électrode est un dispositif pour réaliser la réaction
d’oxydo-réduction.

Ces ¢lectrodes se distinguent par la nature chimique des
substances, participant au processus d’¢lectrode.

Iy a4 groupes d’électrodes:

1. Les électrodes de premiere espece. Ces ¢€lectrodes sont
réversibles par rapport au cation, commun a la matiere d’¢élec-
trode.

Ca signifie que la concentration de ces ions dans la solution
peut étre variable.

Ce sont:

a) des électrodes métalliques (par exemple, celles de Zn, de
Cu, Ag, etc.);

b) des électrodes gazeuses (par exemple, 1’¢lectrode a hy-
drogene).

2. Les électrodes de deuxieme espece.

Ces ¢lectrodes sont réversibles par rapport a [’anion, com-
mun a la matiere d’¢lectrode. (par exemple, 1’¢lectrode au chlo-
rure d’argent et 1’¢lectrode au chlorure de mercure, etc.).

3. Les électrodes d’oxydo-réduction (par exemple, 1’ ¢lec-
trode a quinhydrone).

4. Les électrodes a ion spécifique (par exemple, 1’¢lectrode
de verre).

Equilibre d’electrode. Si deux differentes phases sont en
contact (notamment: métal — solution nonsaturee de son sel),
alors il apparait entre elles le domaine ayant les proprietés speci-
fiques, soit-disant couche interphase. Il y a lieu souvent une
nouvelle repartition des charges électriques.

On distingue trois causes de cette repartition a la surface de
separation des phases:

= le transfert de la charge a travers la surface de separation
des phases.

Les ¢lectrons d’un metal passent dans une autre phase. De
ce fait il survient la difference de contact de potentiels.
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Les ions de réseau cristallin du metal passent dans la solu-
tion (ou au contraire);

= ’adsorption non equivalente des cations et des anions. Il y
a lieu la achévement de reseau cristallin;

= ’adsorption et orientation des molecules dipoles.

En resultat des facteurs il suivant le saut de potentiel Ag.

De quoi depend le valeur et le signe de potentiel?

Elles dependent:

a) de la nature du metal;

b) de ’activite des ions du metal dans la solution;

c) de la température.

Selon la condition d’équilibre électrochimique entre deux
phases en contact pour d’un ion 1 on peut écrire:

Ag = A@’; + RT/ZF Ina;,

ot A@’ est le saut du potentiel & ¢; = 1; Z est le nombre des élec-
trons, prenant part au processus d’¢lectrode; F' est le nombre de
Faraday (~96 500 C/mol); a; est I’activité des ions du métal dans
la solution.

Designons le saut de potentiel d’¢lectrode A¢p comme
(PMeZ+|Me-
Alors @ e [ve = ©° me” |ve+ RT/ZF In a ye”" — ¢’est [’équation
de Nernst.

Plus tard nous ¢tudierons cette équation en detail.

Différence de potentiels au contact. Le potentiel de con-
tact ou différence de potentiels au contact, survient a la fronti¢re
Me—Me (métal-metal) et se définit par la différence de travaux
d’extraction d’¢lectron. Cette différence peut avoir une valeur
considerable (jusqu’a quelques volts).

Il est nécessaire de tenir compte de la différence de poten-
tiels au contact, parce que la chaine ¢lectrochimique correcte-
ment couplée doit se terminer par les mémes meétaux. On
I’obtient en résultat de la jonction des fils en cuivre a ces deux
electrodes: Cu, Zn | ZnSOy ||CuSOy | Cu.

Potentiel de diffusion. Le potentiel de diffusion survient
sur la surface de separation de deux solutions d’¢lectrolytes dif-
férent soit par la nature d’électrolyte soit par la concentration.
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Ce potentiel est désigné par le pointillé vertical dans le
schéma de la pile.

La différence en mobilité des ions d’¢lectrolytes est la cau-
se de diffusion. Les ions, qui ont la mobilité plus grande diffu-
sent avec la vitessé plus grande dans le solution plus diluce.

C’est pourquoi la surface de contact de deux solutions se
charge positivent du c6té de la solution plus dilu¢e, quand le ca-
tion se meut plus vite, que 1’anion.

De ce fait 1l se forme une double couche diffusée ¢lectrique,
qui est caractérisée par un saut appropri¢ de potentiel de diffu-
sion. Ce potentiel fait un apport détermin¢ dans la force élec-
tromotrice de la pile.

C’est pourquoi il est désirable de le diminuer ou de supprimer
completement. Pour diminuer I’influence du potentiel de diffusion
on utilize soit-disant pont de sel, qui lie les solutions ¢tudices.

Le pont de sel c’est un tube capillaire rempli de solution sa-
turee de KCI ou de solution de NH/NO:j.

La mobilité des ions K" et C1" (NH4 et NO3) est environ la
méme. La présence du pont de sel est designée par deux pointil-
Iés verticaux ce qui indique que le potentiel de diffusion est ré-
duit au minimum.

La réduction de potentiel de diffusion est expliqué par le
fait suivant: sur les frontiers entre la solution saturée de KCI et
les solutions d’¢lectrolytes il surviennent deux potentials de dif-
fusion, proches d’apres leur valeurs absolues et ayant le signes
différents. En regle générale il est impossible de supprimer
completement le potentiel de diffusion.

La chaine électrochimique est en équilibre, s’ il y a [’équi-
libre aux frontiérs entre toutes les phases et le potentiel de diffu-
sion est supprimée. Alors la chaine de la pile correctement cou-
plée de Daniell-Jacobi a I’aspect suivant.

Le passage du courant €lectrique a travers la pile déséquili-
bre les électrodes. Ces électrodes, dont le potentiel differe du
potentiel equilibré s’appellent ¢lectrodes polarisées.

C’est pourquoi, la FEM est nécessaire pour mesure dans les
conditions, ou le courant €lectrique passant a travers la pile peut
étre considere infiniment petit.

On y parvient en conpensant la FEM de pile par la diffé-
rence des potentials externe inverse. C’est seulement une valeur
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infiniment petite, qui distingue cette différence des potentiels de
la FEM de la pile.

Alors les processus d’électrodes dans la pile se déroulent
infiniment lentement et la reaction se déroulent dans la pile est
réversible.

Différence de potentiel métal-solution. Soit une lame en
Zn2+ ~ 1 .

Si deux phases (M¢ — solution) se trouvent en contact, une
certaine répartition des charges est possible. Soit £, I’énergie de
I’arrachement d’un ion (Zn”") pour le processus:

métal, plongée dans la solution non saturée de son sel @

2 2t
/n° «— 7Zn" ,E,
réseau solution

et £, est ’énergie de 1’hydratation d’ion de Zn pour le proces-
sus:

Zn** +4H,0 - Zn(H,0);" | E,
solution  ion hydrate

S1 E, > E,, les ions du meétal passeront dans la solution.
Grace a ce passage la lame de métal se charge négativement

(ps), mais la solution se charge positivement (¢;) — par exemple,
Zn (fig. 27).

Zn |

T le réseau la solution
o I e 4
| - [+=- 4 N
:Z+Z — Z_|_ - /]
= == d * ¢,
Zn’iZoZ_ 507 / + Ae<0
HO _- -~ _—- _
D=t T s jpom
a b

Fig. 27. L’électrode métallique de Zn
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Un autre cas: E, < E, ¢’est I’électrode de Cu (acy™ ~ 1).
L’ion de métal hydrate perd son enveloppe hydratée et entre
dans le réseau cristallin

Cu”™" + 4H,0 < Cu(H,0) , E),

2+ 2+
Cu ~Cu, E, E,>E,.
réseau solution

Grace a ce passage la lame de métal se charge positivement
(ps), mais la solution se charge négativement (¢;) — fig. 28.

Cu-_,,ﬁ_h | le réseau la solution
[ /]

| + |=-C
— 1 * |I_-z /
— L= 7 At ~  Ag>0
“Cwoo o= S0y Ph .
"HO-_~—Z-C -

a b d=10"m P,

Fig. 28. L’électrode métallique de Cu

Donc, un métal peut se charger positivement, ainsi que né-
gativemant par rapport a la solution. Les interactions électrosta-
tiques entre les ions passés en solution et la lame a charges
contraires freinent ce passage et 1’équilibre s’établit dans le sys-
téme: Me”" + Z& < Me. Il se forme une double couche électri-
que (DCE) sur la surface de séparation M¢ — solution et il sur-
vient une certaine différence de potentiel (ou saut du potentiel)
entre le métal et le milieu aqueux. On la désigne par Ae.

La valeur de Ag dépend de la nature du metal, de la tempe-
rature et de I’activité des ions de Mé”" dans la solution.

On peut calculer cette valeur a I’aide de I’équation de Nernst:

RT
Ap=Ap’+—Ina ,.,
Q=A@ o By,
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ot A" est le saut du potentiel & a =1; R est la constante du

MeZ+
gaz (8,31 I/mol - K); T est la température, K; Z est le nombre
des ¢€lectrons, prenant part au processus d’¢lectrode ; F' est le
nombre de Faraday (~ 96 500 C/mol); a est I’activité des ions du
métal dans la solution.

Maintenant on peut représenter la plus simple pile de Da-
niell-Jacobi.

Voila le schéma (fig. 29).

HI-_'D 2
Zn* SO% Cu®™ 502

I'anode la cathode
© ®

Fig. 29. La pile de Daniell-Jacobi:

1 —un appareil €lectrique 2 — la chaine ¢lectrique extérieure
3 —le pont de sel (on le remplit de solution de KCl saturée)

Les ¢€lectrons passent de ’¢lectrode de Zn a I’¢lectrode de
Cu au moyen de la chaine électrique extérieure. L’équilibre dans
la couche électrique (DCE) est rompu. Pour I’établir de nouveau
la lame de Zn se dissout en conformité avec la réaction:

Anode:

Zng — Zn*t+ 2€ —
solide  solution

c’est le processus d’oxydation.
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Alors les cations de Cu se déchargent sur 1’¢électrode de Cu

en dégageant le cuivre métallique:
Cathode:

Cu*'+28 — Cu-
solution solide

c’est le processus de réduction.

Zn + Cu®" — Zn*" + Cu, c’est le processus sommaire, ayant
lieu dans la pile. Donc, si on effectue cette réaction dans une
pile, les processus d’oxydation et de réduction se déroulent sé-
parément sur des €lectrodes données. Un appareil (1) enregistre
le courant é¢lectrique et la différence des potentiels sur les ex-
trémites:

Ago = Agpcathode o A(Danode - FEM ’

ou FEM est la force électromotrice.

La différence des potentiels entre les ¢électrodes est maxi-
male, si ce processus est reversible.

Nous designons FEM par E et AQcathode PAT Qcathodes AQanode
Par QPanode-

Alors E=@, ;0. = Puose Quel travail se produit par la
pile?

a) C’est le transport des €lectrons dans la chaine extérieure;

b) c’est le transport des ions dans la chaine intérieure.

Ecriture conventionnelle de la pile

1. E (ou FEM) d’une pile doit €tre supérieure a 0, £ > 0
(c’est-a-dire, Qcathode > Panode). C’est pourquoi on décrit la pile de
fagon que I’¢lectrode négative s’installe a gauche et 1’électrode posi-
tive a droite. Le signe d’¢lectrode se détermine par le signe du métal.

Par exemple:

Zn — ¢€lectrode se charge «—» a a(ZnSO4) = 1 — ¢’est I’anode;

Cu — ¢€lectrode se charge «+» a a(CuSQOy4) =1 — c’est la cathode.
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2. On trace la ligne verticale et on indique la composition
de la solution de sel, qui se met en contact avec le métal.
Par exemple:

Zn | ZnSOs...
la nature la composition
du métal de la solution de sel

3. On trace deux lignes verticales || et on indique la compo-
sition de la solution de sel, qui se met en contact avec le métal
chargé positivement (par exemple, Zn | ZnSOy || CuSOs...).
Ces deux lignes présentent 1’écriture conventionnelle du pont de
sel. Il faut utiliser le pont de sel pour que la chaine ¢électrique
soit fermée et la potentiel de diffusion entre les solutions €tu-
di€es soit considérablement diminué.

4. On trace une ligne verticale et on indique la nature (la ma-
tiere) du métal, chargé plus positivement, que le métal d’anode.

Par exemple:

«-»/n |ZnSO4 || CuSOy |Cu «t» —

ou Cu, Zn | ZnSOy ||CuSO4 | Cu -

pour la diminution du potentiel de contact entre Zn et Cu.
Devoir. Donner I’ecriture conventionnelle de la pile, dans
laquelle il se produit la réaction suivante:

Cu+2Ag & Cu* +2Ag’.

1. Qu’ est-ce que I’oxydant? le réducteur dans cette réac-
tion?
2. Quel processus a lieu sur I’anode?
sur la cathode?
3. Quelle ¢électrode est I’anode?
la cathode?
4. Quelle est I’écriture conventionnelle de la pile?
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Thermodynamique de la pile

La réaction réversible se produit dans la pile:
V44 + vgB < vpD +v,0 (P, T — const).

Quelle est la liaison entre la FEM de la pile et le travail ef-
fectu¢ maximal par la pile?

Le travail effectu¢ dans ces conditions par la pile est égal a:
W =q * E, ou g est la quantit¢ d’¢lectricité transportée. Alors
pour 1 mole des ions dont la charge est égale a Z, on peut écrire:
g=Z - F, ou F est le nombre de Faraday, F = 96 485 C/mol
(~ 96 500 C/mol). On peut aussi dire que c’est le nombre des
¢lectrons, participant a la réaction redox.

Al

Alors W =7-F-F.

Si la pile fonctionne réversiblement du point de vue de
thermodynamique (P, T sont constantes et le courant est petit a
négliger) en conformité avec la 2™ loi de thermodynamique,
on peut écrite -AGrucion =W, c’est-a-dire la diminution
d’énergie de Gibbs est ¢gale au travail effectué maximal.

Alors -AGrepesion =2 - F - E =W pour 1mole de subs-

max

tance transportce.

—A
Ainsi £ = Gr.
Ay

On peut écrire 1’équation de I’isotherme de réaction chimi-
que pour la réaction donnée: AG, =AG. + RT In1Il,, ou AG®

est la variation de I’énergie de Gibbs standard pour la réaction
donnée; 71, est la corrélation stoechiométrique des activités des
participiants a la réaction donn¢e:

D
a,’ -a)’ 1, .
I=-"2"9 5 ="x¢
va vB a ’
aA aB a,i
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ou /1,; est le produit stoechiometrique des activités des substan-

ces-produits;

11, ; est le produit stoechiométrique des activités des substances-

réactifs.

—AG! RT ~AG) RT , 11,
L — Inil, = =+ In——.

Z-F Z-F Z-F Z-F Ila,i

Soit E” est la FEM standard.

Alors E. =

—AG° RT | II
Alors E°= —AG, et E =E°+ In—%  (’est
Z-F Z-F y
I’équation de Nernst pour la FEM d’une pile.
RT

Mais —AG’ =RTInK, et EO:Z Fan” ou K, est la

constante thermodynamique de 1’équilibre de la réaction donnée.

Soient T =298 K, alors R-1 In X :wlg)(.
Donc, 8,31-298-2,3 _ 0,059..
96485

r

E =E"+0,0591 Moy =
= ) gH —pour Z=1.

a,j

E, = E°+0,0295Ig e =
.= ) gH —pour Z=2.

a,j
Par exemple: 1a pile de Daniell-Jacobi:
Zn+ Cu”" — Zn*"+ Cu—

la réaction donnée, Z=2, T= 298 K.

24+ a 2+
E =E° +o,()2951gM; E =E’+0,02951g—

a,. -de, a

Zn2+

¢’ est ’équation de Nernst pour la FEM de la pile de Danielle-
JCZCObi, parce que A7n,solide — ACu,solide — 1
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. 0o __ 0 0 _ —
Mais Er - (Dcathode(tabl.) o goanode(tabl.) - 0934 - (_0776) - 191(V) .
électrode électrode
deCu deZn

: 0
Soit @, . =a, .. =1, alors E, =E, .

En cas général: a, =a;=a,=a, =1,1,,=1; II,; = 1,
E = Ef — pour les conditions standard.

0
En sachant la valeur de £, , on peut calculer la constante
de I’équilibre de la réaction ¢€lectrochimique:

E°.Z.F
K —e RT

a

Potentiels d’électrodes

A TI’heure actuelle on ne possede pas de méthode théorique
ou experimentale qui permettrait de déterminer le potentiel dans
une ¢lectrode isolée.

Cependant il suffit de connaitre des valeurs conventionnel-
les, qui caractérisent les potentiels des diverses ¢€lectrodes iso-
lIées par rapport au potentiel d’une é¢lectrode choisie comme
¢lectrode de référence.

On utilise en tant qu’une ¢€lectrode de référence [’électrode
standard a hydrogene.

La FEM de la pile, constituée d’une électrode donnée et
d’une électrode standard a hydrogene s’appelle potentiel
d’électrode, désignée par .

Les potentiels standard (¢°) de quelques électrodes a 25 °C
sont donnés dans le guide de référence.
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Classification des électrodes

L. Electrodes de -i°" espéce.
a) Les ¢lectrodes metalliques telles ques:

la

surface
MeZ + M % siparation
ox. forme red. forme

1l est d’usage d’écrire, la réaction d’¢lectrode comme le
processus de réduction ou celui de cathode:Mé”" + Ze «— Mé.
On peut €crire I’équation de Nernst pour ces €lectrodes:

. RT

+—1Ina

¢MeZJ’/Me = ¢Mez+/Me 7F Me?t S1 aMeZ+ =1 ’

0
(DMeZJr/Me B (OMeZJr /Me *

. 0,059
+

Si T=298K, ¢

Me” | Me (DMeZJr / Me

lga

MeZ+ .

b) Les ¢lectrodes a gaz (par exemple, 1’¢électrode a hydro-

géne) H'|H,.Pt.
0% | Réé

La réaction d’électrode: H™ + & <« H,. Cette réaction a
lieu sur la surface de la lame de Pt, couverte de Pt métallique
dispersee. L hydrogene se dissout bien dans la Pt et se désagrege
partiellement en atomes. Hoga, <> 2Hadsorption —2H" + 26,

Dans ce cas a lieu soit la réaction d’oxydation des atomes
de H, soit la réaction de réduction des ions H':

—+
(DH*\H P (0;—)1+H Pt o In aﬁz
2 2 F PH2

c’est I’équation de Nernst.
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P #, ¢ est la pression d’hydrogene gazeux.

0
On s’est entendu, que @, , =0, alors
2
RT, a,.
¢H /| H Pt_ 1/2
S

c’est le potentiel d’électrode a hydrogene non standard.
Sile P, =1latm(1,01-10°ITa ); T =298 K; on peut écrire:

RT
¢H+\H2,Pz =71naH+ = 0,0591gaH+ )
En se rappelant, que pH = -lga ;+» on peut écrire,
Doty ot = —0,059pH — pour la solution diluée.

Exercice: Quelle est 1’écriture conventionnelle de la chaine
¢lectrochimique pour mesurer le potentiel de 1’électrode de Cd?

((02d2+ g = —O,28V) de I’¢lectrode de Ag? ((ng — O,SOV) Les
solutions des sels: Cd(NO3),, AgNO:s.

*/ Ag

2. Electrodes de 2™ espéce.

Ce sont les électrodes, réversibles par rapport a [’anion.

Ces ¢lectrodes sont composées de 3 phases:

a) c’est un métal (par exemple, Ag, Hg). Ce métal est la
premiere phase;

b) ce métal est couvert de son sel peu soluble (par exemple,
AgCl, Hg,Cl,). Ce sel est la deuxieme phase;

c) ce métal, couvert de son sel est plongé dans la solution,
contenant un ¢électrolyte bien soluble avec les mémes anions,
que le sel. Cette solution est la troisieme phase.

Par exemple: considérons I’¢lectrode au chlorure d’argent.

a) L’ ¢criture conventionnelle: CI |AgCl, Ag;

b) La réaction d’¢lectrode: AgCl + € «> Ag+ Cl "Il y a
I’équilibre entre les particules neutres (Ag) et les cations de Ag
du sel peu soluble.
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Il y a aussi I’équilibre entre les anions dans la phase solide
et les anions, se trouvant dans la solution:

AgCl < Ag' + CI;
solide K, solution

ou K; est la constanted’ équilibre ou la constante de solubilité.
K, =[Ag][CT].

Le potentiel d’¢lectrode peut étre exprime par 1’équation de
Nernst:

. phase o
Puisque a,, =a,, =a . |=1, on peut écrire:
solide
o RT 1
(DCI*/AgCl,Ag B (DCF/AgCl,Ag B F naCl’ )

L’¢lectrode au chlorure d’argent est utilis€ée comme élect-
rode de référence graCe a la stabilité du fonctionnement de
I’¢électrode.

Quand a(KCl) = 1, nous avons

—0,222V.

Per / AgCl, Ag - (Dgz— / AgCl, Ag
Quand C(KCI) = 1 mol/l, nous avons

=0,24[r].

gﬁcr/ / AgCl,Ag
Pour la solution de KCl, saturée:

=0,201[7].

(Dcr/ / AgCl,Ag

iéme

Encore une ¢€lectrode de 2™ espece, utilisée comme élec-
trode de référence, s’appelle électrode au calomel.
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3. Electrodes d’oxydo-réduction (électrodes redox).

L’¢lectrode redox se présente comme un métal inerte plon-
g¢ dans la solution, contenant la forme oxydé¢e et la forme ré-
duite de la méme substance. On utilise comme un métal inerte la
Pt; I’Au; ’Hg.

Par exemple: la Pt est plongée dans la solution, contenant
les sels suivants: FeCls et FeCls.
Fe’’, Fe’" | Pt— écriture conventionnelle de cette électrode.

forme forme
0).¢ Réd

Dans ce cas I’équilibre est assuré par les €lectrons.

