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Etat de la matiere et caractérisation

A. Structure moléculaire de la matiere - Energie

(Pr P Robin)
B. Solides, liquides, gaz, solutions
Potentiel chimique
C. Changements d'état, pression de vapeur
D. Propriétes colligatives: osmose, cryomeétrie,

ebulliométrie
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B.2.3. Solutions

Une « solution » est composée d'un solvant Solvant
(liquide) et d'un soluté (liquide, solide, gazeux) SQTM
yr 7 . . Espéce J
En genéral, une solution est une solution aqueuse  adissoudre {

et Ie SO|Uté eSt SOIIde Soluté |diasuus

Propriétés des solutions dépendent de leur
composition qualitative mais surtout quantitative

Nécessiter de caractériser les solutions

Introduction aux notions de dissolution et de
dissociation (électrolytes)




B.2.3. Solutions

Définition: systeme dispersé constitué de 2 ou plusieurs composants

Phase dispersante + 1 ou plusieurs phases dispersées
(majoritaire) (minoritaires; particules +/- fines)

Dispersion au stade moléculaire = solution




B.2.3. Solutions

Solution = Solvant + Soluté(s)
compose majoritaire  corps dissous dans le solvant
liquide composeé(s) minoritaire(s)

solide, liquide ou gaz
(avant mise en solution)
Cas d’'un mélange de liquides: solvant = liquide le + abondant
Soluté sous forme d'ions: solution électrolytique (conduction courant)

(ex: eau salée avec Na* et CI)

Soluté sous forme de molécules neutres: solution non électrolytique

(ex: eau sucrée avec molécules de saccharose)

Température T Sol” insaturée: peut encore dissoudre du soluté
Sol” saturée: ne peut plus dissoudre de soluté
Pression P Sol” sursaturée: contient plus de soluté dissous
qu'a | 'équilibre k




B.2.3. Solutions

Certains solutés (L, S, G) mis en solution (eau) ont une propriété
essentielle: conductivité du courant

Apparition d'ions secondaires a la rupture des molécules par le
solvant (eau)

Introduction a la dissociation
Electrolyte fort: électrolyte totalement dissocié dans l'eau

Electrolyte faible: partiellement dissocié, avec en présence des
lons, des molécules du soluté et celles du solvant . ;




B.2.3. Solutions

Solutions micromoléculaires ou cristalloides:

Les molécules contiennent quelques dizaines d'atomes (exemples : urée,
glucose, NaCl)

Solutions macromoléculaires:
Les molécules contiennent entre 10° et 10° atomes (exemple : ADN)

Les solutions macromoléculaires, a I'opposé des solutions
micromoléculaires, ne traversent pas certaines membranes

Agglomérats de tres nombreuses et petites molécules du méme ordre de
taille que certaines macromolécules

s




B.2.3. Solutions idéales

Une solution est dite idéale si les différentes interactions intermoléculaires sont
d'intensités égales (solvant <> solvant, soluté <> solvant, soluté <> soluté),
autrement dit si la présence du soluté ne modifie en aucune fagon les forces

intermoléculaires existant dans le solvant pur.

Une solution tend vers l'idéalité au fur et a mesure qu'on la dilue.




B.2.3. Solutions idéales

Ne peuvent étre considérées comme des solutions idéales:

solutions électrolytiques non diluées (C > 10-3 M)

solutions macromoléculaires car les volumes des molécules de
macromolécules et de solvant sont trés différents




B.2.3. Composition des solutions

Solides :
Quantité dissoute trés variable, mais finie (saturation)

Gaz :
Quantité dissoute, fonction de la pression partielle (Loi de Henry)

Liquides :
miscibles: se mélangent en une seule phase, quelles que soient les quantités respectives
en présence (exemple : alcool et eau)

non miscibles: restent séparés, la phase la plus lourde restant au fond du récipient
(exemple: huile et eau). Par agitation, formation de trés fines gouttelettes (émulsion)

partiellement miscibles: se mélangent jusqu'a une certaine concentration de soluté au-
dela de laquelle apparait une démixtion (équivalent de saturation) avec l'apparition de
deux phases liquides, chacune ayant une proportion de soluté et de solvant différente

(exemple : eau et éther) . 10




Melange de 2 liquides

Huile | Alcool N Ether N




B.2.4. Expression de la composition quantitative
d’une solution

Les proprietes des solutions dépendent de leur composition
qualitative (réactions chimiques) et surtout quantitatives (osmose et
pression osmotique, abaissement de la pression de vapedur,
elevation du point d'ébullition, abaissement du point de
congélation).

Différents modes d'expression de la quantité de soluté en solution:
fraction molaire

concentration massique

concentration molaire et concentration molale
concentration équivalente

concentration osmolaire et concentration osmolale

4033
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B.2.4.1. Fraction molaire

n, moles d'un composé 1 (solvant)
n, moles d'un composé 2 (solute)
n, n,

Xy =—— Xy =— —
n1+n2 n1+n2

Cas geéneral :n, moles d'un composé i

n 1
X = R = Zni in T
I

i

Analogie avec la pression partielle d’un gaz dans un mélange
La notion de la fraction molaire ne fait appel a aucune distinction solvant-solutés

et est indépendante des conditions de mesure (notamment de la température).
i 13




B.2.4.1. Fraction molaire

En solutions biologiques, la fraction molaire de 'eau est toujours trés proche de 1 et
celles des solutés trés petites devant 1.