OX + Ze <& Red.

forme forme
Le metal sert d’intermediaire entre ces deux formes:

- @ -
Red + Me — Me (€)+0X

OX + Me (&) — Red + Me

I’équilibre s’¢€tablit entre les électrons dans le métal et les €lec-
trons dans ces deux formes.

On peut ecrire 1’équation de Nernst pour le potentiel de
I’¢lectrode de Pt:

=@’ 4 RY In-2
¢0x/red goox/red ZF

ox

ared

c’est I’équation de Nernst.

) 0
St aox = arg = 1, nous avons goox/red T (Dox/red .

Est-ce que la forme oxydée ou la forme réduite peut étre
¢gale a 0? C’est impossible, parce que In0 nexiste pas.
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Par conséquent, au moins une quantit¢ minimale d’une de
ces deux formes doit étre présente dans la solution.

Les ¢€lectrodes redox sont divisées:

a) en ¢€lectrodes simples;

b) en ¢lectrodes complexes.

Par exemple:

a) FeCls, FeCl,|Pt; K5[Fe(CN)g], K4[Fe(CN)g]|Pt.

La réaction de I’electrode: Fe’" + & <> Fe™'.

Le potentiel de I’¢lectrode et dans ce cas I’équation de
Nernst:

O RT aFe3+

gpFe%/Fez* = ¢Fe3+/Fez+ hl a

Fe 2+

Le potentiel d’une ¢lectrode simple ne dépend que de
I’activité des OX et Red formes.

b) KMnO4, MnSOj4, H,SO4|Pt est une 1’¢électrode complexe.
La réaction de I’¢lectrode:

MnO; +8H" +5e < Mn>* +4H.,0.

Le potentiel de 1’¢lectrode:

c’est ’équation de Nernst, ou g =¢ = f(a,,.)

Si a =a, . =leta, =1 (pH=0),alors p=0".

MnO; Mn**
Considérons encore une €lectrode redox complexe:
— [’électrode a quinhydrone.
La Pt est plongeée dans la solution saturée de la quinhy-
drone.
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La formule correspondante:

O OH O OH
| | ] |
—»
. +
(dans
| e |
O OH O ag=an, OH
C6H402 . C6H4(OH)2 C6H402 C6H4(OH)2
La quinhydrone la quinone I’hydro-
(q) quinone(hq)

La réaction de I’électrode :

CeH407 -+ 2H" + 26 < Ce¢H4(OH),
H', C¢H40,, CsH4(OH), [Pt c’est I’écriture conventionnelle de
I’¢lectrode.

Le potentiel de 1’¢lectrode:

RT | a,-a,, RT
_ 0 — A0 —
Paing = Paing T W In qath = DPying +7ln e =

=", —0,059pH .

Cette ¢lectrode est une ¢€lectrode — indicatrice pour la me-
sure du pH.

SOt £ =01, =Pt ) sacrag > @ aha=0,699 V a T =298 K.

0
_(Dq/hq L qpcr/Agcz,Ag

Alors | pH =
ors\P 0,059
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Electrodes a I’ion spécifique

Ces ¢lectrodes sont réversibles par rapport aux ions, qui se
sorbent par le membrane demi — perméable (solide ou liquide).

Considerons 1’une de ces ¢€lectrodes: électrode de verre, uti-
lisee pour les mesures du pH.

Lorsqu’on plonge une surface de verre dans une solution
acide, les ions H' de celle-ci se remplacent partiellement par les
ions alcalins du réseau du verre.

HClq, C(HC)H" H" H") DCE
verre HSiO; HSiO; } (Ag)

en bref: Hyy « H',. Nay +H_; &= Hy + Na_, c’est la
réaction sur la surface de verre.

La différence de potentiel apparait entre la solution et du
verre. Cette différence de potentiel est déterminee par 1’acidité
de la solution.

On donne a I’¢lectrode la forme d’une boule a parois tres
minces (fig. 30).

membrane

Fig. 30. Le schéma de I’électrode de verre
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A Dintérieur il y a un liquide (HCI, C(HCl)connu dans lequel
on trempe un fil d’Ag, recouvert de AgCl (I’électrode de 2™
type). L’¢lectrode de verre est plongée dans le liquide dont le
pH doit étre mesure et dans lequel on introduit ¢galement 1’¢lec-
trode de référence. Alors on peut écrire la chaine électrique:

Ag, AgCl| HCI | verre |[H3;0'| KCI |AgCl, Ag

-

CHC) a(x) \saturée

' ' 4

I’¢électrode de verre I’¢électrode de référence

@, = o, +%lnahw+ = ¢, — 0,059 pH .

0 o 1s s : .
@y est déterminé a 1’aide des solutions tamponnées stan-
dard.

Classification des chaines électrochimiques

Selon la nature des processus ayant lieu dans les ¢lectrodes
les chaines ¢lectrochimiques sont divisées en chaines chimiques
et en chaines de concentration.

Pour avoir une chaine de concentration on utilize deux solu-
tions du méme ¢lectrolyte, mais a différentes concentrations et
on y met les mémes ¢lectrodes. Considérons quelques exemples
de ces chaines:

A) Chaines reversibles avec la participation du cation.

Ag | AgNOs|| AgNOs | Ag

anode a» a; cathode, a; > ay,

a — activité d’ions d’argent

a) Ag' +& —Ag’ — c’est la réaction de la cathode

solution reseau

b) Ag’ & Ag" + &— c’est la réaction de I’anode

reseau  solution
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Les ions d’argent se precipitant sur 1’¢lectrode d’argent.
Cette ¢lectrode fonctionne comme une cathode. L’¢lectrode
d’Ag se dissout. Cette ¢lectrode fonctionne comme une anode. 11
survient le courant, qui existe jusqu’a ce que les activités dans
ces deux solutions soient les mémes.

On peut calcul de FEM, en utilisant I’équation:

E = RT/ZF Inay/a,.
B) Chaines reversibles avec la participation de [’anion.

Ag, AgCl | HCI | HCI1 | AgCl, Ag
anode a; a; cathode a;<a
a — activité d’ions de CI'.
a) AgCl+¢& < Ag+ CI —c’est la réaction de la cathode;
b) Ag+ClI" «> AgCl+&—c’est la réaction de 1’anode.
solide solution

Il survient le courant, qui existe jusqu’a ce que les activités
de CI dans ces deux solutions soient les mémes.
L’équation de Nernst pour ce cas a I’aspect suivant:

E =RT/ZF In ay/a;.

c) Chaines d’amalgame. Ce sont chaines ou les amalgames
du méme métal a différentes concentrations, sont plongé dans la
méme solution. a;, a, ce sont les activités de Zn dans 1’amal-
game. Soit a; > aj.

HgZn | ZnSO4| ZnHg ZnHg — amalgame de Zn

ai 2%)

b) anode a) cathode

a) Zn*" +2 & — HgZn b) HgZn <> Zn*" +2 &
solution amalgame

Le zinc passé de I’amalgame plus concentré en I’amalgame
moins concentré.
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La FEM se forme en résultat du processus au cours duquel
les activités deviennent égales (en résultat de I’¢galisation des
activités).

E=RT/ZF In a\/a; = RT/IZF C1/C,.

Méthodes d’analyse électrochimique

Les méthodes d’analyse ¢lectrochimique sont fondees sur
les réactions d’électrode et sur le transport d’€lectricité a travers
la solution étudice.

Au cours de I’analyse on établit la dépendance des valeurs
des parametres mesurésde la solution, tels que sa résistance (R),
conductivité molaire (A.), conductivité spécifique (&), FEM, pH
etc.) en fonction de la quantité de substance déterminée dans la
solution ¢tudiée.

On distingue 2 types des méthodes d’analyse:

1) Les méthodes d’analyse, quand on utilise la différence
extérieure des potentiels (par exemple, la méthode d’analyse
conductométrique);

2) Les methodes d»analyse, quand on n’utilise pas la diffe-
rence extérieure des potentiels. La pile galvanique est une
source de 1’énergie ¢€lectrique (par exemple, la méthode d’ana-
lyse potentiométrique).

On distingue aussi:

— Les méthodes directes;

— Les méthodes indirectes d’analyse.

Méthodes directes. On mesure une caracteristique physico-
chimique comme fonction dépendant de la concentration de la
solution et on y détermine le contenu de la substance analysée.

Par exemple: 1l y a une solution d’acide faible. Comment dé-
terminer les caractéristques physico-chimiques de cette solution,
telles que: C (mol/); A (Cm-m*mol™); & (Cm-m™); a; K,; pH etc.?

A D’aide de la cellule conductométrique on mesure la résis-
tance de la solution étudiée et on calcule.

& = K.o/R — he = 2/C(x) — 0= A/Ac —
— K, = C - A0 — he) — pH = 1/2pK,—~1/21g(C).

107



On utilise le graphique calibré pour déterminer la concen-
tration C(x) de la solution. A I’axe d’abscisses on porte & ou 1/R
(fig. 31).

/:\

& A2 |
0 Cstand Cx C(x)

Fig. 31. Le graphique calibré

Ensuite on mesure & des solutions étudiées, et a ’aide du
graphique calibré on trouve la valeur de la concentration cherchée.

b) A I’aide de la pile on mesure le pH de la solution d’aci-
de — ¢’est la méthode de potentiométrie directe.

Soit la chaine €lectrochimique:

Ag, AgCl| CI'| I’acide (C (X))|verre| H30"(C.omm), Cl-| AgCl, Ag.

Grace a cette chaine on mesure le pH de la solution ¢tudiée
et on calcule la concentration de H;O" : pH = -lg a[H30"]. En
utilisant le graphique calibré pH (ou E) = f (Ig Csang) on déter-
mine la concentration de la solution étudi¢e. Ensuite on peut
calculer o = [H30"]/C,; Ka= 0+ C,/(1 — ).

Les méthodes indirectes sont le titrage conductométrique et
le titrage potentiometrique. Ces méthodes permettent de déter-
miner la concentration de la solution ¢tudi¢e a I’aide des courbes
de titrage. Considérons le titrage conductométrique d’un acide
fort (substance a titrer) par une base forte (titreur).

Par exemple: HCl + NaOH greury — NaCl + H,O — c’est la
réaction étudice
ou H +CI'+Na"+ OH — Na" + CI' + H,0
et H + OH < H,O ( en bréf).
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La substance dont la concentration est inconnue s’appelle la
substance a titrer (par exemple, HCl). La substance dont la
concentration exacte est connue s’appelle titreur (par exemple,
NaOH). On peut controler tout titrage au cours duquel il se
forme la substance peu dissociée (H,O) en mesurant la conduc-
tibilité de la solution titrée. La dépendance de la conductibilité
de la solution (ou la valeur 1/R, qui est proportionnelle a &)
comme fonction du volume du titreur ajouté s’appelle la courbe
du titrage conductométrique (fig. 32).

2 A

(1/R)

[] 1IIIl|III|_'L|ur'.-' 1II|"IIIL1Lr|_'ur

La courbe du titrage conductométrique.
pour I'acide fort
---------- pour I’'acide faible

Fig. 32. La courbe du titrage conductométrique

Au cours du titrage la conductibilité de la solution dimi-
nue (le domaine /), parce que les ions H;O" hautement mobiles
(A°4" =350 - 10" Cm-m*/mol) se remplacent par les ions moins
mobiles du titreur (\°xa = 50 - 10 Cm-m*/mol).

Apres le point d’équivalence (le domaine II) la conducti-
bilité électrique de I’acide fort augmente aux dépens de la base
forte, parce que les ions d’hydroxyde s’accumulent dans la solu-
tion (A°on” = 205 - 10™* Cm-m?*/mol).

Dans le point d’équivalence @& atteint la valeur minimale.
Donc, sur la courbe du titrage on observe 1’inflexion, qui corres-
pond au point d’équivalence (fig. 32, point a). Le volume du ti-
treur, correspondant au point d’équivalence, s’appelle le volume
equivalent du titreur (Vequiv).
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Maintenant considérons le titrage conductométrique d’un
acide faible par une base forte.
Par exemple:

CH3;COOH + NaOH — CH3;COONa + H;O0.
CH;COOH + OH — CH3;COO" + H;O (en bref).

Dans ce cas la conductibilité ¢€lectrique diminue d’abord
en résultat de la disparition des ions H'. L’ionisation de 1’aci-
de faible est supprimée par les ions du sel (CH3;COQO") bien
dissociant. Les courbes conductomeétriques ont une pente
douce dans le domaine I et jusqu’au point d’€quivalence on
observe I’augmentation linéaire de la conductibilité électrique
(A°cuscoo” = 41 - 10* Cm-m*/mol). A la dilution de ’acide
faible son degré de dissociation augmente et les courbes du
titrage ont la forme propre a I’acide fort (fig. 32).

Si on titre le mélange d’un acide fort et d’un acide faible, la
premicre inflexion et par conséquent, le premier point d’€qui-
valence correspond a la quantité d’un acide fort titré. En ce mo-
ment la dissociation d’un acide faible est supprimée (fig. 33).

& (1/Ra

: ’ >
O V 1 VZ Vtitreur

Fig. 33. La courbe du titrage conductométrique du mélange d’un acide
fort et d’un acide faible

Les calculs de la courbe du titrage sont suivants:
a) C(1HCI1) = C(1NaOH) - V/Vy,1, ou Vg, est le volume du
meélange;
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b) C(1CH;COOH) = C(1NaOH) - (Vs —V1)/Viol.

Considérons la courbe du titrage potentiométrique du sys-
teme redox:

2Fe*" + Sn?" <> 2 Fe*' + Sn*"

Soit FeCljs le titreur, et soit SnCl, la substance titrée.
D’apres la loi d’équivalent:

C (1FeCl) * V

Equiv

= {% SnCL) = V_, (5nCl)

Le graphique: @¢q = T (V1) est représenté€ sur fig. 34.

08 - Lpeq("'-.-"']
05 -
07 -

05 -

04 4
' Y 7 — point dequivaknce

03 -
02 - I
hE " i Vil
I:I 1 1 1 1 |I T 1 T 1 1
oz 4 B & 10 12 14 16 18 20

Fig. 34. La variation du potentiel équilibre au cours de ’additon
de Fe’* dans la solution de Sn**

CINETIQUE CHIMIQUE

La cinéetique chimique est la branche de la chimie qui étudie
les vitesses et les mécanismes de réactions. Les vitesses de réac-
tions caractérisent 1’évolution des systemes chimiques en fonc-
tion du temps; le mécanisme d’une réaction est la suite, plus ou
moins simple, des étapes successives d’une transformation glo-
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bale. La thermodynamique classique ignore le facteur du temps,
et n’autorise que des raisonnements a I’échelle macroscopique.
La cinétique chimique porte sur les structures moléculaires, la
nature des liaisons, la probabilité des rencontres entre les molé-
cules, atomes ou ions des especes réagissants, basés sur 1’expé-
rience (mesure des vitesses de réaction) se développant a 1’éch-
elle moléculaire.

La cinétique des systémes homogenes (un tel systéme ne
comporte qu’une seule phase au cours de son évolution) est
d’une ¢tude expérimentale plus facile et obéit a des lois plus gé-
nérales que celles des systemes hétérogenes. Nous nous préoc-
cuperons essentiellement de la cinétique homogene et plus parti-
culierement des réactions en phase gazeuse.

Vitesse de réaction

Soit la réaction v, A+v,B—>v, D, ou vy vs vp sont des

coefficients stoechiométriques. Les concentrations Cy Cp et Cp
de 4, de B et de D varient en fonction du temps. Leur évolution
permet de définir la vitesse de la réaction: c’est la variation de
concentration soit des réactifs, soit des produits rapportés a
I’intervalle unitaire du temps.

On distingue la vitesse moyenne (V') et la vitesse instanta-
née (V) de la réaction.

La vitesse moyenne, c’est le rapport de la diminution de la
concentration de la substance initiale (ou I’augmentation de la
concentration du produit) au temps, pendant lequel cette diminu-
tion (ou cette augmentation) a lieu (fig. 35).

La vitesse instantanée de la réaction a un moment donné,
c’est la variation de la concentration par rapport a I’intervalle
infiniment petit du temps:

V, = —d;A =—tga =tg (180 — a) (fig. 35);

112



Fig. 35. La variation de la concentration d’une substance initiale (4)
ou d’un produit (D) en fonction du temps

v :_dCA[ mol } mol |
& dt |[-min | |/-temps |

C, _ACA[ mol }

Vtz—tl = 2 = )
t, —t At | [-min

Principe fondamentale de la cinétique chimique

La vitesse d’une réaction chimique dépend de la nature des
réactifs, de leur concentration, de leur pression, de la tempéra-
ture, de la présence du catalyseur, du milieu dans lequel la réac-
tion chimique a lieu.

La relation entre la vitesse d’une réaction et la concentra-
tion des réactifs est exprimée par le principe fondamental de la
cinétique chimique suivant lequel a température constante la
vitesse d une réaction chimique est a tout moment directement
proportionnelle au produit des concentrations des reactifs.

Le principe fondamental de la cinétique chimique est aussi
appelé la loi d’action de masse pour la vitesse de la réaction
chimique.

Si la réaction ci-dessus est simple, c¢’est-a-dire, cette réac-
tion se produit en un stade conformémant a 1’équation stoechio-

113



métrique, alors la vitesse de cette réaction sera:
— . Va Vg
V=K -C,"-C,”,

ou K — c¢’est la constante de vitesse.

S1 Cy= Cg=1 mol/l, on obtient J = K: la constante de vi-
tesse est la vitesse d’une réaction, lorsque les concentrations des
réactifs sont ¢gales a 1.

La constante de vitesse depend de tous les facteurs qui ex-
ercent I’influence sur la vitesse d’une réaction a 1’exception des
concentrations des réactifs.

De nombreuses réactions chimiques se produisent en quel-
ques stades, c’est-a-dire elles sont complexes. Si la réaction ci-
dessus est complexe, alors on écrit le principe fondamental de la
cinétique chimique comme: V' = K - C [* - C ;% , ou na, np
sont les exposants de puissance, déterminés expérimentalement.

La cinétique chimique distingue les réactions chimiques par
leur molécularité et par leur ordre.

La molecularité d’une réaction simple est déterminée par le
nombre de molécules, qui entrent simultanément a [’interaction
chimique.

Suivant le nombre de molécules qui y prennent part, les ré-
actions chimiques se divisent en réactions:

1) monomoléculaires — par exemple:

I, — 2I', CaCO; — CaO + COy;
2) bimoléculaires — par exemple:
CH;Br + OH™ — CH30H + Br—;
3) trimoléculaires — par exemple:
2NO + O, — 2NO:..

La somme des exposants des puissances des concentrations
dans [’équation de vitesse est appelée [’ordre d’une réaction. On
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le désigne par n, et n = ny + np, ou ny et ng sont les ordres partiels
de A4 et de B. On distingue les reactions du premier, du second et
du troisieme ordre. 1l existe encore des reactions d’ordre nul et
des reactions dont [’ordre est fractionnaire et négatif.

Alors pour les réactions simples la molécularité et 1’ordre
de réaction coincident, c’est-a-dire: n = v, + vg.

Par exemple:

CH;0CH;3; — CH4 + CO + Hp;

dC K.
dt - 1 CH 30CH 3"
Cette réaction est la réaction monomoléculaire et du pre-
mier ordre.
Donc, pour les réactions simples les grandeurs de n sont les
valeurs numériques intégrales et positives.
Si la réaction est complexe et se produit en plusieurs sta-
des, sa vitesse est limitée par la vitesse du stade le plus lent.
L’ordre de la réaction dépend des conditions de sa réalisa-
tion: la concentration, la pression des réactifs. S’il y a I’excédent
d’un des réactifs, sa concentration est pratiquement constante
dans le temps, ¢’est pourquoi 1’ordre de la réaction diminue de 1.
Par exemple: 1a réaction d’hydrolyse de I’acétate d’éthyle:

H'
CH;COOC,H5+ H,O <> CH; COOH + C,HsOH

est la réaction simple et bimoléculaire, donc, c’est la réaction du
deuxiéme ordre:

_d_C = Kz : Cécher : Ceaua n=72.
dt

, . dC . .
A I’excedent de 1’eau on peut écrire — d— = K, - Cecher, OU
t

K> = KZ, + Ceau-
Donc, I’ordre de la réaction est ¢gal a 1.
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Alors nous allons établir les lois d’évolution des réactions
simples en milieu homogene gazeux, irréversibles du premier et
du deuxieme ordres et aussi de 1’ordre nul.

Réactions irréversibles du premier ordre

Ce sont les réactions de décomposition de molécules 4 en
molécules plus petites: 4 — B + C.

Par exemple:

a) CH3N2CH3 — C2H6 + Nz;

b) CH;0CH; — CH4 + H; + CO.

L’¢quation différentielle de la réaction monomoléculaire est:

_dCy
dt

V =

=KiCy.

Soit a (ou C, ) la concentration molaire initiale de A4, x la
diminution globale de la concentration a I’instant #; a cet instant

d(a—x)

Cyr=a—x. Alors — :Kl(a—x) ou %:Kl(a—x).

Par séparation des variables nous avons: = K,dt .

a—Xx
C’est I’équation différenticlle de la vitesse de la réaction
simple du premier ordre. Intégrons cette équation entre 1’instant

X t
initial, ou x = 0 et ’instant : I dx =K, I dt .
04— X 0
Nous avons |p—%_ — K.t - On peut écrire comme ¢a:
a—Xx
11’1 CA’O - K] t.

La forme donnée nous montre, que si nous portons sur un

. . CA 0 I4
diagramme le temps ¢ en abscisses et In—— en ordonnées nous
Ca
obtenons une droite de pente K;:
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>

t, temps

Fig. 36, a. La dépendance de InC, ¢/C,, du temps

Les dimensions de la constante de vitesse se réduisent & ¢,
celle-ci s’exprime, par exemple, en min”.