Exemple : solution de 36 g de glucose (M = 180 g/mol ) dans un litre (soit 1000 g)
de solution aqueuse (M =18 g/mol pour l'eau) :

N gucose = 36 / 180 = 0,2 moles

N ., = 1000 /18 = 55,55 moles
f =0,2/(0,2 + 55,55) = 0,00358

glucose

f_ =5555/(0,2+55,55) = 0,99641

eau




B.2.4.2. Concentration massique

Rapport de la masse (m) de solutés au volume (V)

soit de solution, soit du solvant (plus rarement)

m |— Masse du composé (soluté)

m
/Vsol Kg.m™ (SI)
/ gl
Volume de la solution (ou du solvant)
Remarques :

*V dépend de la température

* La concentration massique est la maniére habituelle de préciser la concentration en
biologie

* La concentration massique est parfois exprimée en utilisant la masse, plutét que le

volume de solvant :
exemple : glucosé a 5 % (50 g de glucose pour 1000 g de solution) . 15
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Exemple: glycémie normale

glycémie en g/l 149/l

Equivalent en mol/l Equivalent en mol/l ?

Masse molaire glucose 180 g/ mole

180 — 1 mole
19 —> 0.00555 moles ou 5.5 mmolll




B.2.4.3. Concentration molaire: Molarité

c =" —— | Nombre de moles du composée (solute)

m
c-M _C,
Vsol M
/
Masse molaire du composé mol.m™ (SI)
mol.l™
1000 M0 = 18 g/mol

molarité de ['eau : . =55,556 mol/l

e




B.2.4.4. Concentration molale: Molalité

71—t Nombre de moles du compose (solute)

m

| solvant

] mol.Kg ™' (SI)

mol.g™"

Masse du solvant

Nb: sol° aqueuse diluée: molarité = molalité
1L =1Kg
Vsol® = Vsolvant




B.2.4.5. Concentration équivalente

La dissociation des composeés ioniques ou l'ionisation de composés
polaires mis en solution produisent des ions, porteurs de charges

positives ou négatives. La quantité d'ions formés s'exprime en
équivalents.

La concentration équivalente est exprimée en équivalents par
litre de solution (Eq.L", plus souvent mEq.L-') ou par

kilogramme de solvant (nombres voisins pour les solutions
aqueuses diluéees).

Az




B.2.4.5. Concentration équivalente

Si l'ion a une charge z et une concentration molaire C,
sa concentration equivalente C,, est egale z.C

Exemple : Solution contenant 10 mmol.L™ de CaCl, et 5 mmol.L-" de CaCO, :

(si coefficient de dissociation a=1) mmol L-! mEq.L-!

CaCl, — Ca™ +2Cl" Ca™ 10 20
CI- 20 20
CaCO, - Ca'* + CO> Ca™ 5 10
CO,> 5 10

= (CI'))=20 mEq.L!; (Ca™) =30 mEq.L!; (CO,*) =10 mEq.L"!

= | Z(anions)g, ;-1 = X(cations) g, ; -1

"principe d'¢lectroneutralité" des solutions . 91




B.2.4.6. Concentrations osmolaire et osmolale

En milieu liquide, les molécules de solvant et de soluté, neutres ou
loniques, se deplacent les unes par rapport aux autres et chacune
d'entre elles constitue "une entité cinétique".

Une osmole (osm) représente un nombre d'entités cinétiques
égal au nombre d'Avogadro. Ce nombre est rapporté soit au
volume de solution (osmolarité, osm.L"), soit & [a masse de

solvant (osmolalité, osm.kg™).

Constante d’Avogadro =~ 6,022.102° mol’
. 22




B.2.4.6. Concentrations osmolaire et osmolale

L'osmolarité et l'osmolalité dépendent respectivement de la molarité

(mol.L") et de la molalité (mol.kg') mais aussi du degré de dissociation
o (oo = n dissociées / n total) du soluté.

Exemple : en solution,

=> 5 mmol.L-" d'urée (molécule neutre) correspondent & 5 mosm.L-’

=> 10 mmol.L-" de NaCl (. = 1; 2 mol Na*/Cl) correspondent & 20 mosm.L"
=> 5 mmol.L-" de A-B* correspondent a 7,5 mosm.L' avec . = 0,5

—  2,5mosm.L" pour AB
2,5 mosm.L" pour A-
2,5 mosm.L! pour B

Az




En résumé

Etat initial Cmol = n/V 0 0
Etat a équilibore  Cmol C_,=C(1-a) Co = PCal Cro = 9Cal
Cosm C,,=C(1-a) Cosm = PCaL Cosm = 9Ca

Ceq Ceg=0(nonionis¢) Ceq=(pCa)z Ceq = (qCa)Z’

o Coefficient de dissociation (partiel ou total)
z et z' Charges des molécules ionisees

p et g Coefficients stoechiométriques (équilibre de
I’équation)

u




Concentration Mesure Unité SI Sous-unités usuelles

Massique La masse par unité kg/m3 g/l, ng/ml, etc...
de volume®

Molaire La quantité de maticre mol/m? mmol/l, etc...
par unité de volume de
solution

Molale La quantit¢ de maticre mol/kg mmol/l d’eau
par unit¢ de masse de
solvant

Osmolaire Le nombre d’entités osm/m? mosn/1, etc...
cinétiques par unite de
volume de solution

Osmolale Le nombre d’entités osm/kg mosm/l d’eau
cinétiques par unite de
masse de solvant

Equivalente Le nombre de charges Eq/m? mEq/1
par unité de volume™

S || s'agit le plus souvent du volume de solution . 25




lonogramme sanguin

L&

F L

BIOCHIMIE - Biochimie

generale

_ | Sodium | 142 132-146 mmaol/L

__| Potassium | $ 3.3 3550 mmol/L

_|Chiore | 105 09-109 mmoliL

_| Réserve alcaline |z ¢ 32 20-31 mmol/L

_| Glucose mmoliL | $ 3.7 3958 mmol/L

| soit Glucose en giL | $ 0.87 070-1.05 g/l

—JUrée | 3.3 2575 mmal/L

| Créatinine pmoliL | 58 40-66 pmal/L

_|=pit Creatinineen mgll | 6.6 4575 ma/L

_| Albumine | 3% 34-50 g/l

_ 1 Calcium mmaol/L | § 1.72 2.08-2 65 mmol/L

| soit Calcium en magiL | $ 63 B3-106 migiL

_ICaicium total corrigé en v s 1.7q 208262  mmoll
fonction de 'albumine

_linterprétation lav La for

BIOCHIMIE - Thyroide

_| TSH Ultrasensible Y $ 124 0.400-4.00 mUIL

_| Thyroglobuline | 3.69 160613 pgiL

_1Ac anti-thyroglobuline | <25.0 =330 kUL




B.3. Etat gazeux

GAZ

Ensemble d'atomes ou de molécules indépendants les uns des autres,
dont I'énergie d'agitation thermique est bien supérieure aux énergies de
liaison intermoléculaire.

GAZ PARFAITS

Un gaz est dit parfait s'il est suffisamment éloigné de ses
conditions de liquéfaction (pression faible, température élevée)

Les proprietés de I'état gazeux sont alors caracteéristiques et les
lois qui les régissent sont simples
. 27




B.3. Etat gazeux

DESCRIPTION MACROSCOPIQUE (aspect qualitatif)

Lois observables simples, traduisant la dépendance entre les
variables d'état du gaz parfait :

= quantité de matiere n

= volume vV
= pression P
= température T

DESCRIPTION MICROSCOPIQUE (aspect quantitatif)
Théorie cinétique des gaz (comportement des molécules réelles

lors des collisions)
. 28




B.3.1. Relations entre les variables d'états

* Relation Pression- Volume (n et T constants)
Loi de Boyle-Mariotte
* Relation Volume - Température (n et P constants)
. Loi de Charles
* Relation Pression - Température (n et V constants)
Loi de Gay-Lussac

 Equation d’état des gaz parfaits

PV =nRT




B.3.1.1. Etat gazeux

Loi de Boyle-Mariotte

(Robert BOYLE physicien et chimiste irlandais- Edme MARIOTTE physicien et botaniste francais)

A température constante, pour une masse de gaz
donnée, le diagramme pression —volume est une
branche d’hyperbole équilatere (isotherme)

o \ pV =K

hp

[zotherme T

2
AV e

o
3 ¥r . 3 0




B.3.1.1. Relation Pression- Volume

P(atm)

B V de gaz f) z
0 200° [ /Z//
o E 200° Mercure '//// /

20 40 60 80 100 vy

COURBES ISOTHERMES (PV = (*%) . 31




B.3.1.1. Application

Température T _ _
Accident barotraumatique
ou de décompression en plongée bouteille
Température T
g
Pression
- «Irzp
Volume V 'H’nh-l-}
\ \. . h/ S
N ¥4




B.3.1.1. Application

A 150 m d'altitude A 2000 m d'altitude




B.3.1.2. Etat gazeux

Loi de Charles (Jacques CHARLES physicien francais)
A pression constante, pour une masse de gaz donnée, la
variation relative de volume est fonction de la variation de

température:
AV

=aAl
Vo
V, volume de la masse de gaz considére a la température 6,

AV =V, =V, (V; volume occupé a la température 6,)
A =6 -0, \'

Vi
Vo




B.3.1.2. Etat gazeux

Loi de Charles:

AV, =V,~V,
2o _ang=Le"lo
Vo Vo

V,=V,(1+aAB)
v, =V,(1+aAd)

a : coefficient de dilatation, identique pour tous les gaz
1

“To
7 .35




B.3.1.2. Application




B.3.1.2. Relation Volume- Tempeérature

AV _ Va
Vg aA©

V=V (1+aA0b) P=1 atm

a# 1/273 20

273,15

COURBES ISOBARES (V=T (K) X Cste)