On peut ecrire aussi: In Cy; =InCyp— K - £

Alors nous avons le graphique: InCy, = f (¢) (fig. 36, b) et
tga = -K;outg (180 — a) = K.

InC,

tgll=-Ky

InC, g

o\,

t, tmnps

Fig. 36, b. La dépendance de InC, ; du temps

L’¢équation In = K,t peut étre encore écrite:

a—x
a-x=a-¢g""etx=a (l—e‘Kl")

ou Cy, = Cao e % c’est la forme exponentielle.
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Alors nous avons le graphique (fig. 37).

>

t.temps

Fig. 37. La courbe cinétique d’une substance initiale (a — x)
et d’un produit (x) en fonction du temps

Donc, la diminution de la substance initiale 4 (ou a — x) et
I’augmentation du produit B (ou x) varient suivant la loi expo-
nentielle.

Dans le point d’intersection de deux courbes au moment du

a < g
temps T nous avons: a —x =x et x = 5 , ¢’est-a-dire, au moment

Cao

2
C’est pourquoi le temps 1 s’appelle le temps de demi-réac-
tion. On le désigne par t..

Alors Ty = 1 In Cao__ In2 et donc, z-y:@.
2 Kl (CAan Kl 2 Kl
2
Il faut noter, que t v, ne dépend pas de la concentration ini-
tiale de la réaction.

du temps 1 la moiti¢ de substance A4 a réagi: Cy,=

Réactions irréversibles du deuxiéme ordre
Elles peuvent étre de deux types:

a) 24 — D;
b)A+B— D.
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Par exemple:
CH3;COOC;Hs + NaOH — CH3COONa + C,HsOH.

L’équation différentielle de la réaction bimoléculaire est:

dC
V=——"-=K,C4Cs-

dt
Si les concentrations initiales de 4 et B sont égales, nous
avons: — ddcl:A =K,C4’
Séparons les variables: — CéCzA = K,dt.
A

Intégrons cette €quation: 1 = K,t+const —c’est le cas de
C4
I’intégration indéfinie.
Apres D’'intégration, compte tenu des conditions initiales
1

(t=0, C4y = C 4p) nous avons: — = K,t — c’est le cas
Cuae Cuap
VST s 1 1 . :
de I’intégration définie, ou = + K,t — c’est ’équation
CA,t CA,O

d’une droite dans les coordonnées: L;z‘ (fig. 38).
Cas

Fig. 38. La dépendance de 1/C,, du temps
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On peut écrire cette équation comme ¢a:

Cao .
= ! fig. 39).
A = L C e Ko (fig. 39)

A

>
t. temps

T%
Fig. 39. La courbe de la réaction du deuxieme ordre

Ecrivons aussi I’expression pour la constante de vitesse de

la réaction du 11"*™ ordre:
1{ Cao—C
K, = _( A0 A,tJ'
t{ Cao-Cax
., , I
Unité de mésure de K5: .
mol - temps

Le temps de demi-réaction est Ty = _ c’est-a-dire,
2 K2 : CA,O
le temps de demi-réaction est contrairement proportionnelle a la
concentration initiale du réactif.

Quelquefois une réaction bimoléculaire (n = 2) se comporte
comme une réaction monomoléculaire simple, parce que la con-
centration d’un de deux réactifs ne varie pratiquement pas.

Par exemple: a I’hydrolyse de saccharose la concentration
de I’eau est pratiquement invariable du fait de son exces par
comparaison avec la quantité de saccharose.
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Réactions irréversibles de I’ordre nul

Ce sont les reactions catalytiques quand la vitesse de la re-
action est déterminée par la concentration de catalyseurs, mais a
la concentration du réactif.

Par exemple: la réaction fermentative de 1’hydrolyse de
glucose:

Ce¢H 12,06 — 2C,HsOH + 2CO; 1.

Le catalyseur est le levain.
L’¢équation cinétique différentielle dans ce cas est

_dCa _
dt

Ko -

Intégrons cette ¢équation:
— IdCA = Kojdz‘;—CA = Kt + const

c’est le cas de I’integration indéfinie.
Compte tenu des conditions initiales (z = 0, Cy = C4) nous
avons:

CA,t = CA,() — Ko - t.
1

C’est I’equation d’une droite dans les coordonnées: _— .
Cas
(fig. 40).
C.-‘L.t A
Cao

tg = _Kﬂ

f_{j\h

t, temps

Fig. 40. La courbe cinétique de la réaction de I’ordre nul
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L’expression pour la constante de vitesse de la réaction
d’ordre nul a la forme suivante:

Ko _ CA,O - CA,t .
t
Unité de mesure de K. mol
[ -temps

Le temps de demi-réaction:

_ Cao
Th7 ok,

Donc, le temps de demi-réaction est proportionnel a la con-
centration initiale du réactif.
Variation de la vitesse de réaction en fonction
de la température. Régle de Van’t Hoff. Loi d’Arrhénius
C’est un fait d’expérience d¢ja ancien prouvant que la vi-
tesse de réaction augmente tres rapidement, si la température

s’¢leve (fig. 41).

WA

T, K

Fig. 41. L’influence de la température sur la vitesse de réaction
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En général la vitesse de réaction croit en progression geome-
trique, quand la température croit en progression arithmétique.

L’¢lévation de la température augmente la vitesse des réac-
tions en modifiant leur constante de vitesse K.

On caractérise 1’augmentation de la vitesse d’une réaction
résultant d’une ¢€lévation de température par le coefficient de
température de la vitesse de réaction (y,,), qui montre de com-

bien de fois croit la vitesse de réaction a une ¢lévation de tempé-
rature de 10°.

Le coefficient de temperature est différent pour différentes
réactions. A température ordinaire sa valeur est comprise entre

2 et 4 pour la majorité des réactions chimiques.
Alors:

T+10

Ve

=710 =2+4 -

c’est la regle de Van’t Hoff, ou Vy et Vo sont les vitesses de
réaction a temperature 7' et 7+ 10.
On peut €crire:

K+
KT—TIOZ7/10:2+4_

c’est la regle de Van't Hoff.

Alors t_T:710 =2+4, ou t r et fro sont les temps
Z‘T+10
d’expérience a T'et T+ 10.
S1 AT #10, on écrit:

AT
VT+AT _ KT+AT _ W
= = 71010 .

VT KT

Sur les intervalles habituellement accessibles (300 a 350 K),
la constante de vitesse K suit d’habitude (mais pas toujours) la
loi trouvée empiriquement par Arrhénius (1899):
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a

K=A4-e *T

E
R-

ou A — c’est la constante (4 est appelé facteur de fréquence ou
multiplicateur préexponentiel);
E, — c’est ['énergie d’activation de la réaction. Unité de mesure

] L)

Les ¢énergies d’activation habituellement rencontrées ont
des valeurs comprises entre 10 et 150 kJ/mol.

Une grande énergie d’activation est toujours accompagnée
de faibles valeurs de K, une petite énergie d’activation — de
grandes valeurs de K.

Cette forme de la loi d’Arrhénius s’appelle la forme expo-
nentielle ou la forme intégrée.

Alors on peut écrire la forme différentielle de la loi d’Ar-
rhénius comme ca:

dan_ Ea
dT  RT*’

ou R — ¢’ est la constante molaire des gaz parfaits
(R = 28,31 J/mol-K).

Comme E, est une grandeur positive a une température,
nous avons:

dInK
dT

-0 —

c’est le coefficient de température de la réaction. Quand T s éle-
ve, le coefficient de température de la réaction augmente.

Faisons I’intégration de cette équation, supposant que E, ne
depend pas de température dans le domaine étudié:

a)j dan:l;a ar’.

2 9
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a

1 L,
In K = const — T c’est le cas de [’intégration indéfi-

nie de la loi d’Arrhénius.
On peut déterminer E, a I’aide de graphique:

Ink = an(%) (fig. 42).

Fig. 42. La dépendance: InK =f (1/7)

1nK=const—&l,ouan=lnA—&-i,
RT R T

ou 4 est le multiplicateur préexponentiel.

b) Admettons que la variation de la température a lieu dans
un certain intervalle des temperatures (de 7 jusqu a 73).

Alors nous avons:

InkK;,

T2
dink =L (9L | Kp _E(1_1
2 ’
InK;, R Ti T T R Tl TZ

ou 1nKT2 - E“[TZ — 1

o R

de la loi d’Arrhenius.

j — c’est le cas de l’intégration définie
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Ou peut calculer la valeur de I’énergie d’activation de la ré-
action:

K .
E.=In TZR-(ﬁj.
K, T,-T

Il y a la liasion entre ), et E,. Ecrivons:

Ea

Viao _ Ko V= Ae_ 0
- /710 T Ea
VT KT Ae_ RT
Ea«  Ea 10-Ea
R-T R-(T+10 R-T-(T+10
Alors V19 = € ( )=€ ( );
10E.
Iny,, = )
RT(T +10)
10E.
DOHC, ln7/10 zﬁ

Comme les vitesses de réaction sont trés sensibles aux va-
riations de la température, une ¢tude cinétique neécessite que la
température soit maintenue strictement constante au cours d’une
expeérience.

Interprétation cinétique de la loi d’ Arrhénius.
Théorie de I’activation par choc

Considérons une réaction simple du deuxiéme ordre (réac-
tion bimoléculaire) en milieu homogene gazeux.

A+B—> D+ P.

Il est évident que la condition nécessaire de la réaction est
qu’il se produise des rencontres entre les molécules des deux
especes.
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D’apres la théorie cinétique des gaz le nombre N de telles
collisions par unité¢ de temps et par unité de volume est propor-
tionnel aux concentrations (et aux pressions partielles) de 4 et
de B. Si I’on admet que tous les chocs entre les molécules de 4
et de B sont suivis de transformations chimiques, on calcule une
vitesse de réaction V (proportionnelle a N), toujours beaucoup

plus grande que la vitesse mesurée v (K varie de 10'* a 10%).
%

Nous devons en conclure que le nombre n de chocs effica-
ces, qui s’accompagnent de réaction est tres petit par rapport a

N, puisque % =%. Avant le choc les molécules possédaient

une €nergie cinétique de translation, de rotation, et de vibration.

Arrhénius eémit I’hypothese que toutes les collisions ne sont
pas efficases, mais seulement celles, dans lesquelles les molécu-
les activées participent, molécules ayant au moins une énergie,
dite énergie d’activation E,, supplémentaire a 1’énergie mo-
yenne.

L’excedent d’énergie supplementaire a [’énergie moyenne
que doivent posséder les molécules pour que leur collision
donne lieu a la formation de nouvelles molécules est appelé én-

. k) . . 4 . . J4 J4 k-] J4
ergie d’activation de la réaction considerée, [—l . Les molé-
mo

cules possédant cette énergie sont dites molécules activées. Le
nombre des chocs efficaces n ayant 1’énergie E, se soumet de la
loi de distribution des €nergies de molécules de Boltzman:

E

a

n=N-.e R,

Formulons la these principale de la théorie d” Arrhénius: v est
directement proportionnelle a n.

v=p-naC,=C,=1mol/l,

ou p est le facteur sterique,compris entre zéro et 1,qui depend de
la forme et d’une certaine disposition relative des molecules.
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Alors

E

a

V:p-N-e_RT-CA-CB -

c’est [’equation théorique d’Arrhenius, ou p - N est A (le coeffi-
cient préexponentiel d’équation empirique d’Arrhenius).

A mesure que croit la température, le nombre de molécules
activées augmente. Il s’ensuit que la vitesse de la réaction chi-
mique doit augmenter a I’évolution de la température; on cons-
tate en effet que la vitesse des réactions chimiques augmente a
I’évolution de la temperature.

Etudions graphiquement la signification physique de 1’éner-
gie d’activation.

Soit U I’énergie interne. Soient U, 4+5) €t Unp+p) I’ €nergie
interne moyenne des réactifs et des produits correspondants de
la réaction.

Soit Uy, la réserve d’énergie minimale que doivent posse-
der les molécules pour que leurs rencontres aboutissent a une
interaction chimique (fig. 10 q, b).

a) S1 U+ est supérieur a Uy pip), la réaction est exo-
thermique et sa variation d’€nergie interne AU, , est négative:

Qv,r - AUm,r = Um(D+P) — Um(A+B) < 0,

ou O, est la chaleur de la réaction directe a V, T = const. C’est
le cas de la transformation représentée sur la fig. 10, a, lu de
gauche a droite.

Pour passer de 1’état I(initial) a 1’état II (final) le systeme
doit franchir le barriere énergétique (Upin — Una+p)),mais se bar-
riere énergétique est I’énergie d’activation de la réaction directe

E. (fig. 43, a, courbe 1).
Pour passer de ’état II a I’état I le systeme doit franchir le
barriere énergetique (Upin — Unp+p)), mais se barriére énergeti-

que est I’énergie d’activation de la réaction inverse E .

Parce que Eu < Es nous avons le cas de la transformation
lu de gauche a droite.
Seules les molécules actives, qui jouissent au moment de la

rencontre de [’excés d’énergie nécessaire (> Ea ) peuvent entrer
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I'etat I1

L
avancement

dela réaction

Fig. 43, a. La définition de I’énergie de ’activation
de la réaction exothermique

en interaction correspondante et franchissent le barriere éner-
gétique.

Alors on peut écrire: AU, = E« — E« <0aV, T'=const.
S1 la réaction donné se déroule a P,T = const nous avons:

AH =E.-E.<0,

ou AH  est la variation d’enthalpie de la réaction(la chaleur de la
réaction).

b) Si Uy+p) est inférieur a U, p+p), 1a réaction est endo-
thermique et sa variation d’énergie interne AU, , est positive:

Qv,r: AUm,r: Um(D+P) - Um(A+B) > Oa
ou 0O, est la chaleur de la réaction inverse a V, T = const. C’est

le cas de la transformation représentée sur la fig. 43, b, lu de

droite a gauche parce que E. > E..
Seules les molécules actives, qui jouissent au moment de la

rencontre de [’exces d’énergie nécessaire (> Ea ) peuvent entrer
en interaction correspondante et franchissent le barriere éner-
gétique.
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Fig. 43, b. La définition de I’énergie de ’activation
de la réaction endothermique

Alors on peut écrire:

AUy, =0,,= Ea — Ea >0aV, T=const.

Si la réaction donné se déroule a P, T = const nous avons
pour le cas de la transformation lu de droite a gauche:

AHr_: Ea — Ea >0,0fl AHr

est la variation d’enthalpie de la réaction (la chaleur de la réac-
tion).

Plus la valeur de [’énergie d’activation E, est grande, plus
lentement se déroule la réaction a une température donnée.

La diminution de 1’énergie d’activation (par exemple, 1’in-
troduction des catalyseurs (fig. 43, a, courbe 2)) provoque I’aug-
mentation de la vitesse du processus.

L’énergie d’activation ralentit ou fait pratiquement impos-
sible de nombreuses réactions, qui pourraient avoir lieu du point
de vue de la thermodynamique. C’est une propri¢té importante
du processus chimique.
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Partie 2
CHIMIE COLLOIDALE

NOTIONS GENERALES

Maintenant nous commengons a ¢tudier un nouveau cours.
Ce cours s’appelle chimie colloidale. Qu’est-ce que la chimie
colloidale? Elle ¢tudie les systemes microhetérogenes et disper-
sés qui sont instables du point de vue de la thermodynamique.

Avant de parler de la chimie colloidale, nous nous rappe-
lons quelques notions, que vous avez €tudiées dans le cours de
chimie physique.

Qu’est-ce qu’on appelle «systéme», «systeme homogéney,
«systeme hétérogeéne», «phase»? Ces notions sont tres simples,
mais elles sont tres utiles et trés nécessaires pour apprendre la
chimie colloidale. D’abord notez la notion de la phase.

On appelle phase la partie d’un systeme dans laquelle:

a) la composition

b) les propriétés physiques sont

c) les propriétés chimiques identiques

d) et qui est séparce du reste du systeme par I’interface.

L’interface s’appelle la surface de séparation.

La phase peut étre compacte (le morceau de craie ou de su-
cre) et pulvérisée (poudre médicinale, poudre dentifrice). Un
systeme, qui n’a pas de surface de séparation entre ses différen-
tes parties s’appelle homogéne. Le systeme s’appelle hétéro-
gene, s’1l possede de telles surfaces.

Soit N, le nombre de phases. Si N,;, = 1, nous avons le sys-
teme homogene.

Par exemple: 1a solution de HCI (fig. 1).

Si N, > 2, nous avons le systeme hétérogene.

Par exemple: la craie dans ’eau. Quelles phases avons-
nous? Combien de phases avons-nous? N,;, = 2: la craie, |’eau.

C’est le systeme hétérogeéne, ou N,;, > 2 (fig. 2).
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Fig. 1. Le systtme homogéne  Fig. 2. Le systéme hétérogene

Qu’est-ce qu’on appelle «systémes dispersés»?

Ce sont les systemes dans lesquels une seule substance est
répartie a l’interieur d 'une autre, sous forme de tres petites par-
ticules.

La dimension des particules est 10*-10” m. L’ensemble
des particules fines s’appelle la phase dispersée ou Ph.D. La
substance, qui I’entoure, s’ appelle milieu de dispersion (milieu
dispersant, phase dispersante) ou M.D.

Soit D la dispersité. Unite de mesure [m ']. Soit a la gran-
deur méme de la particule. D détermine le degré de pulvérisation
de la substance de la phase dispersée.

D=1/a.

Pour les systémes dispersées la dispersité change de 10* a
10” m.

La designation des systemes dispersés est Ph.D./M.D, ou le
trait désigne la surface de séparation. Ainsi les systemes disper-
sés ont deux signes:

1) Heétérogeénité (Nyy, > 2);

2) Dispersité (de 10 a 10°m™).

Si la dimension des particules est plus grande que 107m,
alors ce sont des systémes grossiers.

Si la dimension des particules est plus petite que 10°m, al-
ors le systeme s’ appelle une solution vraie ou un systéme molé-
culairement dispersé.

Par exemple:

1) C’est un récipient. Ici il y a une solution vraie.

Ce Hiz Og, c’est un soluté; H,O, c’est un solvant; Soit a la
dimension de la molécule.

Nous avons a ~ 5 * 107 m.

C’est un systeme homogene a une phase: N, = 1 (fig. 3).
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H,O

Fig. 3. Le systeme moléculairement dispersé

2) Ici 1l y a le sable de riviere dans 1’eau.
Combien de phases y a-t-i1? Quel systéme avons-nous?
N,y = 2; C’est un systéme hétérogene grossier (fig. 4).

H,O
Si0,, Soit “a” la dimension
de la particule de

SiO, , a~1-107 m

Fig. 4. Le systeme grossier

Iciily a la poudre de CaCO, dans I’eau;

T a des particules de CaCO, égale: 1-10* — 1-10°m
A — HEO, ¢’est un milieu de dispersion; ¢’est un
liquide

CaCQ, c’est une phase dispersee; c’est un
solide

Fig. 5. Le systeme dispersé microhétérogéne

Quel systeme avons-nous? C’est un systeme dispersé mi-
crohétérogene a deux phases.
Il s’appelle suspension ou solide/liquide (S/L) (fig. 5).

4

) Il y a un systeme disperse

o Fe(OH)Jf c’est une phase dispersée; c’est
= un solide

=y H,0O, c’est un milieu de dispersion; c’est un
B liquide

a des particules de Fe (OH), ¢gale: 1- 107 —

1-10°m

Fig. 6. Le systeme ultramicrohétérogéne
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Quel systéme avons-nous? C’est un systeme ultramicrohé-
térogene a deux phases.

Ce systeme s’appelle solution colloidale ou sol (hydrosol)
ou solide/liquide: S/L (fig. 6).

C’est un verre. Ici il y a un systeme disperse

‘ ’)ﬂ/“, H,O est un milieu de dispersion, c’est un

i Ilqu1de
L’hulle est une phase dispersee, ¢’est un
liquide
Soit “a” la dimension des gouttes,
a=1-10*—1-10°m

Fig. 7. L’émulsion directe

Quel systeme avons-nous? C’est le systéme microhétérogene
a deux phases. Ce systeme s’appelle I’émulsion ou plus exacte-

ment [’émulsion directe (de premier genre) ou liquide/liquide
(L/L) ou huile/eau (fig. 7).

L’huile est un milieu de dispersant, ¢’est un

‘ o3 ‘;E liquide
— H,O est une phase dispersée, c’est un liquide.
Ce systeme s’appelle ['émulsion inverse

(de deuxieme genre)
L/ L oueau / huile

Fig. 8. L’émulsion inverse

A présent nous allons étudier les notions suivantes:

a) Soit S, la surface spécifique du volume. S, est la surface
occupée par Iunité de volume [m™];

b) Soit S, la surface spécifique de masse ou la surface oc-
cupée par Iunité de masse [m*- g'].

Par exemple: Considérons une particule spherique. Soit d le
diametre de la sphere[m], r est le rayon de la sphere[m], ppn.p
est la densité de la phase dispersée [gcm™], [kgm™].
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Soit d = 1-10""m, alors dispersité p = % - 2L ,D=1-10"m".
r

Donc, la dispersité est grande, quand la dimension d’une
particule est petite.
Alors nous pouvons écrire:

_ Sep. 7d’ 61 _
a) SV_V ’ SV:1 :E[ml]'
Ph.D - 7Z'd3
. 6 7 -1
Pour notre cas: §, = 107 6-10"[m™]
b) 5, =g = Smo 8 [eg]
Mph.p Voo Penp 4 Ppip
7
Pour notre cas: g = 2621?03 =2,7-10" [m2 g‘l]

La corrélation entre la dispersité et la surface spécifique en
fonction du rayon peut étre présentée sous forme de graphique

(fig. 9).