COURBES ISOBARES (V /T = (%)




B.3.1.3. Etat gazeux

Loi de Gay-LusSac (Louis Joseph GAY-LUSSAC chimiste et physicien francais)

A volume constant, pour une masse de gaz donnée, la
variation relative de pression est une fonction linéaire
de la variation de tempeérature

% _ g

Po
[ coefficient de compressibilité

Py = po(1+ PAO)

Nb: A0° C, sous une pression de 760 mm Hg,
1 mole de tout gaz parfait occupe un volume de 22.4 L . 38




B.3.1.3. Relation Pression- Température

AP _ B.AG
p
0 COURBES ISOCHORES
P=P,(1+BAO) (P/T=C")
B#1/273

A




B.3.1.3. Application

Circuit frigorifique
Azote dans circuit frigorifique

si circuit étanche (n et V constants), les rapports de P/T
doivent rester constants au cours du temps

m




B.3.1.4. Equation des gaz parfaits

Equation d'état: f (P, V, T) =0
Obtention d’une telle équation en appliquant les lois précédentes pour une masse de
gaz donnée d’'un gaz parfait

AO0° , V, P, (état )

AO° | Vo=V, (1+ab) P, constante (état Il)
AO° | V, constant Po=P, (1B,  (étatlll)
AO° | '} P (état IV)

Application Boyle-Mariotte (états Il et V) a la température 6:
PV =P\V,=P,V, (1taB)  equation 1

Application Boyle-Mariotte (états Ill et IV) a la température O :
PV =PyV,=P,V, (1+36)

> o =B=1/273




B.3.1.4. Equation des gaz parfaits

posons r = P,V,a
'équation 1 devient:

pV = pVy = pV,(1+ab)

pV = r(l+6’) =r(273+60)=rT
o

r dépend de la nature et de la masse du gaz




B.3.1.5. Constante des gaz parfaits R

D'apres la loi d'Avogadro, pour une mole de gaz, le volume molaire
gazeux normal est de 22,414 litres (0,022414 m3) & 0° C (273,15 K)

sous une atmospheére (1,013.10° Pa), soit :

= 0,08206 L.atm.K . mol-! = R

Attention

unités

R = 8,3143 J.K".mol", en unités internationales (Pa = N/m? et J = N.m)

1

1,013.10°*22.4.10 *2—73 =831 J.K '.mol”" =R

Equation d'état pour n moles de gaz parfait:

PV=nRT

k




B.3.1.5. Constante des gaz parfaits R

 Loi d’Avogadro

un volume égal de gaz, a la méme température,
contient le méme nombres de molécules.

ou equivaut

le nombre de molécules de gaz (idéal) dans un volume
donné est independant de la nature du gaz

M




B.3.2. Pression partielle d’'un gaz: loi de Dalton

Pression totale P = Z D,
i

Pi

- nRT

v

<

0

il
@

@0

Pression partielle:

Pression qu’exercerait le gaz 1

s’1l était seul dans le méme volume,
a la méme température




B.3.3.Théorie cinétique des gaz (aspect
quantitatif)

Correspond a /'étude microscopique du comportement et des
interactions des molécules de gaz

Theorie basée sur une approche statistique utilisant la
distribution de Boltzmann

Obtention des grandeurs macroscopiques telles que P, T, V

m




B.3.3.Théorie cinétique des gaz (aspect quantitatif)

Cette theorie explique les principales propriétés des gaz
(pression et diffusion)

Hypotheses (pour les gaz parfaits) :

- molécules ponctuelles, en mouvement incessant et désordonne,
sans interaction entre elles

- déplacement en ligne droite entre chaque collision
- chocs élastiques (conservation de E)

- les molécules n'ont pas toutes la méme vitesse, la méme
direction, ni la méme E individuelle, mais E totale est constan'e

47




Distribution de Maxwell-Boltzmann

Si T augmente, le nombre de molécules
rapides augmente aussi

1000° C

2000°C

Nombre de Molécules

Vitesse




B.3.3. Theorie cinétique des gaz

soit p molécules de masse individuelle m se déplacant
a des vitesses v1, v2, v3..; chacune possedent une
certaine énergie cinétique

1 1 1
Elz—mvf;Ezz—mvg‘; l.=—mvl?2
2 2 2

energie cinétique moyenne d'une molecule E :

Y
E:E1+E2+Ei:ZEi: 5 Vi :lmﬁ
p p p 2 p
et
E=Lmy
2




B.3.3. Theorie cinétique des gaz

vitesse quadratique moyenne ou vitesse efficace des molécules

1o . - VvV, +Vv,+V.
differe de vitesse moyenne: v =—1—=*—
P

Vitesse quadratigue moyenne tient compte
des probabilités des vitesses en fonction des températures

(Distribution de Maxwell-Boltzmann) . 50







B.3.4. Pression d'un gaz

Lorsqu’une molécule de gaz de masse m arrive sur la paroi S du récipient
perpendiculairement a une vitesse v, le choc étant élastique, la variation de
quantité de mouvement est de mv - (- mv) = 2mv

Dans le temps dt, la surface S regoit les molécules contenues dans le volume
Sdx et se déplacant selon xx’

\J
o

La pression d’'un gaz parfait basée avant

2
sur la compréhension de I'agitation moléculaire F?.?\

—

et la quantité de mouvement

—

Y

apres

////T

r




B.3.4. Pression d'un gaz

> X
4 g 7 (.’1. anr \
* ny, hombre de molécules par unité de volume '\ \
« Force =myv,/ d, (MLT?) (F = masse*accélération) o §
vapres §

»  Pression = Force / Surface (ML-'T2)

Quantité de mouvement pour une molécule (2mv)

. Smy selon axe x (dans le sens x
=2 3 dx  Quantité de mouvement = rodU|t d'une force*@

le choc molecules exerce sur la paroi une force F

_ nySmy dx nOva2
3 dt 3

s




B.3.4. Pression d'un gaz

 En réalité, c'est un ensemble de molécules
* Prendre en compte la vitesse efficace v,

2
_ nySmy,




B.3.4. Pression d'un gaz

* Considérons maintenant N molécules dans un volume V de gaz
N=n,V

1 Nmv.
P=37y
soit
pV =%va§

 Correspondance avec la loi de Boyle-Mariotte:

n: nombre de moles
N : nombre total de molecules reelles dans le volume V
N=nN

N~ Nombre d'Avogadro 6,02.10%

pV =%9\fnmvez =%9\fni =nRT car E :%mve2

soit




B.3.4. Pression d'un gaz

3RT
‘ Nm
Nin : masse molaire du gaz M

donc

/3RT
V, =, |——
M

La vitesse efficace des molécules de gaz est proportionnelle a 7
et inversement proportionnelle a M

cons tante de Boltzmann

R 8.31
k=—=—" =138.10" J.K
N 6,02.10% ﬁ




B.3.4. Pression d'un gaz

L'énergie cinétique moyenne d'un gaz parfait:  E=(nkT) /2

ne dépend que de la température absolue et est indépendante de la nature du qaz

n est un nombre entier:
3 pour un gaz monoatomique (H,) (énergie uniquement de translation)
5 pour un gaz biatomique (H,, O,...) (énergie de translation et rotation)

6 pour un gaz pluriatomique (O,, ...) (énergie de translation, rotation,
vibration)

A




B.3.5. Travail de détente d'un gaz

Interprétation moléculaire: détente:
Energie fournie par le systéme (gaz) comptée
négativement
P1> P2

détente cad éloignement des molécules de gaz donc
libération d’énergie

La compression

W =n(RTInp,-RTIn p,) B L]




B.3.5. Travail de compression d'un gaz

Interprétation moléculaire: compression:

Energie fournie par I'environnement extérieur
sur le gaz comptée positivement

Pression initiale gaz p, < p, pression apres
compression

W =n(RTInp,—RTInp,) pr=m




B.3.5. Potentiel chimique d'un gaz parfait

Le travail de compression d’'un gaz est 'augmentation d'énergie de ce gaz
lorsqu’il passe de la pression p1 a la pression p2:

W=n(RTInp,—RTnp,)

La transformation est réversible; la variation d’énergie ne dépend que de I'état
initial et final

U=RTInp

potentiel chimique du gaz

ou niveau énergétique auquel se trouve portée une mole de gaz
a la pression p et température t

wu=u"+RTInp
1° : potentiel chimique dans les conditions de référence (p =1) . 60




B.3.0. Les gaz réels

Dans les conditions usuelles, lorsque la pression est voisine de la
pression atmosphérique, les écarts entre ['équation d'état
théorique et I'expérience sont faibles (de l'ordre de 1 %).

Lorsque la température diminue et que la pression
augmente, c'est a dire lorsqu'on se rapproche des conditions
de changement d'éetat, les relations de proportionnalite entre
les variables d'état ne sont plus vérifiées.

Les familles de courbes isothermes et isobares des gaz réels

ont des allures tres differentes de celles des gaz parfaits.
u
i 61

Les gaz reels peuvent se liquéfier par compression et/
refroidissement.




B.3.6. consequences

» Le comportement d'un gaz s'écarte d'autant plus de
celui d'un gaz parfait que sa température diminue et
que sa pression augmente (cad qu'il se rapproche des
conditions de liquéfaction)




B.3.6. Gaz réels (interprétation cinétique)

» Théorie cinétique des gaz parfaits suppose qu'il n'y a
pas d'interaction entre les molecules de gaz

* Théorie plus applicable si la densité du gaz augmente
(cad quand P augmente ou T diminue).

* Volume des molécules n'est plus negligeable /r volume
{otal

—— Application d’'une autre formule

Gaz réel Gaz parfalt




B.3.6. Gaz réels (interprétation cinétique)

Equation de Van der Waals

(p (V = RT pour une mole




Gaz reels (interprétation cinétique)

(v —b) bou covolume (volume disponible pour l'agitation moléculaire inférieur
au volume total car le volume des molécules est non négligeable)

4 | enraison des interactions moléculaires, chaque molécule est attirée par

)2 ses voisines. A lintérieur du volume gazeux, en raison de la symétrie,
equilibration des forces d’attraction. En périphérie, la résultante des forces
d’attraction est dirigée vers l'intérieur.