Sy A
D

o

O

i

O—F - Fmmmmmm - -
O—t--=--f-1-----------------

i

Fig. 9. Corrélation entre la dispersité,
la surface spécifique et le rayon de la particule:
1 — Solution vraie; 2 — Systéme ultramicrohétérogene ou hautement dispersé;
3 — Systéme microhétérogene; 4 — Systéme grossier
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Tracons le graphique: sur I’axe des ordonnées nous avons
Sy, D. Sur ’axe des a bscisses nous avons r. Les courbes S, et D
comme fonctions de r ont I’aspect suivant.

Alors on peut faire la conclusion: plus la dispersité est
grande, plus la surface spécifique est grande.

Ou. plus la dimension d’'une particule est petite, plus la
dispersité et la surface spécifique sont grandes.

PHENOMENES DE SURFACE

Vous avez d€ja appris que les systemes dispersés ont une
grande surface spécifique. C‘est pourquoi des propriétés super-
ficielles deviennent importantes.

Les phénomenes de surface sont liés aux propriétés particu-
lieres des molécules qui se trouvent dans la couche superficielle.

Nous allons ¢€tudier la surface de séparation liquide — gaz
(par exemple, H,O — air).

BO Of‘”

) /fo.? i
“‘”?*\

Fig. 10. L’origine de la tension superficielle
Soient: o — une phase liquide (I’eau); B — une phase gazeuse (I’air);
— la couche superficielle; h — 1’épaisseur de la couche superficielle;
1 — ce sont les molécules du liquide a I’intérieur du liquide;
2 — ce sont les molécules du liquide de la couche superficielle;
3 — ce sont les molécules du liquide dans la phase gazeuse
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Les molécules a 'intérieur du liquide 1 sont entourées par
les molécules identiques. La force d’interaction entre les molé-
cules est la méme dans toutes les directions.

Les molécules du liquide de la couche superficielle 2 ép-
rouvent une attraction plus forte de la part des molécules inter-
nes du liquide que de la part des molécules du gaz.

Par conséquent il y a toujours la force résultante d’inter-
action. Soit R — la force résultante d’interaction. C’est pourquoi
chaque molécule de la couche superficielle a plus d’énergie
qu’une molécule de la région intérieure de la phase. Evidem-
ment cette couche superficielle possede une énergie superfi-
cielle, laquelle est présentée comme

G=0-§ aPetT=const

ou G est I’énergie de Gibbs superficielle, [J];
S est la surface de couche superficielle, [m];
o est I’énergie de Gibbs pour I'unité de surface ou la tension
superficielle, [J/m* ] ou [ N/m].

En général [a tension superficielle est la dérivée partielle de
[’énergie de Gibbs sur la surface de séparation, quand P, T et
composition(n;) des phases sont constantes.

oG
o :( g )P,T,nl-

Plus la tension superficielle est grande, plus la force résul-
tante est grande, plus [’interaction entre deux phases liquide —
gaz est faible.

Quels processus peuvent se produire spontanément dans le
systeme disperse?

Pour les processus, se deroulant spontanément il faut que
dG < 0!

La variation de I’énergie de Gibbs dans ces processus est
¢gale:

dG=d(c-S)=c-dS+S-do .
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Alors:
a) lorsque o est constante (do = 0), seuls les processus ac-

compagneés d’une diminution de la surface de séparation peuvent
étre spontanés: S|, dS <0, par conséquent dG < 0.

Voila pourquoi une goutte d’un liquide tend a prendre la
forme spherique.

Un systeme dispersé diminue son €nergie superficielle de
Gibbs a la diminution spontanée de I’interface. Si ce processus a
lieu dans une solution colloidale ou une suspension, il s’appelle
la coagulation, si ce processus a lieu dans une émulsion, il
s’appelle la coalescence;

b) lorsque S est constante (dS = 0), seuls les processus ac-
compagnés d’une diminution de la tension superficielle peuvent
étre spontanés: 6, do < 0, par conséquent dG < 0.

Ces processus jouent un role trés important pour résoudre
beaucoup de problemes de la chimie colloidale, a savoir: adhé-
sion, mouillage, adsorption, formation du potentiel électrique.

Entre deux phases condensées en contact il y a [’adhésion.

Le travail d’adhésion W4, qui caractérise 1’ interaction en-
tre deux phases, est rapporté a I’unité de surface. L unité de me-

sure de W, 4, est {L}

m
Le travail d’adhésion peut €tre exprimé par I’équation de
Dupré:

Wadh = Gg—l + Gg—s — Gl—s (a)

ou O, —c’est la tension superficielle a la surface de séparation
gaz — liquide;
o, , — c’est la tension superficielle a la surface de séparation
gaz — solide;
0,_, — C’est la tension superficielle a la surface de séparation
liquide — solide.

L’¢équation de Dupré donne lieu a la conclusion suivante:
plus le travail d’adhésion est grand, plus o, . est petite. Par
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conseéquent, [’énergie superficielle de Gibbs diminue a la suite
du travail des forces d’adhésion.
L’interaction entre un liquide et un solide peut €tre facile-

ment déterminée au moyen de [’angle de mouillage (6’), defini
par ’équation de Young:
o, —0,,

cosf = —== (b)
o

g-1

L’angle de mouillage est mesur¢ par I’experience. La posi-
tion de la goutte du liquide sur la surface solide en état d’équi-
libre est présentée ci-dessous (fig. 11).

b)

hqude

RN EENEEE
solide

a) mouillage b) non- mouillage

Fig. 11. Les types différents du mouillage

Etudions cette figure:

a) si I’angle 0 est inférieur a 90 degrés, alors le cos 0 est su-
périeur a zéro.

0 <90°, cos 6 > 0, c’est le mouillage (fig. 11, a).

Dans ce cas la surface solide s’appelle hydrophile et se
mouille bien par I’eau et par les solvants polaires.

Par exemple: Si10,, Al,0O3, CaCOs;. Ce sont les surfaces hy-
drophiles;

b) si I’angle 0 est superieur a 90 degres, alors le cos 0 est in-
feérieur a z¢éro.

0> 90°, cos 6 <0 c’est le non-mouillage (fig. 11, b).

Dans ce cas la surface solide s’appelle hydrophobe, et se
mouille bien par les liquides non-polaires et ne se mouille pas
par ’eau.
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Par exemple: soufre, charbon actif, PbS, suie, ce sont les
surfaces hydrophobes.

L’addition des équations (a) et (b) conduit a I’équation de
Dupré-Young, permettant de déterminer le travail d’adhésion
en fixant expérimentalement le cos 0:

W =0, ,(1+cosb).

Plus I'adhésion est grande, plus le cos 0 est grand, plus le
mouillage est grand.

Notez la notion du terme «adsorptiony.

On appelle adsorption le phenomene qui consiste a concen-
trer les molecules ou les atomes de substances étrangeres a la
surface de séparation des phases.

L'adsorption est un processus spontané, lorsque 1’adsorp-
tion entraine une diminution spontanée de la tension superfi-
cielle et par conséquent, une diminution de I’énergie de Gibbs a
la surface de séparation.

Le corps cedant les particules s’appelle adsorbat (sorbat).

Le corps qui les recoit s’appelle adsorbant (sorbant).

On parle d’adsorption quand [’adsorbat se fixe seulement
sur la surface d’adsorbant.

On peut observer I’adsorption a toute surface de séparation
des phases: liquide — gaz; solide — gaz, liquide — liquide, solide —
solution etc.

Par exemple:

a) s-g: ?:— - P\tlE”r\ b) kg:CsH;)OH - H,0| air
cestun c'estun surface cest u}; adsorbat

adsorbat adsorbant de
(gaz) (solide) separaton

¢)s-l: CH;COOH - H;OI charbon activé
¢’ est un c'est un
adsorbat adsorbant

140



Considérons les régularités du processus d’adsorption a la
surface liquide — air:

a) la tension superficielle d’'un liquide peut étre augmentée
ou diminuée par la présence d’un solute;

b) les corps qui diminuent la tension superficielle d’un sol-
vant sont dits substances tensio-actives ou STA.

La tension superficielle a la surface STA — H,O | air est in-
ferieure a celle a la surface H,O | air (tabl. 1).

Tableau 1

La tension superficielle de certains
liquides sur la surface de séparation:
liquide-gaz (¢t = 20 °C)

Substance | O - 103 ) LZ
m

H,O 72,7
HCOOH 37,6
CH;COOH 27,8
C,Hs;OH 22

CeH 4 18.4

Hg 472

Les STA sont les substances organiques, qui comprennent a
la fois le groupe polaire (-OH;-COOH; -NH,, OSOs;Na) et /a
chaine hydrocarbonée (C4Hyg -; CsHy; -; C17H33 — etc.).

On désigne le groupe polaire comme un rond - O

ou comme ¢a: AAAN
Alors la désignation de molécule de 1'acide acétique (CH:COOH) est J—O&
CH: COOH

et de molécule de I"alcool penty]l (CsHyOH) est 53—
CsHn OH

On désignela chame hvdrocarbonée comme une ligne

Les courbes exprimant la tension superficielle a la surface
de séparation liquide — gaz (ou solution — gaz) en fonction de la
concentration du soluté s’ appellent les isothermes de la tension
superficielle (T = const).
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Tracons le graphique: sur 1’axe des ordonnées nous avons ¢
2 . .
[J/m”], sur ’axe des abscisses nous avons la concentration mo-

laire du soluté C(X) [’”TOZ} (fig. 12).

]
= 2
G (H20) )
| oo H,0)=72,7-10" i (t=20°C)
i
BT | X — o T )
0 LS L .. CX)
T T -." L LI Ll T I ’
180-a

Fig. 12. Les isothermes de la tension superficielle pour solutions aqueuses
la solution de S74 (1); la solution de S71a (2); 1a solution de S71In (3)

Soient 0, (H,0) la tension superficielle du solvant (I'eau),
o, (ST A) la tension superficielle de STA4 a la surface STA4 — gaz (air).

: A :
La grandeur égale a hng(— —AG] a la concentration de S74
c—> c )y

tendant a zéro, s'appelle la tensio — activité ou I’activité super-
ficielle.

Ona lim(— A—O-j > 0 pour STA, ou en bref — do > (0 pour
=0\ Ac ), dc

STA!
La courbe o = f (CST A) a I’aspect suivant (fig. 22, courbe 1).

On désigne la relation (— c;_aj a ’aide de la lettre g, et on
c

do
dc
tivite. Alors g,= -tga = tg (180 — a);

la nomme «gibbs»: g =—

J-m| \ :
ou g, c'est la tensio — ac-
mol
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c) au contraire les corps qui augmentent la tension superfi-
cielle du solvant sont dits substances tensio — inactives ou
STla.

Par exemple: NaCl, Na,SO, et d’autres €lectrolytes.

Ces substances se dissolvent bien dans I'eau. La tensio — ac-
tivite pour STla est inferieure a zéro.

g, = _do <0 pour ST/a!
dc

Lacourbeo = f (C STl ) a I’aspect suivant (fig. 12, courbe 2);

d) les corps qui ne changent pas la tension superficielle
d’une solution sont dits substances tensio — inertes ou STIn.

Par exemple: C12H2,011, C¢H 206, (CH3)2NH etc.
(sucre) (glucose) (urée)

La tensio — activité pour les STIn est égale a zéro.

g, = _do =0 pour ST1n!

dc
Lacourbe 0 = [ (C ST ) a I’aspect suivant (fig. 12, courbe 3).

Il existe une relation empirique entre O et la concentration
de STA qui s’inscrit comme ca:

c=0,-bln(l+a-C) -

c' est I’équation de Chychkovsky,

. . . , J
ou O est la tension superficielle de [’eau, [—2} :
m

o est la tension superficielle de la solution aqueuse de STA, [i}
m
C est la concentration molaire de STA dans la solution, [m_l} :

[

J

a et b sont des constantes empiriques: a [I/mol]; b {—2} :
m

Notez la régle de Duclaw—Traube: Quand la chaine hydro-
carbonée de STA du rang homologique donné augmente d’un
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groupe CH»>- alors la tensio — activité augmente trois et trois et
demie fois:

Sml _3:35,
g

ou n — c’est le nombre de groupes de la chaine.
C’est juste pour les solutions aqueuses de STA4, sin < 12.

Les courbes o = f(Cq,,) pour les acides organiques:

HCOOH (1), CH;COOH (2), C;HsCOOH (3) ont ’aspect sui-
vant (fig. 13).

& A J/m?

Cumo

f.”"

A osTA), [”"’I]

Fig. 13. Les isothermes de la tension superficielle pour
la série homologique des acides organiques

Il est évident, que

do do do
>l - > ou > > ,
( dc l ( dc jz ( dc )1 Sa 7 Baz 7 Sa

tgps; > tgpa > t20.

En conformite¢ de la régle de Duclaw—Traube on peut
écrire:
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84 ga g
»CH,;COOH »C,H;COOH 4,C,H;COOH
———=3+35, 22 =3=+35 ¢t Cale ~9.

ga’HCOOH gasCH3COOH gaaHCOOH

Adsorption sur la surface de séparation liquide—gaz,
solide—gaz, liquide-solide

On désigne par ' I’exces d’une substance adsorbée dans la
couche superficielle. La grandeur d’adsorption s’exprime par le
nombre de moles d’adsorbat capté par 1’unité de surface ou par
I’unité de masse de I’adsorbat.

Alors I"est égale a

arT=2 [mol/m*] et T = i [mol/g],
S m

ou n — ¢’est le nombre de moles d’adsorbat, [mol];
S — ¢’est la surface d’adsorbant, [m?];
m — ¢’est la masse d’adsorbant, [g].

Soient Cy la concentration initiale d’adsorbat (du soluté),
[mol/l], Ce¢,; la concentration équilibrée d’adsorbat [mol/l], V' le
volume de la solution de la substance dissoute, [].

Alors

n= (CO - Céq) 'Vsol

_ (CO - Céq) ) Vsol

et [’ [ mol/rnz],

= (Co 'Céq)’Vs
m
La concentration ou la pression (pour 1’adsorbat gazeux) in-

flue sur I’adsorption.
Les relations: I'= f(Cy,, )T = f (Pgaz) a T = const s’appel-

lent isothermes d’adsorption et ces relations ont 1’aspect suivant
(fig. 14).

ol

[mol/g].
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4 I'. mol'm? T = const

C(X)sy, mol/l

2

Fig. 14. L’isotherme d’adsorption de STA (1) et de STla (2)
sur la surface de séparation liquide — gaz:
a — c’est le domaine de petites concentrations des substances dissoutes;
b — ¢’est le domaine des concentrations moyennes des substances dissoutes;
¢ — c¢’est le domaine de grandes concentrations (le domaine de saturation)

Voila le graphique: sur I’axe des ordonnées nous avons I’
[mol/mz], sur I’axe des abscisses nous avons C(X)¢q [mol/1].

Cet aspect de la courbe correspond a la courbe recue expé-
rimentalement.

I. Le processus d’adsorption dans la couche superficielle
d’une solution est régi quantitativement par 1’équation de Gibbs
(1878), ¢tablie en raison de thermodynamique. L’équation de
I’isotherme de I’adsorption de Gibbs peut s’¢crire sous forme
suivante:

C .dG

-~ RT dC’

ou /" est I’adsorption, [mol/mz];

R est la constante universelle du gaz; R = 8,314 —;
mol - K

T est la température, K;
C est la concentration de soluté, [mol/1];
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do o : :
—— est la variation de la tension superficielle de la solu-

tion a la variation de la concentration du corps dissous.
On peut écrire autrement:

C do

[=— g ol g=-—22
oy GO0 8= o

présente 1’activité superficielle.

L’équation de Gibbs montre bien, qu’un soluté est d’autant
plus tensio-actif que son adsorption /' est plus grande. Cette
¢quation donne lieu aussi aux conclusions suivantes:

1. Si la tension superficielle diminue lors de 1’augmentation
de la concentration de la solution d’une substance dissoute,

c’est-a-dire quand Z—g <0etg,>0,0naalors: I'> 0 (c’est le

cas de la dissolution de S7A4). Cela signifie que dans ce cas les
molécules d’une substance dissoute s’accumulent essentielle-
ment dans la couche superficielle de la solution.

C’est adsorption positive (fig. 14, courbe 1).

2. Si la tension grandit lors de I’augmentation de la concen-
tration de la solution d’une substance dissoute, c’est-a-dire

quand fl—g >0etg,<0,onaalors: I'<0 (c’est le cas de la dis-

solution de STla). Cela signifie que dans ce cas les molécules
d’une substance dissoute se retiennent a 1’intérieur de la solu-
tion.

C’est ’adsorption négative (fig. 14, courbe 2).

3. Si —Z—g =0etg,=0,onaalors: I'=0(c’est le cas de la

dissolution de ST1n).

L’¢équation de I’isotherme de 1’adsorption de Gibbs est uni-
verselle. Elle peut étre appliquée pour toute surface de sépara-
tion: liquide — liquide, liquide — solide, gaz — solide.

II. L’adsorption a partir des solutions extrémement diluées
(fig. 14, le domaine a) obé¢it a la loi de Henry:
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I'=K-Coul' =K-P,

ou K est la constante de Henry, P est la pression partielle du gaz
(st le gaz est adsorbat).

III. L’expression analytique de I’1sotherme monomoléculaire
d’adsorption est I’équation de Langmuir pour le domaine de
moyennes et grandes concentrations (fig. 14, les domaines b et ¢).

KC,

¢q

© 1+KC,

c’est I’équation de I’isotherme d’adsorption de Langmuir,

ot I ¢’est ’adsorption limite [mol/m?];

K — c’est la constante caractérisant [’affinité de la substance
adsorbée pour [’adsorbant.

Elle s’appelle Pactivité adsorptionnelle ou la constante de
I’équilibre adsorptionnel. Cette constante ¢gale la relation de la
constante de vitesse d’une réaction directe (c’est-a-dire, d’ad-
sorbsion) envers la constante de vitesse d’une réaction inverse
K
(c’est-a-dire, de desorbtion): K = —.

K

C¢q c’est la concentration d’équilibre de la solution [mol/l].

On peut tirer une conclusion importante: 1’adsorption dé-
pend de la concentration de 1’adsorbat.On peut considérer deux
cas:

1) dans le domaine de petites concentrations, quand le pro-
duit KC¢;, << 1, 0on a: I'= 1, K C4, (on peut négliger la valeur de
KCy¢, dans le dénominateur de 1’équation de Langmuir).

C’est le domaine a (fig. 14).

2)dans le domaine de grandes concentrations, quand
KCs¢;>> 1, 0n a: I'= I, c’est-a-dire I’adsorption s’approche du
limite (on peut négliger une unit¢ dans le dénominateur de
I’équation de Langmuir). C’est le domaine ¢ (fig. 14).

On peut déterminer expérimentalement les constantes /3,
et K.
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Ecrivons I’équation de Langmuir sous forme suivante:

11 1+KCéq
I I, KC,

eq

alors

L, |
r. I'K C

1
r

Cette équation est linéaire.

: , 1
Tragons le graphique: sur I’axe des ordonnées nous avons -

[m?/mol], sur I’axe des abscisses nous avons ol [ I/mol] (fig. 15).

,

eq

¥ *

mol

&

i




En conformité de I’équation ci-dessus le tracé 04 est égal a

FL et tga (la tangente de ’angle a de pente de la droite) est

0

1
. I tga '

Etudions le phénomeéne d’orientation superficielle des mo-
lécules de substances tensio-actives (S74). Vous avez de¢ja ap-
pris que ces molécules comprennent a la fois un groupe polaire
(c’est un rond O) et une chaine hydrocarbonée (c’est une ligne

polygonale comme ¢a /\/\/\) non-polaire.
Par exemple: la molécule de 1’alcool pentyl (CsH;;OH)

peut étre dessinée comme ¢ca: ANA/N\NO .

Une certaine orientation réguliere de molécules asymétri-
ques peut provoquer une diminution de la tension superficielle.
Ainsi, dans un solvant polaire, tel que I’eau, les molécules de la
couche superficielle tendent a se disposer régulierement. Leur
extrémités polaires sont dirigées vers I’intérieur du solvant po-
laire, tandis que leur extrémités non polaires se disposent du co-
te de I’air (fig. 16).

STA
| L’ air

xx.xxxxxxxxxxxxx\x{xxxxxxxxh‘n__ C 3 25t ]-E- SUIfE-CE' r—-.!m s e l’_) (’r\_"'_
i 00 O

de séparation O

¢gale a , alors K =

L eau

L’eau OJ __EJ

a} Csra=0 h) Cgraest pEﬁlE
Lair [ ( L air Ll 1L
L’ean O OO U 1. ean AT

Sg
c) CsTa est movenne d) CsTa est grande

Fig. 16. Schéma de la formation de la couche monomoléculaire
par Langmuir
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On examine:

1) quand la concentration de la solution aqueuse de S74 est
petite, les molécules s’installent de cette fagon (fig. 16, b).

L’agitation thermique des molécules s’oppose a la disposi-
tion completement ordonnée. C’est le domaine a de fig. 14;

2) quand la concentration de la solution aqueuse de STA
augmente, la concentration des molécules de la couche superfi-
cielle grandit. La distance entre les molécules se réduit et leur
disposition peut étre plus ordonnée (fig. 16, ¢). C’est le domai-
ne b de fig 14.

3) si nous continuons d’augmenter la concentration des mo-
lécules de la couche superficielle, elles peuvent former une cou-
che monomoléculaire, dans laquelle les molécules seront régu-
licrement orientées (fig. 16, d). Cette couche monomoléculaire
s’appelle «peigne» de Langmuir. C’est le domaine ¢ de fig 14.

Soit S la surface de la couche monomoléculaire et S égal
1 m*.

So est la surface occupée par une molécule de STA dans la
couche monomoléculaire, [m?].

o est I’épaisseur de la couche monomoléculaire, [m].

p est la densité de STA, [g/rn3].

M est la masse molaire de STA, [g/mol].

I, est le nombre de moles par m* de la couche monomolé-
culaire; I',, - N, est le nombre maximum de molécules par m* de
la couche monomoléculaire, ou Ny est le nombre d’ Avogadro.

Alors S, = ;

I',N,

La valeur de Sy est égale a 20-107°° m” pour les acides gras
et 22-107°° pour les alcools.

On peut écrire, que: 0 - Sy est le volume d’une molécule de
STA de la couche superficielle.

N,y -Sp- 0 est le volume d’une mole de ST4 de la couche su-
perficielle.

p Ny Sy 0 estlamasse d’une mole de STA.

P Na»So+ 0= mimote s74= Msr4.
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M

D’ou nous avons o = —>H4

PN S,

MSTAFOO )
o,

Pour ’alcool pentyl (CsH;;0H) nous avons 6 =~ 2 - 107m.
Et maintenant revenons a [’equation de Chichkovsky:

On peut €crire autrement o =

oc=0op—b-In(l +a-C(C),

ou b et a sont les constantes empiriques.
Quel est leur sens physique? La combinaison des équations
de Gibbs et de Langmuir conduit a I’équation de Chichkovsky.

Notez:
__C do_, _KC
~ RT dC " 1+KC’
Alors
IK-dC-RT
do=— :
1+ KC
Rappelons-nous que
K -dx=d(1+Kx) et d(l;Kx)zdln(lnLKx).
(1+ Kx)
Alors
[do=-T, -RTjM =TI RT[dIn(l+ KC).
oo 0 (1 + KC) 0

Faisons I’intégration et obtenons:

o =09—1-RTIn(1 + KC).
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Maiso =0, —bIn(l+a-c) — ¢ est I’équation de Chich-
kovsky.

Alors b = I',RT, c’est a-dire b est la constante caractérisant
la série homologique donnée.

En régle générale b~ 0,2 J/m”.

Alors a = K, c’est a-dire a est la constante d’activité ad-
sorptionnelle et elle dépend de la longueur de la chaine hydro-
carbonée.

Le calcul de I’adsorption des gaz et des substances dissou-

tes sur des solides s’effectue a 1’aide de I’équation empirique
de Freundlich:

r=Kp-P"oul'=Kp-C",
ou P — c’est la pression d’équilibre d’un gaz;
C — c’est la concentration d’equilibre d’une substance dissoute;

Kret 1/n — ce sont les constantes de 1’équation de Freundlich.

La forme graphique de cette équation a 1’aspect suivant
(fig. 17).

[,mol'g

_______

a P. Pa

-

Fig. 17. L’isotherme d’adsorption de Freundlich

On peut analyser 1’équation donnee et faire quelques con-
clusions:

.\ 1
— premierement: st — = 1, alors I'= Kr- P et nous avons la

n
droite (a) du graphique;
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— deuxiémement: si L = 0, alors "= KF et nous avons le pa-

n

lier droit (c) du graphique. D’habitude 0,2 Sl <0,7.
n

On peut déterminer expérimentalement les constantes Ky et

1 On écrit I’équation de Freundlich sous forme suivante:
n

lel" = 1gKr+ L1gC.
n

Cette €quation est lin€aire et a I’aspect suivant (fig. 18).

lgT

Fig. 18. La forme linéaire de I’équation de Freundlich

Le cas de I’adsorption polymoléculaire des gaz sur les soli-
des demande ’application de I’équation de BET (Brounauer,
Emett, Teller):

K, -P/P
“(1-pP/P)1+(K,, -1)P/P]

ou /', est I’adsorption limite;

P est la pression d’un gaz dans le systéme;

P est la pression saturée a la température de 1’expérience;
K . estla constante caractérisant 1’énergie d’adsorption.

ads
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La forme graphique de cette équation a I’aspect suivant
(fig. 19).

T 4
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Fig. 19. L’isotherme de I’adsorption polymoléculaire par BET

Les équations de Gibbs, d’Henry, de Langmuir et de Chich-
kovsky permettent de déterminer:

— ’adsorption des STA aux interfaces «liquide—air», «li-
quide—solide;

— I’épaisseur, les dimensions lin€aires des molécules des
STA et ’adsorption limite de la monocouche;

— les propriétes des couches superficielles;

— la surface spécifique de 1’adsorbant.

L’équation de BET permet de déterminer la surface spécifi-
que d’un adsorbant, la porosité et les dimensions des pores des
adsorbants microporeux.

ETAT COLLOIDAL
Classification des systémes dispersés
Nous continuons a étudier les systemes dispersés. Vous
avez dé¢ja appris que les systemes dispersés sont hétérogenes,
notamment biphasiques et composés de phase dispersée et de

milileu dispersant.
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Il y a beaucoup de classifications des systémes disperses.
Considérons les types géneraux de ces systemes.

1. Classification suivant la dimension des particules de
la phase dispersée. Si la phase dispersée comprend les particu-
les de différentes dimensions, le systeme colloidale s’appelle le
systeme polydispersé, dans le cas contraire — le systeme mono-
dispersé.

2. Classification d’apres I’état d’agrégation. D’apres 1°¢tat
d’agrégation du milieu dispersant et de la phase dispersée on
classe les systemes dispersés de facon suivante (le tabl. 2).

Tableau 2

Classification des systémes dispersés

M. D. PL.D. Ph.D./ | Noms, dimensions des particules,
M.D. exemples
Gaz G-G | Systémes homogenes
. _ S 10
G Liquide L/G ’ Brouillard, r 170 10
(gaz) Airo— nuag,e n; _
Solide 3G | 5° F.l%mee, pous- | r= 170 —-10
siére m
Emul-
sions 104 1o
Gaz G/L | gazeu | Mousse a 160m 10
ses
L oA
(liquide) | Liquide | LL | E™ | Lait crome | 7710 10
sions m
. Sols r=10"-10
Solide S/L (Solutions colloidales) ’m
. . r=10"-10
Solide S/L | Suspensions 6 m
, . — 4 1
Gaz G/S Ponce, eboplte, r= 150 10
mousse solide m
S Liquide L/S | Perle, mercure dans paraffine
(solide) Fonte, pier-
Solide S/S | Sol solide res précieu-
ses
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On nomme hydrosols les systémes colloidaux dont le mi-
lieu dispersant est I’eau.

On nomme organosols les systemes colloidaux dont le mi-
lieu dispersant est un liquide organique.

3. Classification selon la solvatation. On peut classer aussi
les systemes dispersés suivant les interactions entre le milieu
dispersant et la phase dispersée.

Les interactions sont caractérisées par la tension superfi-
cielle a la surface interface o;,, ou les indices 1 et 2 sont les
noms de phases (par exemple, 4.1, 615, 61.1).Selon la théorie con-
temporaine de Rebinder les systemes se divisent en systéemes
lyophiles et lyophobes d’apres la grandeur de la tension super-
ficielle interfaciale 61 5.

On appelle le systéme lyophile les systemes dispersés dans
lesquels les particules colloidales s’attachent trés fortement avec les
molécules du milieu dispersant — c’est la solvatation. Pour ces sys-
témes, selon Rebinder, la condition de I’existence est 61,2 < Guin €t

_ T
Omin — y'KB_z’

ou o, est une grandeur limite, qui caractérise 1’énergie cinéti-
que moyenne du mouvement thermique des particules disper-
sées;

vy est le coefficient sans dimensions (y = 10).

K3 est la constante de Boltzman.

r est le rayon des particules dispersees.

612~ 107 Jim* a T=1300 K.

Ces systemes sont obtenus spontanément. Ils ont la stabilité
thermodynamique. Ces systemes s appellent hydrophiles, si
[’eau est le milieu dispersant.

Par exemple, les systemes dispersés qui sont composes de
substance tensio-active (par exemple, C;7H33COONa) et d’eau
ou de polymere dissous dans 1’eau (par exemple, albumine) sont
les systemes lyophiles (ou hydrophiles).
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Maintenant nous ne parlerons pas de ces systémes. Dans le
cas oppose, ¢ est-a-dire, lorsque les particules ne possedent pas
de liaisons considerables avec les molécules du milieu disper-
sant, nous avons le systeme lyophobe(ou hydrophobe).

Pour ces systémes, selon Rebinder, la condition de 1’exis-
tence est 612> Opin.

Les systemes dispersés lyophobes ont une grande valeur de
01,2.

On peut obtenir ces systemes a l’aide de la synthese, quand
le systeme a un stabilisateur.

Par exemple: hydrosols de Agl, de As;S;, de SiO,, de
Fe(OH)s, émulsions huile/eau et eau/huile — ce sont des systemes
dispersés hydrophobes. Ces systémes nous intéressent le plus.

Stabilité des systémes dispersés lyophobes

On voudrait attirer votre attention a deux notions: la stabili-
té d’agrégation et la stabilité cinétique.

Ne confondez pas ces notions!

Les systemes dispersé€s lyophobes peuvent avoir la stabilité
d’agrégation et la stabilité cinétique (fig. 20).

—t— MD—F

: ‘:i . PhD__" * 1-‘ * e
" .'l -:""—P- Ha__ ] -

3}'+:..‘,' b) "p;-..

Ph.D.( huile)
:’ l'enmulsion concentree

[ ]
¢ . l-émulsion trés dinée
"

Fig. 20. La stabilité des systémes dispersés liophobes:
a) sol de Fe(OH);, r~1-10%m; b) sol d’Ag,r<1-10°m;
¢) émulsion directe (huileleau), 7~ 1 - 10°m
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La stabilite d’agrégation exprime la faculté d’un systeme
dispersé de conserver son degré de dispersion.

Par exemple: Soit un sol Fe(OH)s; avec un stabilisateur. Ce
systeme détient la stabilit¢ d’agrégation et la stabilité cinétique
(fig. 20, a).

On appelle instabilité agrégative d’un systeme dispersé la
tendance de ces particules de se coller.

Ce phénomene s’accompagne de la réduction de 1’interface
et de la diminution de 1’énergie superficielle: dG = ¢-dS < 0 en
résultat de la coagulation.

La stabilité cinétique est la stabilité par rapport a la gravi-
tation. C’est propre aux systemes disperses, qui ont les dimen-
sions des particules de 107-10m, c’est-a-dire, les systémes ul-
tramicrohétérogenes.

Le phénomene de la sédimentation et la chute des particules
de la phase dispersée s’observent dans les particules de 10*-10°m.
Ces systemes s’ appellent cinétiqguement instables.

La stabilité cinétique dépend de la nature du milieu disper-
sant et de la phase dispersée (par exemple, de leur densité) et de
la dimension des particules.

La stabilité cinétique et la stabilite d’agrégation sont liées
entre elles.

Par exemple: Soit un sol d’Ag. S’1l a la dimension des par-
ticules inférieure a 10°m, il y a la stabilité cinétique. Mais ce sol
n’a pas la stabilité d’agrégation, les particules se collent, leur
dimension augmente et elles perdent leur stabilité¢ cinétique.
Donc, elles se precipitent (fig. 20, b).

Les systémes dispersé€s peuvent avoir la stabilité d’agréga-
tion et en méme temps ils ne peuvent pas avoir la stabilité ciné-
tique.

Par exemple: Une émulsion directe huile/eau. Les gouttes
d’émulsion ne se collent pas pendant un certain temps, donc,
elles possedent la stabilité¢ d’agrégation. Mais les gouttes d’huile
¢mergent, donc, elles ne possedent pas la stabilité cinétique
(fig. 20, ¢).
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Propriétés moléculairo-cinétiques des systemes disperseés

Nous considérons en bref 4 propriétés moléculairo-cinéti-
ques:

1) la diffusion;

2) le mouvement brownien;

3) la pression osmotique;

4) la sédimentation.

1. La diffusion. La diffusion dans les systemes dispersés est
un processus spontané, qui conduit a une répartition uniforme
de la phase dispersée dans tout le volume du milieu dispersant.

La vitesse de diffusion dans le systeme dispersé est plu-
sieurs fois plus petite que dans les solutions vraies. Pourquoi?

Soit D le coefficient de diffusion. Einstein a établi (1905) que

RT 1 K T

D: = B N
N, 6xn-r 6zn-r

ou 7 est le coefficient de viscosité du milieu dispersant,;

r est le rayon d’une particule, K, = S =1,38-107% % — c’est

A
la constante de Boltzmann.

On peut conclure que le coefficient de diffusion et, par con-
sequent, la vitesse de diffusion diminuent a [’augmentation de la
viscosite du milieu et de la dimension des particules.

Cette equation explique, pourquot la diffusion dans les sys-
temes dispersés est plus petite que la diffusion dans les solutions
vraies (la dimension de la molécule, de 1’ion égale ~ 2+4-10"m).

2. Le mouvement brownien. Le mouvement brownien est
[’agitation thermique de trés fines particules (r = 10°—10"m).

Etudions ce phénomene. Nous savons que les molécules du
solvant sont en agitation thermique chaotique. Les particules
dispersées subissent des chocs de ces molécules et les impul-
sions dans une certaine direction sont prédominantes (fig. 21).
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La force resultante B

Lez chocs des molecules
du solvant

Fig. 21. Comportement d’une particule du pollen de la fleur,
r=10°-10° m

C’est pourquoi la particule colloidale se trouve en mouve-
ment désordonne.

Ce mouvement désordonné des particules de poudre de
fleur a été observé par Brown, botaniste anglais, en 1828.

La théorie du mouvement brownien a été crée par Einstein
et par Smolukhovsky en 1905-1906.

On peut représenter le chemin des particules (fig. 22) de fa-
con suivante: le déplacement des particules colloidales est carac-

térisé par Ax’ ou Ax est I’écart moyen quadratique.

VA

-

Fig. 22. Les positions successifs d’une particule colloidale
au mouvement brownien

Soit x; une projection du déplacement d’une particule sur
I’axe d’abscisses.
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Alors écrivez:

—2 X}, +Xi+ X3, + X
Ax = 3 3 5 ,

n
ou z est le nombre de mesures (ici n = 4).

Alors

N, 3zn-r

=2D-t-

I’équation d’ Einstein — Smolukhovsky,
ou D — c’est le coefficient de diffusion et

D:RT- [ KBT.
N, b6zn-r 6mn-r

Donc,

A_xz:Q’KB'T't:KB.T't etA_xz KB°T‘Z‘.
67zn-r 3zn-r 3zn-r

La théorie d’ Einstein — Smolukhovsky a €té confirmée ex-
périmentalement par Perrin et pour la premiere fois le nombre
d‘Avogadro a été détermine:

N, =N, = 6025107 mol ™,

52-37[77-1"

3. Pression osmotique dans les solutions colloidales. Le
phénomene de passage spontane du solvant dans la solution
dont il est séparé par une membrane semi-perméable s appelle
osmose.
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Il joue un role tres important dans la vie des animaux et des
végeétaux.

Imaginons deux récipients disposés 1’un dans 1’autre (fig. 23).
Le récipient inté€rieur est constitu¢ d’une maticre perméable au
solvant, mais impermeéable a la substance dissoute. Remplissons
d’eau le récipient exteérieur et le récipient intérieur d’une solu-
tion colloidale aqueuse. L’eau passera du récipient extérieur
dans le récipient intérieur et le niveau de 1’eau montera dans le
tube. En méme temps la pression hydrostatique (7;s) empéche
I’eau de monter dans le tube.

La zolution colloidale

] La membrane zermi-penmeable

Lean

Fig. 23. Le schéma de I’osmometre

La pression hydrostatique, a laquelle [’'osmose s’ arréte et
[’equilibre survient, s 'appelle la pression osmotique. Soit 7.

En I’équilibre mys=h - p - g = m,s, ou h est la hauteur du li-
quide dans le capillaire [m]; p est sa densite [kg/m’]; g = 9,8 m/s”.

Les données expérimentales montrent que dans des solu-
tions suffisamment diluées la pression osmotique 7, est direc-
tement proportionnelle a la concentration du corps dissous
(mol/l) et a la température absolue: 7, = C(X) - R - T c’est I’équ-
ation de Van’t-Hoff pour la pression osmotique dans la solu-
tion vraie.

Soit C,, la concentration de masse [g/l] de la substance dis-

soute: C, = m(X)’ ou V_, estle volume de solution.
sol.
. C
M X)=—%4~+
ais C(x) M (X)



m

M(X)
électrolytes. M (X)=m
cule du soluté, ainsi nous avons:

Alors 7, = RT — pour les solutions vraies non-

N ,, ou my, est la masse de molé-

mol

C, R C
n . = .Tetrm, =—2K,T.

mmol NA mmol

oS

Il est évident que la nature du soluté et du solvant n’a pas
d’influence sur la pression osmotique.
Pour les solutions colloidales nous écrivons cette équation ainsi:

T :C’" K,T,

os
m part

ou M.+ est la masse de particule de la substance dispersée. Soit
C, le nombre de particules de la substance dispersée dans
[’unité du volume ou la concentration partielle de la phase dis-
persée.

C M oha
Alors C, = —2=—&= |
m part m part I/sol .

Alors g = CLBpT — c’est I’équation de Van’t-Hoff pour

les systemes dispersés.
Pour les particules sphériques du rayon r on peut €crire que

. 4 :
M =V s, * P> OO Vopart = Emﬁ est le volume de particule
de la phase dispersée.
Donc,
— C,K,T _ M, q KT
os - 4
" par Vsal(pph.d. S ”3j
3
Conclusion:

1) plus le rayon d’une particule est grand, plus la pression
osmotique est petite;
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2) la pression osmotique est inversement proportionnelle au

cube de rayon d’une particule:

3
r

3 .
]"19

T

os.1

7Z—0s,2
3) la pression osmotique dans les solutions colloidales est
beacoup plus petite, que la pression osmotique dans les solutions
vraies, parce que la dimension des particules colloidales est
beaucoup plus grande (=10 m), que celle du soluté (=107 m).

4. Sédimentation des systémes dispersés. Analyse sédi-
mentaire des suspensions. La sédimentation est le processus de
[’abaissement ou de |'émergence des particules de la phase dis-
persée sous [’action de la force de gravitation.

La vitesse de la seédimentation est directement proportion-
nelle a la dimension des particules et inversement proportion-
nelle a la viscosité du milieu dispersant:

= 2r2.(pph.d _pm.d).g B

9

c’est I’équation de Stocks, ou
Vea est la vitesse de la sedimentation, [m/s];
r est le rayon de la particule, [m];
Ppha st la densité de la phase dispersée, [kg/m’];
pm.a st la densité du milieu dispersant, [kg/m’];
n est la viscosité du milieu dispersant, [Pa-s];
g est laccélération de la gravitation (g = 9,8 m/s°).

a) ST Pphd > Pma alors la particule se précipite. C’est la sé-
dimentation «positivey.

b) i ppn.a < pm.a alors la particule émerge. C’est la sédimen-
tation «négative.

C) Si Ppha = Pma alors Va = 0. Nous avons [’équilibre de
sedimentation.

L’étude quantitative du phénomene de seédimentation per-
met de rassembler les renseignements importants sur la dimen-
sion des particules.
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On utilise ’analyse sédimentaire pour la décision de ce
probleme. L’analyse sédimentaire consiste a mesurer la vitesse
de sédimentation des particules suspendues dans une phase dis-
persante et est base€e sur I'utilisation du s€dimentometre (la ba-
lance de torsion) (fig. 24).

>

",

1 —c’est le cylindre en verre
2 —la suspension étdiée

3 —le platean

4 —le crochet

5 —la balance de torsion

Fig. 24. Le schéma du sédimentométre

Pour la préparation d’une suspension on melange une
masse déterminée de la poudre d’une substance avec de 1’eau.
Ensuite on verse le mélange obtenu dans un cylindre en verre.
Avant ’expérience on agite la suspension a I’aide d’une ba-
guette en verre et on plonge le plus vite possible le plateau pen-
du au crochet. On met le chronometre en marche et on mesure la
masse croissante du plateau a 1’aide de la balance de torsion.

La courbe sédimentaire a 1’aspect suivant (fig. 25).

m, g

g

-

t. min

Fig. 25. La cinétique de la sédimentation des systémes mono- (1, 2)
et poly- (3) dispersés ; r; <r,

Le maximum de la courbe différentielle (fig. 26) corres-
pond a la dimension la plus probable des particules dans le sys-
téme a étudier (7, , — le rayon le plus probable).
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>
Vmin . ¥y, Viax r

Fig. 26. Courbe différentielle de distribution:
1 — c’est le systeme monodisperse; 2 — c’est systeme polydispersé

On peut aussi déterminer le rayon minimum (7,;,) et le
rayon maximum (7,,.,) des particules.

La forme de la courbe différentielle obtenue peut étre assez
différente en fonction du degré de dispersion de la poudre étudiée.

Obtention des systémes colloidaux lyophobes

On peut obtenir un systeme disperse lyophobe stable quand:

1) la phase dispersée est pratiquement insoluble dans le mi-
lieu dispersant,

2) la phase disgyersée est broyée jusqu’aux particules de
dimensions 107°—10 m;

3) un stabilisant se trouve dans le systeme dispersé (un
electrolyte ou un corps tensio-actif).

Le stabilisant assure la stabilité agregative du systeme dis-
persé.

On distingue deux méthodes de préparation des systémes
dispersés:

1) par dispersion;

2) par condensation.

La dispersion et la condensation des corps peuvent étre ré-
alisées par différents procedes.

Pour la dispersion on peut employer les procédés mécani-
ques, ¢lectriques, chimiques et ultra-sonores.
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La condensation s’opere en remplagant le solvant, en re-
froidissant la vapeur, par voie chimique.

Meéthodes de préparation des systemes dispersés. Les me-
thodes de préparation des systemes colloidaux par voie chimique
s’effectuent a I’aide des réactions diverses de la formation des
corps difficilement solubles. Ce sont les réactions d’hydrolyse, de
réduction, d’oxydation et d’échange double qui sont utilisées.