(p+

donc la pression p exercée effectivement par un gaz réel sur une paroi
est inférieure a la pression p1 qu’exercerait le méme gaz a I'état parfait

pression de cohésion ou pression interne 7

T=p —P

hes




B.3.6. Gaz réels (interprétation cinétique)

Parallélisme gaz reel/ gaz parfait

Loi des gaz parfaits . pV = RT
Loi des gaz réels: (p+n)(V—-b)=RT

a
T=—
2
”

a : constante caracteristique de chaque gaz

STF




B.3.6. Famille d'isothermes pour un gaz réel

Les isothermes situées au-dessus du point
critique M conservent approximativement l'allure
hyperbolique des isothermes du gaz parfait ;

(a) : isotherme théorique,
(@') : isotherme réelle.

L’isotherme (b) correspond a la température au-
dessous de laquelle le gaz peut se liquéfier, sous
une pression suffisante ; sa forme est perturbée
mais elle concerne toujours le gaz seul.

Les isothermes (c) et (d) comportent trois parties
correspondant (de droite a gauche) au gaz seul, au
gaz en présence d'une quantité variable de liquide,
et au liquide seul.

La liquéfaction commence pour une valeur de la
pression qui dépend de la température. Elle
s'effectue a pression constante et la pression ne
peut recommencer a augmenter qu'apres la
disparition de la totalité du gaz.




B.3.6. Familles d’isobare pour un gaz réel

Par refroidissement, un gaz réel se

condense en un liquide qui, ensuite, \Y S/ p

se solidifie. Le liquide et le solide ont l

un volume beaucoup plus faible (que

celui du gaz) et qui varie peu avec la / P,
A

température et n'est pas nul a 0 K.
Les températures de fusion varient // Py
treés peu avec la pression.
, o | P <P,<P;
Les températures d'ebullition ou de =
condensation liquide sont beaucou
ensation q aucoup o VA Ly
plus influencées par la pression. T T
fusion ébull. ou condens.

nb: fusion passage de solide a liquide
ebullition passage de liquide a gaz . 68




B.3.6. Gaz réels (interprétation cinétique)

Exemples

Pour 1 mole de gaz a (L?.atm. mol-) b (L. mol 1)
He 0,034 5 0,024

Xe 4,194 S 0,051
CH,CI (m.polaire) 7,741 3 0,065
CH,-CH,OH (1.hydrogéne) 12,020 g 0,084

Un gaz réel aura un comportement voisin d'un gaz parfait quand :

+ faible masse molaire

+ molécule non polaire

o grand volume disponible et donc faible pression (a/V? négligeable et, de
méme, b devant V)

o tempcérature ¢levee, ¢loignée du point de condensation (passage de [Xétat gaz
a solide ou liquide) . 69




B.3.6. Gaz réels (interprétation cinétique)

* Intérét médical:
Extrapolation de la loi des gaz parfaits aux gaz réels
erreur négligeable en médecine
Application en physiologie, anesthésie-reanimation




B.3.7. Mélange gazeux: fraction molaire

rapport du nombre de moles de chaque gaz au nombre
total de moles du mélange

fraction molaire d'un gaz i:

}’l.

n, +n,+ Zn

xl' —




B.3.7. Dissolution des gaz: Loi de Henry

» (Gaz unique: la quantité de gaz dissous est
proportionnelle a la pression du gaz

V =sp

s : coefficient de solubilite

» Mélange de gaz: application de la loi de Henry
separement sur chaque gaz

e %
Vo =58,,% P,

_ %
VC02 T SCOZ pcoZ




B.3.7. Dissolution des gaz: Loi de Henry

Les particules de gaz arrivent a la surface du liquide avec une certaine force (qui
crée une certaine pression) et certaines pénéetrent dans le liquide — La quantité de
gaz dissous est proportionnelle a la pression partielle du gaz (p).

Dans le liquide (interactions intermoléculaires plus fortes), certaines molécules de
gaz vont rester sous l'action de ces interactions — La nature du liquide influe sur la
quantité de gaz dissous (coefficient de solubilité)

Si on éléve la température du liquide, la vitesse des molécules de gaz dissous
augmente et elles ont tendance a quitter le liquide — Le coefficient de solubilite
diminue lorsque la température augmente.