Par exemple:

1) On peut obtenir le systeme colloidal d’hydroxyde de fer
par I’hydrolyse du chlorure de fer d’apres le schéma:

100 °c
FeCl; + 3H,O < Fe(OH); + 3HCI
sol

2) On peut préparer 1’hydrosol d’or en réduisant ’aurate de
potassium KAuO, par le formaldéhyde (H,CO) en présence de
carbonate de potassium:

KALIOQ + HQCO + K2C03 — Au + KHCO3 + HCOOK + HQO.
sol

3) On sait aussi que de nombreux corps insolubles peuvent
se disperser par addition d’une petite quantité d’¢lectrolyte ou
d’une substance tensio-active.

Ainsi, le précipité de Fe(OH);, obtenu recemment, se pep-
tise en présence de faibles quantités de FeCls;. Ce processus est
dit peptisation.

Constitution d’une particule du sol

Une particule du sol, appelée micelle, comprend trois par-
ties essentielles:

a) agrégat,

b) couche d’adsorption et

c) couche de diffusion.
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1. L’agrégat est un petit cristal composé d’'un nombre
d’atomes ou de molécules.

Par exemple: 1’agregat de la micelle d’hydrosol d’au com-
prend m atomes d'or (ou mau), celui d'hydrosol d'hydroxyde de
fer se compose de molecules de Fe(OH); (ou m Fe(OH),) etc.).

Le nombre d’atomes ou de molécules formant 1’agrégat
d’une micelle varie suivant les conditions de la synthese depuis
quelques centaines jusqu’a plusieurs millions.

L’ agrégat est électroneutre.

2. Parallélement a 1’accroissement du nombre d’atomes
dans I’agrégat de la micelle la surface de séparation grandit.

En méme temps il y a [’adsorption dominante de certains
ions, ayant le méme signe a partir de la solution sur la surface de
séparation.

Les ions communiquant a la surface d’agrégat une certaine
charge sont dits ions formant le potentiel.

Soit [mFe(OH),| nFe* le noyau d’une micelle, ou n est

le nombre d’ions formant le potentiel.

Donc, le noyau a une certaine charge et peut attirer une
quantité d’anti-ions correspondants.

Soient 3nCl les anti-ions.

Maintenant désignons la micelle d’hydrosol d’hydroxyde
de fer de la manicre suivante:

{[m Fe(OH):]n Fe3*3(n — x)CI }3** 3xCl-

I'agrégat \ | :
i lenoyau ' | -
o . '
 la particule colloidale !
.H " 1a couche " la couche

E‘dT&dEGI'ptiDﬂ hﬂe diffusion
I .,
» la couche électrique
l double

la micelle de sol Fe(OH)z

el

L
Alors n Fe’" 3(n — x)CI” s’appelle la couche d’adsorption;

3xCl est la couche de diffusion;
nFe’ 3(n — x)CI" 3xCl est la couche électrique double.
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L’agrégat et la couche d’adsorption s’appellent la particule
colloidale.

Par exemple: 11 y a lieu la réaction de formation de sol Agl
a ’addition par faibles portions de 1’iodure de potassium a la
solution de nitrate d’argent:

KI+ AgNO; — Agl + KNO;3
(en exces) (sol)

En exces de AgNO; sur la surface d’agrégat [mAgl] s’ad-
sorbent de préférence les ions d’Ag” en quantité de nAg' et en
méme temps s’adsorbe une portion (n — x) d’anti-ions NOs'.

(fmAgllnAg’ (n —x)NO3 )" —

c’est la particule colloidale du sol Agl, obtenu en exces de
AgNO3.

Les anti-ions restés (xNOj') se disposent dans la couche de
diffusion de la micelle:

(fmAglindAg" (n —x)NO3 )" xNO3 —

c’est la micelle du sol Agl, obtenu en exces de AgNO:;.

La micelle est neutre dans son ensemble.

L’adsorption dominant des 1ons de la solution sur la surface
d’agrégat obe¢it a la régle de Peskov-Fayence (ou Panett-Faye-
nce).

Sur la surface d’agregat d’une micelle s ’adsorbent de pre-
férence les ions qui:

a) entrent dans le réseau cristallin du corps constituant cet
agrégat (les ions qui lui sont isomorphes) et

b) se trouvent dans la solution en exces.

Par exemple: Si par faibles portions on ajoute la solution
aqueuse de nitrate d’argent a la solution aqueuse d’iodure de po-
tassium (celui-ci étant pris en exces), alors on obtient un hydro-
sol d’Agl avec une charge négative des particules colloidales:
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([mAgl] nl (n—x)K' Y xK"

la particule colloidale
< >

la micelle (neutre)
< >

Ces ions nl’, formant le potentiel, s’adsorbent de préférence
par rapport aux ions de NOs", K, H;O', OH’, se trouvant aussi
dans la solution.

Ainsi dans le premier exemple 1’ion Ag  est contenu tant
dans ’agrégat de la micelle que les ions Ag' dans la solution.
Voila pourquoi les ions d’Ag" s’adsorbent a la surface d’agrégat
et dans ce cas la charge de la particule colloidale est positive.

Dans le second exemple, le méme rdle est joué par les ions
de iodure.Les micelles de Agl (exemples 1 et 2) sont représen-
tées de la maniere suivante — fig. 27.

couche d’adsorption -— =~

o +//
! 7 -
T4 +'- |
1 " _f f
1 _\_+ + 7 _ i
k)

N\ Fi

Ay

s
NFT e
— e -
’
’,
\\ - -
Rl -

a)'excés de AgNO; b) I'excés de KI

Fig. 27. Structure des micelles de Agl

Avec ’adsorption des ions hydratés une partie de molécules
d’eau passe dans la couche d’adsorption. C’est pourquoi les par-
ticules colloidales sont chargées et a la fois hydratées jusqu’a tel
ou tel point.

Comme n << m, la partie principale de la masse de la mi-
celle se concentre dans son agrégat.

Parfois la charge de la surface des particules colloidales appa-
rait comme résultat de la réaction chimique entre la phase disper-
see et le milieu dispersant (par exemple, hydrosol de Si05).
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La surface des particules Si0O; réagit avec 1’eau formant les
composes superficielles tels comme 1’acide H,Si103, qui s’ionise
en partie:

H,SiO; «» H + HSiO; — La micelle a la forme suivante:
([mSi0,] nHSiO3 (n —x)H )xH', ou

agrégat

nHS103™ — ce sont les ions formant le potentiel,

(n—x)H', xH" — ce sont les anti-ions;

nHSi03 (n —x)H xH' — c’est la couche électrique double.

Le noyau et la particule colloidale se chargent négative-
ment.

Si la quantité des anti-ions dans la couche de diffusion est
¢gale a z€ro, la particule colloidale n’a pas charge. Elle est neu-
tre. Cet ¢tat s’appelle le point isoélectrique.

Par exemple: ([mAgl] nAg'(n — x)NO3 xAn’)’, ol xAn — ce
sont des ions quelconques, négativement chargés et se trouvant
dans la solution.

Causes de ’apparition de la charge
sur la surface de séparation de phases

Nous avons déja examiné deux mécanismes de formation
de la couche électrique double (CED ou DCE) a la surface de
séparation: phase dispersée — milieu dispersant.

Premierement, a cause de I’adsorption dominante de cer-
tains ions de la solution qui peuvent construire le réseau
cristallin de I’agrégat de la micelle.

Par exemple: sol de Fe(OH); a I’exces de FeCls,

sol de Agla I’exces de AgNOs,
sol de Agla I’exces de KI.

Deuxiemement, a cause de la dissociation des composés,
se formant a la surface de séparation.

Par exemple: hydrosol de SiO,, hydrosol d’hydroxide de
AI(OH);.
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Il y a le troisieme mécanisme de la formation de CED: a
cause de la dissociation du corps de la phase dispersée.

Par exemple: polyélectrolytes, proteines.

Considérons la molécule de proteine. Elle est composée
d’un grand nombre d’acides aminé€s. Dans la solution aqueuse la
molécule d’acide aminé¢ se dissocie ainsi:

L JE C,\)i' it H,N—CH c:)j +H*
+H:N—CH-¢C T  HN-CH- — ‘E AN
OH™= %5 L COH E OH 0
pH > pl
pH =pl pH =pl
Lamolécule est
OH- I neutre

y
H;N‘—?H—C\D_
" E
L H ‘
Switterion
C’est le globule de L état isoélectrique pH = pl, C’est le globule de
proteine (+) ot pl —c’est le point proteine (-)
Le milien dispersant isoélectrique Le milien dispersant
{1"eau) se charge (1"eau) se charge
négativement positivement

Phénomenes électrocinétiques

Les phénomenes ¢lectrocinétiques sont liés a 1’existence
des charges ¢lectriques a la surface de séparation de phases.

Si I’une des phases peut étre mobile par rapport a 1’autre, il
est possible par application d’un champ électrique constant de
provoquer le déplacement de la phase mobile.

L’électrophorese est le phénomene du déplacement de la
phase dispersée par rapport au milieu dispersant par applica-
tion d’un champ électrique constant.

Le phénomene d’¢lectrophorese a €té découvert, en 1807,
par F. Reuss qui a montré que les particules d’argile se dépla-
cent dans 1’eau vers I’¢électrode positive (c’est 1’anode) sous
I’influence d’un courant constant, ce qui veut dire qu’elles sont
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chargées négativement. Ce phénomene est propre aux systemes
dispersés ultra-microhétérogenes (c’est-a-dire, la solution col-
loidale) (fig. 28).

1 (lesold'Agl) [ “F—1

a) b)
Fig. 28. Le schéma de I’électrophorese au moment du temps:
a) t =0; b) t €gal au temps d’expérience;
1 — C’est une phase dispersée (+);
2 — C’est un milieu dispersant (-);
3 — Les ¢€lectrodes: (+) c’est une anode, (-) ¢’est une catode;

4 — C’est un tube en verre;
5 — C’est la frontiére entre la phase dispersée et le millieu dispersant

Ici nous observons I’¢lévation de la fronticre du sol d’Agl
dans la direction de la cathode.

Comment sont chargées les particules colloidales dans notre
cas? Répondre indépendamment.

L’¢lectrophorese est employée pour purifier les argiles,
pour expulser I’eau du pétrole brut, pour séparer le caoutchouc
de son émulsion naturelle, le latex, etc.

Le phénomene du déplacement de la phase liquide (milieu
dispersant) par rapport a la phase dispersée (solide) s ’appelle
electro-osmose.

Ce déplacement est provoqué par application du champ
¢lectrique constant.

Ce phénomene est propre aux systemes dispersés microhe-
térogenes (fig. 29).
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¢’estune membrane a partirde la Ph.D.
(la poudre de SiO.,)

Fig. 29. Le schéma de I’électro-osmose:
1 — C’est une phase dispersée (-); 2 — C’est un milieu dispersant (+);
3 — Les ¢électrodes: (+) ¢’est une anode, (-) ¢’est une catode;
4 — C’est un tube en verre; 5 — C’est le niveau du millieu dispersant

Ici nous observons 1’¢lévation du niveau du milieu disper-
sant, chargé positivement dans le capillaire.

L’¢lectro-osmose est utilisée a la déhydration des suspen-
sions difficilement filtrables, comme celles de kaolin dans 1’épu-
ration des solutions, d’eau potable, etc.

Pourquoi les phénomenes é€lectrocinétiques ont lieu dans les
systemes disperses? Qu’est-ce qui arrive a la micelle placée dans
le champ ¢€lectrique constant?

Examinons le modele de la couche électrique double de
Stern (1924).

Il y ale sol de Agl, obtenu a I’exces de AgNO:s.

{[mAgl]nAg (n — x)NO3 }*'xNOs3™ — c’est la formule de la
micelle.

Les ions Ag’ sont les ions déterminant le potentiel et la sur-
face d’agrégat a la charge positive (fig. 30).

Soient: o le potentiel de surface d’agrégat (surface de
séparation: Ph.D | M.D); 6 I’épaisseur de la couche d’adsorp-
tion; 8 ~2:10 "' m, A I’épaisseur de la couche de diffusion,
A=110°-110"m.

Le potentiel de surface d’agrégat diminue rapidement dans

la couche d’adsorption et diminue progressivement dans la cou-
che de diffusion.
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| X (la solution)
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=

Fig. 30. La structure de la couche électrique double

Dans le champ électrique constant la micelle de Agl se dé-
truit: sa partie centrale (c’est-a-dire, la particule colloidale) se
déplace vers une des ¢lectrodes (la cathode (-)) et les ions a la
charge opposée (les ions diffus) se déplacent vers I’autre élec-
trode (I’anode (+)).

La partie du potentiel de surface de séparation, qui peut étre
mesurée en utilisant 1’électrophorese s’appelle le potentiel élec-
trocinétique, ou £ — potentiel. L unité de mesure: [V].

On peut admettre, que § — potentiel correspond a la limite
de rupture de la micelle du sol pour I’¢électrophorese.

Alors @9 — § = @, ou ¢, est le potentiel de la couche
d’adsorption et § = @q4, ou @4 est le potentiel de la couche de dif-
fusion.

La vitesse de déplacement ¢€lectrophorétique peut étre cal-
culée en utilisant les données expérimentales:

V==,
{

ou i — c’est le deplacement de la frontiere du sol, [m];
V —c’est la vitesse de déplacement électrophorétique, [m/s];

t —c’est le temps d’expérience, [s].

176



Il y a une simple dépendance entre la vitesse de déplace-
ment ¢lectrophorétique et le potentiel électrocinétique:

_ & KU L ol
n-l ’ t-¢,-K-U

%

c’est I’équation de Smolukhovsky, ou

n est la viscosité du milieu dispersant, [Pa-s];

[ est la distance entre des électrodes, [m];

g4 est la perméabilité absolue du milieu dispersant, [F/m];

&4 = €+ &, OU € est la perméabilité relative du milieu dispersant;

, . 1 F
go est la constant électrique ¢, =1-10 -,
m

U est la tension du champ électrique intérieur, [V];

K est le coefficient de la forme de particule de la phase disper-
see;

K =2/3 —pour les particules sphériques;

K =1 —pour les particules cylindriques.

Soit H le gradient de potentiel, H = %, [V/m].

Soit V, la mobilite ¢lectrophorétique, V, = %, [mz' Vl's'l]
Alors

V.-n
gg_e;“a-K

c’est I’équation de Helmholtz-Smolukhovsky.

Théorie contemporaine sur la stabilité
des systemes dispersés — théorie DLFO (en bref)

Les theses principales de la théorie contemporaine sur la
stabilit¢ des systemes disperses ont ¢té exposées dans les ouvra-
ges des savants Déryaguine, Landau, Fervey et Overbeck (la
théorie DLFO) dans les années quarantes du XX° siécle.
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Suivant cette théorie, entre les particules de la phase disper-
sée agissent les forces d’attraction moléculaire (U,,) et de répul-
sion électrostatique (Uyep).

En conformité de la théorie DLFO I’énergie de la répulsion
¢lectrostatique (U,¢, > 0) diminue suivant la lo1 exponentielle, si
la distance (%) entre les particules augmente (fig. 31, courbe a),
I’énergie d’attraction (U, < 0) est inversement proportionnelle
au carré de la distance (fig. 31, courbe b).

II

Fig. 31. Dépendance de I’énergie de I’interaction des particules
de la distance entre elles

La balance de ces forces (énergies) détermine le résultat de
la rencontre de deux particules de la phase dispersée:

U= Urép + Ut

L’interaction de deux particules de la phase dispersée est
caractérisée a 1’aide des courbes de ce type: U = U(h) (fig. 31,
courbe ¢).
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La présence d’une considérable barricre de potentiel de ré-
pulsion (a petites concentration de I’¢lectrolyte) ne permet pas
aux particules de se coller, c¢’est-a-dire le systeme possede la
stabilité d’agrégation (fig. 31, domaine I).

A I’augmentation de la concentration de 1’électrolyte la bar-
riere diminue (fig. 31, courbe ¢;). Il apparait le minimum éner-
getique secondaire (c’est 1’énergie d’attraction a grandes distan-
ces qui prédomine). Il se forme des coagulats mous. La peptisa-
tion est possible (fig. 31, domaine II).

L’augmentation ultérieure de la concentration de I’¢élec-
trolyte (fig. 31, courbe c3) amene a la coagulation des particules
dans le premier minimum énergétique. En cela il se forme des
précipités denses (fig. 31, domaine III).

Coagulation des systémes dispersés hydrophobes

On appelle coagulation /e processus de diminution de la
dispersité de la phase dispersée a cause de différents facteurs:
temperature, pH de milieu dispersant, secousse, chocs et a
cause de [’addition d’une solution d’électrolyte (électrolyte —
coagulant ou coagulateur).

Le phénomene de la coagulation est largement répandu
dans la chimie colloidale. Le changement du degré de dispersion
au cours de la coagulation peut étre décelé soit d’apres la turbi-
dité des systemes, soit d’apres le changement de la couleur.

La vitesse de la coagulation comme la vitesse de la réaction
chimique est caractérisée par le changement du nombre de parti-
cules en fonction du temps.

La variation de la vitesse de la coagulation du sol par action
d’¢lectrolyte est représentée sur le graphique suivant:

Ve =1(C(X)),

ou V. — c’est la vitesse de la coagulation;
C(X) est la concentration de 1’¢lectrolyte — coagulant (fig. 32).
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Fig. 32. La dépendance entre la vitesse de la coagulation
et la concentration d’électrolyte

Dans le domaine 1 la vitesse de la coagulation ¢gale zéro.
C’est le domaine du sol stable. Les couches de diffusion ont les
dimensions considérables; le sol possede la stabilit¢ d’agréga-
tion.

Dans le domaine 2 la vitesse de la coagulation dépend de la
concentration de I’¢lectrolyte-coagulant (yL — c’est le seuil de
coagulation lente).

Pourquoi? Parce que dans le domaine 2 les couches électri-
ques doubles subissent des changements considérables:

g -R-T
A= 3 2 o
C -7 -2F

ou A — c’est [ 'épaisseur de la couche de diffusion, [m];
C;— c’est la concentration de 'ion — coagulateur, [mol/m’];
Z;—c’est la charge de [’ion — coagulateur;
g, — c’est la perméabilité absolue du milieu dispersant;
F —c’est le nombre de Faraday F =96 500 C/mol.

Si la concentration d’électrolyte ajouté augmente, la valeur
de [’épaisseur de la couche de diffusion diminue.

Si la charge d’ion-coagulateur augmente, la valeur de
[’épaisseur de la couche de diffusion diminue aussi.

Voila pourquoi la vitesse de coagulation dépend beaucoup
de la concentration de 1I’¢lectrolyte-coagulateur (le domaine 2).
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Dans le domaine 3 la vitesse de la coagulation ne dépend
presque pas de la concentration de 1’¢lectrolyte-coagulant. C’est
le domaine de la coagulation rapide (yr-c’est le seuil de coagu-
lation rapide), tandis qu’ a propos du domaine 2 on dit que c’est
le domaine de la coagulation lent.

Dans le domaine 1 les particules colloidales qui portent la
charge du méme signe, se repoussent (§ — potentiel = 50-75 mV).
Si la concentration d’électrolyte ajouté augmente (le domaine 2),
I’abaissement du potentiel ¢lectrocinétique (&) jusqu’a la valeur
critique (15-25 mV) provoque d’abord la coagulation, c’est-a-
dire, ’agrandissement des particules, puis la sédimentation ou la
précipitation de ces grandes particules.

Dans le point isoélectrique, quand le &-potentiel est ¢gal
a 0, la coagulation et la sédimentation ont lieu d’une maniere
tres intensive (le domaine 3).

L’addition d’¢lectrolyte est I’un des facteurs les plus impor-
tants de I’abaissement du & —potentiel. Apres ¢a la couche de
diffusion se serre a cause du passage des ions complémentaires
dans la couche d’adsorption, les particules s’approchent et les
forces d’attraction dépassent les forces de répulsion et les parti-
cules se coagulent.

Les régles de la coagulation électrolytique
1. Tout électrolyte provoque la coagulation.

2. L’ion-coagulateur est un ion, ayant la charge opposée a
celle des particules colloidales.

Par exemple: soit I’hydrosol de As,Ss, obtenu a ’exces de H,S.

La réaction donné: 3H,S + AsCl; — As;Ss3(sol) + 6 HCI,

H,S(excés) + H,O < HS + H;0".

Alors la formule d’une particule colloidale est:

([mAs,S3] nHS (n —x)H")* xH",

ou #nHS™ sont les ions déterminant le potentiel, nH" sont les anti-
ions.
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a) Quels ¢électrolytes peuvent provoquer la coagulation de
ce sol?

Tout électrolyte: NaCl, MgCl,, AlCls, Na;SO4, NasPOy, etc.

b) Quel ion est un ion-coagulateur?

Seulement le seul ion qui a la charge opposee a celle de la
particule colloidale donnée, c’est-a-dire Na*, Mg*", AI*", I’ion,
chargé positivement.

3. Plus la charge de ['ion-coagulateur est haute, plus la co-
agulation électrolytique est grande ou plus la charge de [’ion-
coagulateur est haute, plus le seuil de coagulation (y.) est petit.

Le seuil de coagulation (y.) est la concentration minimale
de [’¢lectrolyte, provoquant une coagulation visible du sol en
temps fixe.

Unité de mesure: [ mol/l de sol].

La valeur Ldétermine la capacite de coagulation de
Ve
[’électrolyte.
Alors plus la charge de ['ion-coagulateur est haute, plus la

capacité de coagulation (L) est grande. Les points 2 et 3 s’ap-
Ve
pellent «la régle de Schulze-Hardy».
On peut noter cette regle comme ca:

ve(D) - 7(ID) : yo(II) = 1 - 7L L 500701,

1
0 " 500
Aussi pour le point 3 on peut écrire:

Ye(D): vc(ID): yo(IID) = Zln ,

ou Z est la charge d’ion-coagulateur;
n est une certaine puissance.
Si n est voisin de six, on obtient alors:

vc(I):vc(H):yc(HI)=116 :216 :316 —729:11: 1.
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C’est la regle théorique de Dériaguine-Landaw.

Notez aussi:

1. Les ions-coagulateurs qui ne sont pas capables a [’ad-
sorbtion spécifique sur la surface de l'agrégat s’appellent les
ions-indifférents.

Par exemple: pour le sol de Agl les ions Na', K', NO3’,
COs> sont indifférents.

Dans le cas oppos¢ nous avons les ions non-indifférents.

Par exemple: pour le sol de Agl les ions CI', Br" sont non-
indifférents.

2.S1 on prend la quantité d’¢lectrolyte en exces et la coagu-
lation ne se produit pas, ¢a signifie qu’il y a le rechargement des
particules.

Par exemple: le sol de Agl, obtenu a I’exces de AgNOs,
¢@o > 0; E-potentiel > 0.

([mAgl] nAg" (n —x)NO3)* " xNO3 —

c’est la formule de micelle.
Si on ajoute K7 en exces, nous avons

([mAgl] nl” (n —x)K" ) xK" —

c’est la formule de micelle, @< 0; & — poteniel < 0.

3. En mélangeant deux sols en proportions fixées dont les
charges sont diverses, on observe la coagulation mutuelle des
sols, c’est-a-dire, [ 'hétérocoagulation.

4. L’addition croissante des ions actifs polyvalents peut
provoquer /e phénomene d’inversion de la charge (&).

Le phénomene d’inversion observe dans le sol As;Ss, 1’10n-
coagulateur — Th*"(Th(NOs)s) est représenté sur fig. 33.

Les zones d’instabilité sont hachées. En abscisses on a les si-
gnifications du Ig C, et en ordonnées on a les significations de &.

5.La capacit¢ de coagulation des ions ayant la méme
charge correspond a leurs positions dans /e rang lyothrope de
cations: Li' Na" K Rb' Cs":

a) le rayon de I’ion augmente de gauche a droite (» 1);
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Fig. 33. Le phénoméne d’inversion

b) I’hydratation de I’ion diminue de gauche a droite (1’hyd-
ratation |);

c¢) plus I’hydratation de 1’ion est petite, plus sa capacite de
s’adsorber est grande (I’adsorption 1);

d) plus la possibilité de 1’adsorption de 1’ion est grande, plus
sa possibilité de coagulation est grande (action de coagulation 1);

e) en méme temps son seuil de coagulation est petit et sa

capacit¢ de coagulation est grande v. |, 1 1.

Ve

Phénomeéne de la protection colloidale

En ajoutant de trés petites quantités de substance a haut
poids moléculaire (SHPM) aux sols hydrophobes on peut obser-
ver un phénomene de protection colloidale: une élevation consi-
derable du seuil de coagulation électrolytique (y.1).

Le mécanisme de protection colloidale consiste en adsorp-
tion des macromolécules sur la surface des particules colloidales
lyophobes (hydrophobes). Ces macromolécules, bien hydratées
aux frais de leurs groupes polaires, créent les membranes hydra-
tées développees autour des particules de la phase solide.
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C’est pourquoi il n’y a pas d’agglutination des particules.
C’est la realisation du facteur de la stabilité d’agrégation aux
frais de I’adsorption et de la solvatation.

L’interaction des macromolécules adsorbées entre elles
conduit a la création du milieu gelifi¢ mécaniquement solide et
¢lastique. Ce milieu empéche le rapprochement des particules,
c’est le facteur structuré et mécanique de la stabilit¢ d’agré-
gation.

La capacite du polymere de protéger est caractérisee par le
nombre de protection §, c’est-a-dire, par la masse minimale de
la SHPM, nécessaire pour protéger le volume déterminé du sol
contre la coagulation, quand on ajoute la solution d’électrolyte
en quantité égale au seuil de la coagulation:

_ C(SHPM) . Vsot(SHPM)
Vdu‘sol

S

[/1].

SYSTEMES DISPERSES LYOPHILES

Les systémes dispersés lyophiles sont les solutions de sub-
stances tensio-actives micellaires capables de former des micel-
les (ou tout court STA-M) et les solutions de polymeres.

Les STA-M (savons, colorants, tannides) sont utilisées en
pharmacie comme stabilisateurs et emulsifiants de différents
systemes dispersés, ainsi qu’en qualité des désinfectants et dé-
tergents.

Les systemes disperses lyophiles sont caracterises par:

a) I’interaction considérable entre la phase dispersée et le
milieu dispersant;

b) la stabilite thermodynamique;

¢) l’aptitude a la formation spontanée: dG =o-dS, ou dG

est la variation d’énergie superficielle de Gibbs a P, T = const,;
dS est la variation de la surface de séparation de phases; ¢ est
la tension superficielle, c =~ 1-10” J/m" sur la surface de sépara-
tion; 6 < O, — c’est la condition de [’existence des systemes
dispersés lyophiles.
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La classification de STA-M

1. Anions tensio — actifs.

Par exemple: C7H33COONa, C;,H,50SO3Na.

Au cours de I’adsorption la surface de séparation prend des
charges négatives:

C17H33COONa — C;7H33;COO™ + Na'.

STA (anion tensio-actif )

\

solution-{_ ?‘} c%* ‘c:?*
~surface de séparation

wiet’ /) )/

2. Cations tensio — actifs.

Par exemple: C1sH37NH;3Cl <~ CsH;,NH;" + CI.

Au cours de I’adsorption la surface de s€paration prend des
charges positives.

3. Ampholytes: ils se comportent a la fois comme les anions
et les cations tensio-actifs; leur conduite dépend de pH du mi-
lieu.

Par exemple: C1,H,sNH(CH,),COOH.

Quand pH > pI (point iso¢lectrique), alors nous avons

C12H25NH(CH2)2COO_ + H'.

Au cours de 1’adsorption la surface de s€paration prend des
charges négatives.
Quand pH < pl, alors nous avons

Ci2H>sNH» i (CH2)2COOH + OH'.
Au cours de 1’adsorption la surface de s€paration prend des

charges positives.
4. lons non-tensio — actifs.
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On les obtient suivant la réaction:

CiH2p+1OH+m CH:—-CH: —  CiHap1O(CH2CH:O)H,
\ v -

O cette partie cette partie est

est hydrophobe hvdrophile

ou m est le degré de oxyvethylation

Par exemple:
C12H250(CH2CH20)7H, m = 7;
C10H210(CH2CH20)12CH3, m=12.

Les propriétés des STA-M

1. La solubilité vraie est trés faible (10~ a 10~ mol/l).

: e . 2 J-m
2. La tensio-activite est tres forte (g,~ 10  —— )

3. Les molécules ont une structure diphile, c est-a-dire, une
longue chaine hydrocarbonée — \/\/"\ (elle est non-polaire
et hydrophobe) et un groupe polaire bien hydraté — ) (elle est

polaire et hydrophyle).
Par exemple:
C, H,; OSO, "+ Ng*

\/\/\/@

CHNH,

M@

La corrélation des parties hydrophile et hydrophobe s’ap-

pelle balance hydrophile lipophile (ou tout court BHL).

Cette balance peut étre exprimée par le nombre BHL

(Nmz), qui est calculé d’apres la formule empirique de Devis:

NBHL =7+ El’liﬁi,

187



N, — est la quantité des groupes identiques;
A; —est le nombre de groupe. Ng,, ,max=40.

Par exemple: Le groupe Le nombrzde groupe
-OS0O;sNa 38,7
-COONa 19
-COOH 2.1
-OH 1,9
(-CH,-); (-CHs); (-CH =) 20.475
'CHZ— CHZ—O- _0’15

Plus I’hydrophilie d’une molécule STA-M est considérable,
plus Ngp.est grand.

Ny détermine le domaine d’utilisation des STA-M.

Par exemple:

— pour stabiliser les émulsions directes Ngy. égale de 10 a 18;

— pour les émulsions inverses Ngy. doit étre de 3 a 6;

— pour les détergents Ngp égale de 13 a 15.

Calculons le nombre BHL pour les molécules:

a) C,H,COOH ou CH, —(CH,),, — COOH :
NenL = 7 + (-0,475) + 14- (-0,475) + 2,1 = 1,975;
b) C,sH.,COONa ou CH, - (CH,),, - COONa:

NguL =7 + (-0,475) + 14- (-0,475) + 19 = 18,875.

Laquelle de ces deux substances peut étre utilisée comme
I’émulsifiant de I’émulsion directe? De I’émulsion inverse? Ré-
pondre indépendamment.

4. La micellisation.

La faculté de former les micelles est propre uniguement aux
STA-M.

Quand la concentration des STA-M dépasse un certain ni-
veau critique (appellé concentration micellaire critique ou
CMC) les molécules des STA-M s’entrelacent par leurs chaines
hydrocarbonées en formant un agrégat qui s’appelle micelle
sphérique ou micelle de Hartly (fig. 34).
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le milien

dispersant
(1"ean)

la phase dispersée

(pseudo- phase),
d~ 10°m

T
\

F le novau

hvdrophobe

Fig. 34. Le schéma de la micelle de Hartly de S7A-M (anion tensio-actif)

Si la concentration de la solution des STA-M dépasse forte-
ment la CMC, les micelles sphériques se transforment en micelles
de McBen, qui correspondent a l’état liquide cristallin (fig. 35).

H:0
D D O O
la phase disperse
la dlmensmn des micelles
g —10%m
H:0 —le milien dispersant
H:0

Fig. 35. Le schéma de la micelle de M Ben

Les savons aux cations polyvalents ne peuvent pas se
dissoudre dans I’eau. Dans les solutions non polaires, ils forment
les micelles qui ont la structure suivante (fig. 36).

CsHsCH:z STA-M -
%[:F: (C17H3:CO0O Mg

ﬁj % CeHsCH3—lemilien

dispersant

Ce¢HsCHz

Fig. 36. Le schéma de la micelle de S74-M dans le solvant non-polaire
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Si la concentration des S7A4-M diminue (quand on y ajoute
le milieu dispersant), les micelles se désagregent en molécules et
ions. Cela temoigne de la réversibilité et de 1’équilibre thermo-
dynamique des systemes disperses lyophiles (fig. 37).

QOO
TN dwe Q0 02 2F 1 3?\

o0 am TX an fE4Y

la solution la micelle la micelle
vraie de Hartly de McBen
C( STA-M)< CMC C(STA-M)=CMC C(STA-M)=>>CMC

Fig. 37. Le processus de I’équilibre dans la solution aqueuse de STA-M

Donc:

a) on entend sous la notion «micelle de STA-M» 1’agrégat
des molécules diphiles, dont les groupes hydrophiles sont tour-
nés vers 1’eau. Les groupes hydrophobes s’enterlacent, en for-
mant le noyau de la micelle;

b) le processus de la formation des micelles est avantageux
du point de vue de 1’énergie de Gibbs, parce que les chaines hy-
drocarbonées quittent 1’eau en construisant le noyau hydrocar-
boné de la micelle, AS de la conformation de la forme de molé-
cule de STA-M est positive (AS¢o,> 0).

Voila pourquoi le processus méme de la formation des mi-
celles est spontané (AGy ge micesie < 0).

5. La solubilité colloidale (intramicellaire).

C’est le phénomene de la dissolution des substances non
solubles dans l’eau, dans les solutions de STA-M.

Les particularités de ce processus sont suivantes:

a) la concentration de STA-M doit étre égale ou supérieure
ala CMC;

b) ce processus est spontané,

c) la solution conserve sa structure,

d) les STA-M sont d’ordinaire appelées solubilisateurs, et
les substances solubles dans les micelles STA-M — solubilisats.
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Par exemple, examinons:

a) le systeme H,O — C¢Hg — STA-M; CsHjs est le solubilisat,

b) le systéme H,O — R-OH — STA-M; R-OH est le solubili-
sat.

CsHg, non polaire et insoluble dans I’eau, peut se dissoudre
dans le domaine non-polaire des micelles de solution aqueuse de
STA-M (C > CMC) (fig. 38).

NNt

Il . .

R—DH%}\L &g&g o

Fig. 38. Le schéma de la solubilisation

Le processus de I’assimilation des graisses par 1’organisme
humain se produit de la maniere analogique.

R—OH, polaire, mais insoluble dans 1’eau, peut pénétrer
dans la couche superficielle de la micelle et s’orienter parallele-
ment aux molécules de STA-M (fig. 38).

Méthodes de définition de la CMC

Pour définir la CMC il faut étudier la dépendance entre les
propri¢tés physico-chimiques et colloidales des solutions de
STA-M de leurs concentrations, des micelles de STA-M de leurs
concentrations.

Les micelles de STA-M different des ions et des molécules
par leur facultés d’adsorption et de diffusion de la lumiere, par
leur conductibilité électrique, etc. C’est pourquoi la transfor-
mation des STA-M a I’état moléculaire dispers¢ en STA-M a
I’etat micellaire dispersé provoque un changement brusque des
courbes de concentration (au moment ou la concentration de
STA-M = CMC).
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Exemples:
1. La définition tensiométrique de la CMC.
Examinons I’isotherme de la tension superficielle pour la

solution aqueuse d’une STA-M (fig. 39, courbe I).

MO, J/m?

L 3
180 - o Z
d %! : : i >
103 C(STA-M)
CMC tnol/]

Fig. 39. La dépendance de la tension superficielle
de la concentration de STA-M:
I — pour STA-M; 11 — pour STA

Le domaine 1 correspond a I’état moléculaire dispersé de

STA-M, g4 =tg (180 —a) > 0.
La structure de la couche superficiclle de ce domaine a

I’aspect suivant(fig. 40, a, b, c).

Uair Vair lair Uair

6 6 I"eau %u %&6_1'&511 %&5&5 I'eau
a) C << CMC b) C<CMC c) C = CMC d) %

~10°-104molll)  (~104+ 10 mol/l >10- mol/l
( mol/l)  ( mol/l) (=10~ mol/]) C > CMC

Fig. 40. Schéma de ’orientation des molécules de ST74-M
a la surface de séparation

Le domaine 2 correspond a 1’état micellaire disperse. Si la
concentration C(STA-M) > CMC, a I’intérieur de la solution se

forment les micelles de STA-M (fig. 38, d).
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Le point de cassure de la courbe d’isothérme de la tension
superficielle correspond a la CMC.

Comparons les activités superficielles de STA-M et STA.

Soit STA — CsH;;OH. On peut voir sur le graphique (fig. 39,
courbe II) que g, (STA-) >> g, (STA)!

2. La définition photoélectrocolorimétrique.

La changement de la densité optique de la solution de STA-M
en fonction de la concentration a 1’aspect graphique suivant
(fig. 41).

Loy,

|
T |
12

o p— | | =
0 CTVC CaTa-m

Flg 41]. D;b =f (CSTA-M)

a) Le domaine / correspond a [ ’état moléculaire disperse,

b) Le domaine 2 correspond a [ 'état micellaire dispersé.

Les micelles diffusent la lumicre, ce qui se traduit par la
cassure de la courbe. Le point de cassure correspond a la CMC.

3. La définition de la CMC par le titrage au colorant.

Si I’on ajoute un colorant aux solutions de S74-M, a mesu-
re que leurs concentrations augmentent on observe le chan-
gement de couleur de la solution au moment ou sa concentration
devient égale a la CMC.

Si le colorant est fluorescent, sa fluorescence augmente vi-
siblement en ce moment.
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SYSTEMES COLLOIDAUX MOLECULAIRES

Systemes colloidaux moléculaires, ce sont des systemes col-
loidaux dans lesquels la phase dispersée est composée par des
macromolécules.

Macromolécules, ce sont des molécules contenant 1000 et
plus d’atomes. Les corps composés de ces molécules géantes
s’appellent les substances macromoléculaires ou les substances
a haut poids moléculaire (SHPM). Leurs masses moléculaires se
trouvent entre 10* et 10° g/mol.

Les composés macromoléculaires naturels, ce sont des pro-
téines, la cellulose, 1’amidon, le caoutchouc, les acides nucléi-
ques. Les composés macromoléculaires appartiennent a tous les
domaines de la chimie. Grace a la synthese organique on four-
nitdes matieres plastiques, des fibres textiles, des caoutchoucs
artificiels.

Les proprietés particulieres physico-chimiques ainsi que
mécaniques des substances macromoléculaires sont liées a leur
gigantisme.

Classification des polyméres en conformité
de leur structure d’espace

Macromolécules linéaires. C’est le type le plus simple.
Les macromolécules sont constituées par des enchainements
atomiques covalents se développant dans une seule direction de
I’espace. Ce sont des macromolécule monodimensionnelles, di-
tes encore linéaires.

En état de I’extension complete la macromolécule dessine
un zigzag régulier dont les segments forment un angle de
109°28" déterminé par les directions des liaisons des atomes de
carbone saturées dans la structure tétraédrique: (-CHz-),; n — le
degré de la polymérisation

CH; CH, CH;

/N /NN

CH; CH;
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Il existe un grand nombre de composés macromoléculaires li-
neaires naturels: la cellulose (CcH;9Os),, le caoutchouc (CsHg),, les
silicates fibreux tels que I’amiante, etc.

La synthese organique a permis la préparation d’un nombre
considérable de macropolymeres lin€aires, par exemple, les po-
lyvinyliques:

—CH; —CH—CH>—CH—CH2> .0uR

R 4

sont -Cl, -F, -C¢Hs, -OH etc, les polyamides du type de nylon,
les polyesters, les silicones:

CHx CH;

Macromolécules lamellaires. Les macromolécules sont
constituees par des enchainements atomiques covalents se déve-
loppant dans deux directions de 1’espace.

L’exemple le plus simple de ces macromolécules bidimen-
sionnelles est fourni par le graphite (fig. 42).

<
s,

Fig. 42. Nappes macromoléculaires du graphite
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La distance de liaison covalente de deux atomes de carbone
benzénique est 1,42 A (1,42 - 10 """ m).

Les couches macromoléculaires paralleles sont distantes de
3,40 A (3,40 -10" " m).

Un autre exemple: ce sont des silicates comme le talc, la
kératine, la protéine sulfurée constituant les cheveux, les poils,
les ongles etc.

Par contre, la synthése organique ne donne pas avec certi-
tude de composés macromoleculaires de cette nature.

Macromolécules tridimensionnelles. De telles macromo-
lécules correspondent a des enchainements atomiques covalents
s’étendant dans deux diréctions de 1’espace.

Un exemple caractéristique est fourni par le diamant (fig. 43).

Fig. 43. Réseau macromoléculaire du diamant

La distance de deux atomes de carbone est 1,54 A (1,54-10™"° m).
Chaque atome de carbone se trouve li¢ a 4 autres atomes de car-
bone disposés autour de lui au sommets d’un tétracdre.

La silice (Si0;),, la carborundum (SiC), sont de ce type.
Certaines protéines corpusculaires correspondent a des macro-
molécules tridimensionnelles.

La syntheése organique donne un grand nombre de compo-
sés macromoléculaires tridimensionnels.

Par exemple, le produit de la condensation de ’aldéhyde
formique et du pheénol (fig. 44).
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oH M2
\ / OH
CH, o “Hs
| L
HyC

Fig. 44. Résine formophénolique

Par suite de leurs trés grandes dimensions, les macromol¢-
cules se trouvent unies a leurs voisines par une multitude de
liens qui créent les divers types d’interactions: liaisons covalen-
tes, 1oniques, interactions de Van der Vaals, interactions hydro-
gene.

Des ce fait, les interactions jouent un role extrémement im-
portant dans la cohésion des compos€és macromoléculaires a
I’état solide. Leur nombre, en fonction de degré de polymérisa-
tion et de leur nature, influencent considérablement les proprié-
tés mécaniques et certaines propriétés physico-chimiques, telles
que la solubilité ou la température de fusion.
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Polyélectrolytes et macro-ions

Le plus souvent dans le domaine des composés macromolé-
culaires, organiques et biologiques, le caractere ionique est don-
né aux macromolécules par la présence des groupements acides
ou basiques ionisables distribués plus ou moins réguliérement.

Les protéines sont constituées par un squelette polypeptidi-
que résultant de I’enchainement des motifs de a-aminoacides sur
lequel se trouvent des chaines latérales R;, R», R3, etc.

R H R, H

0
| | | |
C N C. c N,
\ / I_\__ / \ .-'/ \ /,/ H\‘\\\ /,// \\\
N C CH N
| | | |

H O R H O

2

Certaines de ces chaines contiennent des groupements -NH;
ou -COOH susceptibles de s’ioniser en -NH3" et -COO™ suivant
les conditions de 1’acidité ou de la basicité du milieu aqueux ou
la protéine se trouve dispersée.

La molécule protéinique prend ainsi un caractére ionique,
localis€ aux emplacements ou se trouvent ces groupements aci-
des et basiques.

La protéine se comporte comme un ampholyte ayant une
charge électrique globale positive ou négative plus ou moins
importante suivant la nature et le nombre des groupements ioni-
ses et dépend de pH du milieu.

Chaque protéine est caractérisée par un point isoélectrique
correspondant au pH, pour lequel le nombre des groupements
ionises positivement et négativement étant le méme, la macro-
molecule a une charge électrique résultante nulle.

Il a été indiqué précédemment qu’un compos€¢ macromolé-
culaire naturel ou synthétique est presque toujours un melange
polymoléculaire. C’est pourquoi les déterminations des gran-
deurs macromoléculaires ne donnent que des valeurs moyennes,
dont la nature dépend des méthodes de mésure employées.
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Par exemple, la masse moléculaire moyenne en nombre est
obtenue par les mésures de pression osmotique, mais la masse
moléculaire moyenne en poids est donnée notamment par les
méthodes de diffusion de la lumiere et de mesures de viscosité
de la solution de la substance macromoléculaire.

Mesure de pression osmotique

On compte les mésures de pression osmotique parmi les
plus directes pour déterminer les masses moléculaires des corps
solubles sans dissociation et ayant une faible masse moléculaire.
Il n’en est pas de méme pour la mésure directe des pressions
osmotiques des solutions macromoléculaires.