La dissolution cesse lorsque le potentiel chimique du gaz (n = p,+ RT Ln P) est le
méme dans les deux phases, gazeuse et liquide.
. 73




C.1. Changement d’états

Changements d’états

GAZ

Vaporisation
~on

Evaporation
ou

Ebullition

Condensation
solide

Solidific ation

LIQUIDE > SOLIDE

Existence de corps sous plusieurs états
Etude du passage entre ces différents états n




hiquide + gaz

solide + liquide ) liquide




C.2. TRANSFORMATIONS RECIPROQUES LIQUIDE-SOLIDE

D

;= O —- @/C@/

surfusion, lors du refroidissement

—

temps

AB: élévation de température du solide sans changement d’état

BC : la constance de la température signifie que les calories ne servent plus a échauffer le solide mai
sont utilisées pour le faire fondre

CD: élévation de la température du liquide sans changement d'état

Of, température de fusion du solide est aussi la température de solidification 65 du

liquide correspondant
'. 76

Chaleur latente de fusion L: nombre de calories pour transformer 1 g de solide e
liquide a la température de fusion (ex : L = 80 cal.g™! pour la glace)




INFLUENCE DE LA PRESSION SUR LA TEMPERATURE DE FUSION 6,

pl)

Tout le long de la courbe, il y a équilibre entre le solide et le liquide

Pour chaque couple Pression-Température, le plan définit les conditions dans

lesquelles un corps donné est a I'état solide ou liquide, ou présent dans les deux
états (le long de la courbe)

De maniére générale, O augmente avec P excepté pour la glace
77




C.3. TRANSFORMATIONS RECIPROQUES LIQUIDE-GAZ

* Vaporisation: passage de |'état liquide au gaz:

— Evaporation: se rencontre a toute T d’existence du
liquide; phénomeéne de surface qui résulte des échanges de
molécules a l'interface entre le liquide et I'air

— Ebullition: résulte du chauffage de I'ensemble du liquide;
débute a une T°__donnée qui est fonction du corps

A




C.3. TRANSFORMATIONS RECIPROQUES LIQUIDE-GAZ

EVAPORATION : vaporisation dans le vide ou en atmosphére gazeuse

(les molécules de liquide quittent la surface jusqu’a ce que la pression partielle de
la vapeur dans 'atmosphére soit égale a la tension de vapeur saturante ou
pression maximale de vapeur)

EBULLITION . vaporisation avec formation de bulles dans le liquide

= vaporisation rapide

Ao




EVAPORATION DANS LE VIDE

h = pression atmosphérique
f = tension de vapeur saturante

L'éther, Instantanément vaporisé a température ambiante, provogque une

baisse du niveau de mercure (pression)

A- Si tout est vaporisé : "vapeur seche”

B- Si tout n'est pas vaporisé (une nouvelle goutte introduite reste liquide): le

niveau ne baisse plus, la vapeur est en contact avec son liquide, on a atteint la

"vapeur saturante” a la temperature considéree k
80




INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LA PRESSION DE VAPEUR SATURANTE

(températu?e en degrés (pression de \i‘leur saturante
Celsius) en mm de Hg))

0 4,6

20 17,4

37 47

50 92

80 535
100 760

Influence de la température (0) sur la
pression de vapeur saturante (f)

est saturée de vapeur d’eau

Dans les alvéoles pulmonaires (37° ), ’atmosphére gazeuse (02, N2, CO2)
. 81

EAU




EVAPORATION (EN ATMOSPHERE GAZEUSE)

Vaporisation en atmosphére gazeuse ou dans le vide :

Les molécules de liquide quittent sa surface jusqu'a ce que la pression partielle de
"'sa" vapeur dans l'atmosphére qui surmonte le liquide soit égale a la pression
(« tension ») saturante de vapeur, (f).

f est la pression maximale de vapeur pour une température donnée. Au-dela de
cette pression, certaines molécules sont également sous forme liquide, et pas
uniquement gazeuse

Si I'atmosphere est illimitée, I'évaporation est totale.

Chaleur latente de vaporisation (L) ou de condensation liquide (gaz =liquide):
nombre de calories nécessaires pour transformer 1 g de liquide en vapeur a la

température de vaporisation
. 82

(ex:L,=576cal.g’a37° C pourleau)




EVAPORATION EN ATMOSPHERE GAZEUSE

B La vitesse d'évaporation v est ¢gale a :

p

P

v=kS—f_p

surface d'évaporation

pression maximale saturante de
vapeur

pression partielle effective de la
vapeur dans l'atmosphere gazeuse
pression totale exercée par

I’atmosphere gazeuse (somme de toutes
les pressions partielles)

k

constante de proportionnalite

B Pour une temperature donnée, I'évaporation se poursuit

jusqu'a ce que l'atmosphere soit saturée (f = p)

R




EVAPORATION EN ATMOSPHERE GAZEUSE

+ Evaporation dans air: la vitesse d’évaporation ne
s'annule jamais
o« Sauf

» Régions a climat tres humide: évaporation quasi nulle
avec ruissellement de I'eau de transpiration avec
difficulté pour I'organisme de lutter contre la chaleur

m




EBULLITION

0
L
TA
ten:ps
Ebullition :

- vaporisation par formation de bulles a l'intérieur du liquide
- la pression gazeuse dans les bulles est égale a la pression
atmosphérique au-dessus du liquide (pression de vapeur saturante a la

température d'ébullition O )

La température d'ébullition () est la température de la vapeur au voisinage du

liquide: elle diminue quand la pression au-dessus du liquide baisse et inversement
85