On effectue la détermination en plagant la solution dans une
cellule étanche surmontée d’un tube semi-capillaire et séparée du
solvant pur par une paroi semi-permeable, c’est-a-dire perméable
seulement au solvant et pas aux macromolécules dissoutes (fig. 45).

semi-capiligire Thermostat

Tube semi-capilfairs

5
1
]
| e référence
P T. »
Plagues perforées
Soulenan

/3 membrane /&ﬂo’aﬂt pur

o> Membranes
Solution semi- permeéaties

Fig. 45. Schéma de I’osmométre
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Les molécules du solvant traversent la membrane semi-
perméable et viennent diluer la solution dont le niveau s’¢leve
dans le tube semi-capillaire jusqu’a ce que la pression hydrosta-
tique ainsi créée equilibre la pression osmotique de la solution.

Il suffit donc de mésurer la différence de niveaux entre la solu-
tion et le solvant pour recevoir la valeur de la pression osmotique.

Dans le cas des solutions macromoléculaires une membrane
relativement poreuse (cellulose régénéree, nitrocellulose etc.)
convient pour arréter des macromolécules.

La loi de Van’t-Hoff qui relie la pression osmotique 7 a la
concentration de masse C, (g/1) et a la masse moléculaire M
s’applique a quelques composes macromoléculaires de forme sensi-
blement sphérique également en solution tres diluée (fig. 46, a,
droite 1):

ou R est la constante des gaz.
Mais pour la plupart des corps a grosses molécules =

(fig. 46, a, courbe 2) et donc le rapport Ci (fig. 46, b, droite 2)

m

varie de manicre trop importante en fonction de la concentration.

a 3 I 3
) . b
Pa 2 C_ 2
i
Pa-l
1 g 1
RT
M
Cn:u%"l Cm=g"1

Fig. 46. Variation de  (a) et 7 (b) en fonctionde C ,
C

m

la forme de la macromolécule est:
1 — sphérique, 2 — linéaire
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: T N .
L’expression C— dans ce cas peut étre €crite en forme sui-

m

vante:

T RT
—=—+4+p0-C .
Y p-C,

C’est I’équation de Heller, ou £ (le coefficient de Huggins)
depend du solvant et de la forme des macromolécules en solu-
tion.

. T :
La limite de — pour la concentration nulle donne une cer-

m
taine signification aux masses moléculaires déterminées a partir
des mesures de pression osmotique:

. [nj RT
lim = )
C,—0 Cm M

Si le coefficient angulaire de la droite a une valeur positive
¢levée (fig. 46, b, droite 2), on a affaire a un solvant ayant une
forte affinité pour le polymere, c’est-a-dire a un bon solvant au
sein duquel les macromolécules tendent a se déployer.

Diffusion de la lumieére

La diffusion de la lumiere croit avec la masse moléculaire
du corps dissous, il est possible d’en déduire les grandeurs ma-
cromoléculaires.

Si1 1y est ['intensité de la lumiere incidente et I est [’intensite
de la lumiere transmise par une longueur [ de la solution, la tur-
bidité T de la solution est définie par la relation:

1

=7,
I

201



Lorsque les macromolécules dissoutes ont des dimensions
moyennes qui ne dépassent pas 1/20 de la longueur d’onde de la
lumiére, la théorie donne la rélation

rzHﬂsz,
T

ou 1t est la pression osmotique de la solution;

H est la constante optique,

C,, est la concentration de masse de SHPM ou le titre de la solu-
tion (g/mi).

: RT . :
Mais 7 = i C, + BC, %, ou P est la constante de Huggins,
qui est la caractéristique du systéme solvant-corps dissous con-
sidére.
On peut donc écrire:

:
fonction de C,, et a extrapoler a la concentration nulle la droite
obtenue(fig. 47).

Les mesures consistent a déterminer la variation en

HCm
T

M
>
Cm,g/ml
Fig. 47. La variation —— de la turbidité avec la concentration

T
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L’ordonnée a I’origine donne I’inverse de la masse molécu-
laire, tandis que la pente de la droite permet d’atteindre B3, le co-
efficient d’interaction polymere-solvant de Huggins.

Mesures de viscosité

Einstein a établi théoriquement que pour une suspension di-
luee de particules sphériques, rigides, imperméables et de di-
mensions bien supérieures a celles des molécules du milieu dis-
persant:

n=n,+259),

ou 7 est la viscosité de la suspension;
no est celle du solvant pur;
@ est la part de volume des particules contenue dans 1 ml de dis-
persion.

Pour les dispersions des macromolécules la formule de la
forme 1 =7, (1 + K go) est plus valable et le coefficient K dépend

de la nature et de la forme du composé macromoléculaire.
Alors, on peut écrire:

n—n,
o

qui est proportionnelle a la part du volume des macromolécules,
mais aussi a la concentration de dispersion:

Soit

= Nypecify OO Mspecir €St la viscosité spécifique

Nspécit = K'- Cm 5

ou C  est la concentration de masse de dispersion, [g/100 ml de
dispersion].
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Staudinger fut le premier a tenter de déduire les masses mo-
léculaires M des macropolymeres des mesures de viscosité¢ de
leurs solutions. La formule qu’il a proposée est:

Nspécir = Kg, - M -C,,

ou K, est la constante de Staudinger, dépendant du systeme
polymere-solvant.
En fait, I’expression #pecir /Cn = K, - M, au lieu de de-

meurer la constante varie avec la concentration de la solution, et
la forme des courbes(fig. 48) dépend de la nature du solvant.

Mais Chmo Nspecir /Cm = [ 1], appelé la viscosité intrinséque
m=

est une constante caractéristique d 'un composé macromolécu-
laire,dépendant peu du solvant (fig. 48).

'

] cpec 1
C

b

b2

7]

>
c

F¥
Fig. 48. La variation de %gp¢cir / Cin en fonction de la concentration C,

dans des solvants différents (1, 2)

C’¢ést pourquoi on utilise pour mesurer des masses molécu-
laires des polymeres la formule plus générale [77]= K, M,
appelée I’équation modifiée de Staudinger et Kuhn, ou a d¢-
pend du systeme polymere-solvant et de la forme des macromo-

lécules. Le plus généralement les valeurs de o sont comprises
entre 0,5 et 1.
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Il est facile de déterminer les constantes de cette équation
K, et a en tracant la droite (fig. 49) avec un certain nombre de
fractions d’un macropolimere de degrés de polymeérisation diffe-
rents dont les masses moléculaires ont été mesurées par une au-
tre methode et dont on détermine les viscosités intrinseques.

lgn]=1gKstalgM.

IEKSJ[

e

le M

Fig. 49. La dépendance de lIg [y] = f (Ig M)

Gonflement

Si on place un cristal du corps a petites molécules au con-
tact d'un solvant, on voit que le cristal diminue progressivement
de volume et passe en solution.

Les composés macromoléculaires ne se comportent pas de
la méme manicre. L’acétate de cellulose, le polyamide mis en
présence d’un solvant subissent d’abord un phénomene de gon-
flement, le liquide penetre a I’intérieur de la masse du composé
macromoléculaire et écarte les macromolécules.

Le gonflement peut étre limite et illimiteé.

Le gonflement illimite, c’est le gonflement qui se termine
par la dissoulution, c¢’est-a-dire, d’abord le haut polymere ab-
sorbe le liquide et ensuite, a la méme température, passe dans la
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solution en formant le systtme homogene monophasique a 1’état
individuel des macromolécules (AG, < 0).

C’est ainsi qui se gonflent le caoutchouc naturel dans le
benzene et la nitrocellulose dans I’acétone.

Le gonflement limité, c’est le gonflement qui ne s’acheve
pas par la dissolution, mais amene a la formation du polymere
gonfl¢ qui est un gel.

Le gel, c’est un réseau spatial composé de molécules du po-
lymere et rempli par les molécules du solvant.

Par exemple: la gélatine se gonfle d’une manicre limitée
dans I’eau froide, mais au chauffement de I’eau jusqu’a 80 °C
elle se dissout; les polymeres (résines) ayant les liaisons chimi-
ques (ponts) entre les macromolécules subissent aussi le gon-
flement limité.

Au gonflement le volume (7)) et la masse () du polymere
augmentent aux dépens de I’absorption du solvant.

Le processus du gonflement est caractérisé€ par le degré de
gonflement a:

ou m, estla masse de I’échantillon du polymere,
4

~ est son volume au moment du temps .

Le gonflement du polymere se produit a une vitesse déter-
minge.
La cinétique du gonflement est présentee sur la fig. 50.
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Fig. 50. Cinétique du gonflement

Le gonflement limité est désigné par les courbes 1 et 2.

Le gonflement illimité — par la courbe 3.

Le limite de gonflement est désigné par o .

La vitesse du gonflement dans le premier cas est inférieure
a celle dans le deuxiéme cas, mais le degré du gonflement a; est
plus grand que ay.

Il est possible de distinguer plusieurs types du gonfle-
ment:

a) Gonflement capillaire. La pénétration du liquide dans
les failles et les lacunes de la structure (par exemple, pour les
fibres du cotton). On ne fait pas intervenir directement la consti-
tution macromoléculaire;

b) Gonflement extraréticulaire. Avec les composé€s ma-
cromoléculaires partiellement cristallins le liquide peut ne péne-
trer que dans des domaines amorphes, ou la cohésion des chai-
nes macromoléculaires est la plus faible;

¢) Gonflement intraréticulaire. Le liquide peut pénétrer
dans des domaines cristallins et modifier la disposition et 1’écar-
tement des chaines macromoléculaires.
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L’importance du gonflement dépend essentiellement de la
nature et de ’intensité des interactions macromoleculaires et des
interactions polymere-liquide.

L’addition a I’eau de certains sels métalliques qui ont un ef-
fet désassociant vis-a-vis des liaisons hydrogenes provoque un
accroissement notable du gonflement de la cellulose.

Pour les protéines dans les solutions salines aqueuses le
gonflement dépend de la nature des deux ions du sel. Les anions
ont un effet croissant dans 1’ordre suivant:

CI'<NO; <Br<I'<CNS.
Pour les cations on a de méme:
NH, <K < Li"; Ba* < Sr*" < Ca*".

On retrouve la série de Hoffmeister correspondant a I’hyd-
ratation croissante des ions.

Gélification

Certains composés macromoléculaires donnent a chaud des
solutions normales qui se prennent en une masse solide et ¢lasti-
que par refroidissement. Ce phénomene de gélification a lieu
notamment avec la gélatine et avec des pectines.

La formation du gel peut €tre attribuée a 1’association des
macromolécules par des interactions ioniques, polaires, par des
interactions hydrogenes. L’association des macromolécules se
detruit par chauffage et se reforme par refroidissement.

208



Partie Ill. CAHIER D'EXERCICE

Théme 1
LE CONCEPT DE LA MICROFLORE

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:

1. Y a t-il une différence entre les concepts de «flore» et
de «microbiote»?

2. Définissez les concepts de «commensal» et de «sym-
biose».

3. Définissez les concepts de «commensal» et de «sym-
biose».
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4. Enumérez les fonctions protectrices de la microflore
(Diapo 1).

5. Comment se fait I'échange d'informations entre la
microflore et les micro-organismes?

6. Qu’est-ce que les antibiotiques associés de la désor-
ganisation du microbiote?

7. Qu’est-ce que les antibiotiques associés de la désorga-
nisation du microbiote?
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Choisissez la bonne réponse:

1. Quel est I’'impact des antibiotiques sur le microbiote?
— aucun;

— performances ameliorées;

— troubles microbiologiques significatifs au profil perma-

nent.

2. Faut-il traiter la dysbiose?

— aucun besoin;

— absolument nécessaire parce que la normalisation comp-
léte et la composition quantitative du célon des especes micro-
biotes manquent & la suite des effets déstructifs ce qui conduit
aux deéveloppement des maladies socialement importantes;

— impossible.



Theme 2

LA DYSBIOSE.
LES PRINCIPES DE CORRECTION RATIONNELLE

Veérifez, repondez aux questions et faites la consigne:

1. 1l y a une différence entre les concepts de «dysbiose»
et «dysmicrobisme intestinal»?

2. Donnez la définition du terme de «dysbiose».

3. Quelles sont les liaisons entre les changements dis-
biotiques et le foctionnement de I'immunité muqueuse? (Di-
apo 2)
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4. Décrivez le mécanisme «d'échec de la tolérance im-
munologique» lors de la dysbiose.

5. Citez les groupes de médicaments approuvés et indi-
gues par les médecins au traitement de dysbiose.

6. Quelles sont les propriétés des probiotiques immu-
nomodulateurs que vous connaissez (Diapo 3).

Choisissez la bonne réponse:

1. Comment le paysage microbienne négatif affecte le
systéme immunitaire?

— aucunement,;

— affecte uniquement le mécanisme allergique;

— les pathologies disbiotiques conduisent a la disfonction de
I’timmunité muqueuse et aux développement d’un grand mombre
des maladies.
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2. Quels sont les probiotiques dans le traitement de la
dysbiose?

— avoir des souches 4 I’efficacité immunomodulatrice prou-
vee;

— etre «protegeésy»;

— étre un des composant du complexe des vitamines et des
minéraux.



Theme 3

LA DYSBIOSE - UN FACTEUR CLE DANS
LES PERTURBATIONS DE L' IMMUNITE MUQUEUSE.
LE MICROBIOTE PRECIEUX

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:
1. Le mécanisme du systeme des «barrieres». Décrivez le

role de I'immunité muqueuse dans le fonctionnement des
«barrieres».

2. Donnez la définition de «résistance a la colonisation»
ou le «paysage microbienne normale».

3. Décrivez le rble de la flore normale de I'immunité
mugqueuse (Diapo 4).
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4. Completez la liste des maladies associées a la dysbiose
du muqueuse: allergie, obésitée, maladies auto — immunes ...

5. Quelle est I’ «hypothése de Red Reine» (en russe —
«Black Queen»), selon la lequelle les agents pathogenes et les
microorganismes sont des ennemis évolu-tionistes?

6. Enumérez les conditions préalables & la formation des
groupes de patients immunodéprimes.

Choisissez la bonne réponse:

1. Peut-on dire que I"utilisation des immunomodulateurs
dans le traitement des dysbiosies est efficace?

— non;

—seulement en présence des fluctuations du systeme im-
munitaire révélées aux loboratoires;

— efficace 4 l'usage des immunomodulateurs influent I’ 1m-
munité muqueuse.
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2. Quels immunomodulateurs sont ordonnés dans le
traitement de la dysbiosie?

— probiotiques, des complexes des vitamines et des miné-
raux;

— lisates thopiques;

— aucun.



Théme 4

LE DYSBIOSIS INTESTINAL.
LES PRINCIPES DE LA CORRECTION

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:

1. Quest ce qui appartient & la microflore intestinale ob-
ligatoire et facultatives?

2. Quelles sont les formes de la dysbiose intestinale?

3. Décrivez les manifestations cliniques de la dysbiose
intestinale.
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4. Completez la liste des groupes des maladies qui exi-
gent la correction de la dysbiose intestinale: cholélithiase,
infections intestinales, infestations parasitaires, syndrome de
la malobsorbation ...

5. Citez les facteurs de la croissance de disbacteriose a
I’étiologie des mycoses.

6. Donnez la définition des termes «probiotiques», «pré-
biotiques», «<symbiotiques», «métadiotiques».

7. Le paysage microbien au diabete.
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8. Le paysage microbien aux allergies alimentaires.

9. Le paysage microbien a la migraine.

Choisissez la bonne réponse:

1. Qu’est-ce qui fait reférence aux facteurs clés qui per-
mettent une restructuration de la microflore intestinale?

— probiotiques;

— antibiotiques;

— vitamines;

— aucun.

2. Qu'est-ce qu’il faut prendre en considération lors du
choix d'un probiotique pour la correction de la dysbiose?

— aucune différence;

— cont;

— producteur;

— activité immunotropique des souches.



Theme 5
LA DYSBIOSE ET L' OBESITE

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:

1. Les maladies immunitaires, dont les perturbations de
microbiocenosis sont revélées.

2. Décrivez les mutations du microbiote aux différentes
pathologies (Diapo 5).

3. Enumérez les pathologies comorbides de I'obésité et
caractérisez son role dans le développement de la dysbiose
intestinale.
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4. Construisez I’algorithme de I'examen clinique du pa-
tient atteint de I'obésité et de la dysbiose.

5. Construisez I’ algorithme thérapeutique de la correc-
tion des dysbiosis chez les patients souffrant d'obésite.

6. Décrivezles acteurs clés du developpement de dysbi-
ose intestinale chez les patients souffrant d'obésite.

Choisissez la bonne réponse:

1.Y at-il une relation entre la dysbiose chez les patients
souffrant d’obesité et les troubles de leur état mental et émo-
tionnel?

— non;

— seuls chez les enfants;

—rapport «microbiote-intestin-cerveau» est associée au
comportement et 4 1’¢état emotionnel.
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2. Qu'est-ce gqu’il faut prendre en considéation lors du
choix d'un probiotique pour la correction de I'obésite dys-
biosis.

— tout ce qui précede;

— age du patient;

— pathologies comorbides;

— activité immunotrope des souches.



Theme 6

LA DYSBIOSE ET DES DERMATOSES
IMMUNODEPENDENTES

Veérifiez, repondez aux questions et faites la cosigne:

1. Citez des dermatoses immunodependentes, ou les per-
turbations des microbio-cenosis sont manifestées.

2. Est-ce la peau humain fait partie «du corps du syste-
me immunitaire», et si oui, au quel paragraphe du systeme
Immunitaire, appartient-il?

3. Justifiez la nécessite de l'utilisation des probiotiques
en cas des dermatoses immunodépendante (Diapo 6).
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4. Faut-il évalualer le paysage microbien des patients at-
teints de dermatose immunitaire.

5. Décrivez le paysage microbien de la peau des patients
atteints de dermatoses immunitaires.

6. Décrivez les acteurs clés du développement de dys-
biose de la peau des patients atteints de dermatoses immu-
nitaire.

7. Quels sont les agents pathogenes qui jouent un réle
clé dans le développement de dysbiose a la dermatite ato-

pique.
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8. Quels agents pathogénes jouent un role clé dans le dé-
veloppement de I'eczéma dysbiosis.

Choisissez la bonne réponse:

1. Y at-il une relation entre la dysbiose intestinale et la
gravité des dermatoses immunitaires?

— non;

— seuls les enfants;

— relation existe.

2. Qu'est-ce qu’il faut prendre en considération lors du
choix d'un probiotique a la correction de dysbiose intestinale
aux dermatoses immunitaires.

— déséquilibre cytokine de la peau;

— résultats laboratoires;

— présence des maladies comorbides;

— tout ce qui précede.



Theme 7
LA DYSBIOSE ET LES PATHOLOGIE RESPIRATOIRES

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:

1. La dysbiose est-elle liée au developpement de la pa-
thologie aigue respiratoire (Diapo 7).

2. Décrivez la relation entre la dysbiose des muqueuses
et la fréquence des maladies chroniques (Diapo 8).

3. Justifiez la nécessité de I'utilisation des probiotiques a
la pathologie respiratoire.
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4. Quel est le role de la dysbiose dans le développement
des maladies respiratoires chez les patients immunodépri-
mes?

5. Comment sont liés les pathologies de I'immunité de la
muqueuse, la dysbiose des muqueuses et le développement
des maladies respiratoires?

6. Décrivez les acteurs clés dans le développement de la
dysbiose des muqueuses chez les patients souffrant de troub-
les respiratoires.

7. Décrivez le paysage microbien chez les patients adul-
tes souffrant d'asthme bronchique.
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8. Décrivez le paysage microbien chez un patient enfant
atteint d'asthme bronchique.

9. Qulle flore opportuniste prend le role du premier
plan dans la formation de dysbacteriosis chez les patients
souffrant d'allergies?

10. Quel est le critere de la thérapie adéquate pour les
patents dysbiotiques?

11. Les examens diagnostiques, laboratoirs sont obliga-
toires pour contréler I'efficacité du traitement du patient so-
uffrant d'une allergie?
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Choisissez la bonne réponse:

1. Y a- t-il la connexion de la dysbiose intestinale au ca-
ractere de la pathologie respiratoire?

— non,;

— seuls les enfants;

—ilyena.

2. Qu’ est — ce qu’il faut prendre en considération lors
du choix d'un probiotique a la correction de la dysbiose in-
testinale a la pathologie respiratoire?

— examens laboratoires;

— présence des maladies comorbides;

— tout ce qui precede.



Theme 8
LA DYSBIOSE ET D' AUTRES MALADIES

Vérifiez, répondez aux questions et faites la consigne:

1. Quelle est la «solidarité des muqueuses» et comment
elle affecte le traitement des patients atteints de la dysbiose?

2. Les probiotiques sont-ils des immunomodulateurs et
si «oui», quelles zones immunitaires affectent-ils?

3. Justifier la nécessité de l'utilisation des probiotiques
en cas de la pathologie auto-immune.
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4. Que est le role des bactéries sur la pathologie des
tractes urogénitaux?

5. Faut-il traiter la disbiose des enfants frequemment
malades?

6. Décrivez les acteurs clés du développement de la dys-
biose des muqueuses chez les patients & la pathologie uro-
genitale.

Choisissez la bonne réponse:

1. Quelles zones de I'immunité sont influencées par des
probiotiques et des supplé-ments vitaminiques et minéraux?

— maintien d' un niveau normal de protection de la piscine
sécrétoire [gA;

— normalisation de I'i'mmunité muqueuse;

— restauration de la résistance a la colonisation;

—nout ce qui précede.
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2.Y at-il une relation dans le développement de |'au-
tisme avec un dysbacteriosis?

— non;

—1lyen a;

—seulement a I’ allergique.
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