Liquéfaction d’'un gaz par compression

Point critique M

associé a l'isotherme critique a partir de
laquelle une augmentation de pression
provoque une liquéfaction du gaz

en dessous d’une certaine pression, gaz est a étal
gazeux

quand la pression atteint la pression critique, le
gaz se liquéfie et le volume diminue brusquement
(cad état liquide plus condensé)

quand augmentation de pression, peu de variation
de volume (liquide quasi incompressible)

s




C.4. TRANSFORMATIONS RECIPROQUES SOLIDE-GAZ

 Tout corps méme a I'état solide et a toute température émet de la
vapeur: sublimation

« Point triple: équilibre entre les 3 états

P
hude L

L+W

Point triple

vapeur W




D. Propriéetés colligatives

Définition: propriétés liées au nombre de particules et non a leur

nature
Molarité colligative: osmolarité — 7
s g . o Cc T ZC Molarité soluté
Molalité colligative: osmolalite —
C — l

| 0 Molalité soluté

1 = nombre de particules en solution
par molécule de soluté

CeHe CeHs i=1
NaCl Na-, CF i=2
Exemples dans 1’eau: CaCl, Ca?*, 2CF i=3
Cas;(PO,); |3Ca®, 2(PO,f* i=5




D.1. Propriétés colligatives: osmose

! . Permeable au solvant
Membrane hemipermeable—"  mgjs pas au soluté

f

t=0
:H Systéme hors équilibre

Eau Solution aquelse
(trés diluée ~ idéale)

Flux de solvant pour diluer la solution et tendre & egaliser les concentrations :
osmose (diffusion de solvant)

I = T uilbrs

Valable que pour des solutions « idéales » cad forces intermoléculaires
sont d'intensité égales
et solutions tres diluées cad qgté de soluté faible par rapport au solvant




D.1. Propriétés colligatives: osmose

Pression osmotigue - Pression qu'il faut exercer sur la solution pour empécher
le phénomene d'osmose

l I1
Solvant Solution
pur (trés diluge ~ ideale)
Loi de Van't Hoff o
I=RTC (IlenPa)

”x\
Constante des gaz Osmaolarits

parfaits : (osmol.m3)
R =232 Jmol K Temperature

(K)

v =nRT
loi de Van't Hoff analogue a la loi des gaz parfaits




D.1. Propriétés colligatives: osmose

hembrans
hémipermaable
Ceux solutions de
concentrations differentes
(solutés de méme nature ou pas)
Solution 1 Solufion 2

e R e

Osmose : de la solution la moins concentrée vers |a solution |a plus concentr

Tl bt

Hypoosmotique

Solutions isoosmofiques - pas d'osmose




D.1. Propriétés colligatives: osmose

Cas des membranes et liquides hiologiques

Liquides biologiques : plusieurs solutés

Concentrations plasmatiques des principaux solutés physiclogiques -

C C Ia
iy Ani Autre

| mmol.e = | (mmol.e ® | immel

Ma* 140 cr 103 Glucose 5

K o HOOS 27 Urss 5

Ca* 2.5 HPOT 1 Protéines 1

Mg 1 SOy 0,5
Pression osmotique totale = somme des pressions osmotiques dues a
chague soluté
W e ‘?smc;latrllti
sj W solutés - H=ZRTC1, u solute
C




D.1. Propriétés colligatives: osmose

Membranes hiologigues : hémipermaahilité stricte jamais realisés

Pression osmotigue » uniguement due aux molecules qui ne traversent pas la
membrane

(leg autres molécules diffusent jusqu'a équilibre des
concentrations de part & d'autre de la membrane)

Définie pour une memhbrane donnée
Cas le plus frequent . membrane laissant passer les micromolécules mais pas les
macromolécules

Pression osmotique uniguement due aux macromolécules =
pression oncotigue




D.1. Propriétés colligatives: osmose

Membrane cellulaire - sépare les milieux intra et extra cellulaires

Milieu extracellulaire hypotonigue
- La celluie gonfle - turgescence

Milisu exiracellulaire hypertoniqus

= La cellule se vide : plasmolyse

Hématies en mifieu Hematies en milieu Hematies en milieu
extraceliulaire extracsliulaire extracaiiulaire
isotonigque hypotonigue hypertonique




Un ceuf plongé plusieurs jours
dans une solution de vinaigre augmente de volume




D.2. Propriéetes colligatives: osmose inverse

P=T1 Pression exercée supérieure a la
pression osmaotique

|

Solvant pur Solution

Flux de solvant de |a solution vers le solvant pur = osmose inverse

Application aux solutions macromoléculaires ; ulirafiftration

 Exemples en physiologie d'ultrafiltration:
— Ultrafiltration plasmatique
— Concentration des protéines du lactosérum
— Concentrations ATB, AA




D.3. Propriétes colligatives: ebulliomeétrie

« Lorsque l'on considere un solvant contenant un soluté, on a
remarqué que la température d'ébullition du solvant avec le
soluté était plus haute que la température d'ébullition du solvant
seul.

« Laloi de I'ébulliométrie s'énonce ainsi :

 L'élévation de la température d'ébullition est proportionnelle
a la fraction molaire du solute.

Ao




D.3. Propriétes colligatives: ebulliomeétrie

on considere un soluté non volatil et qui ne se dissout pas
dans le solvant solide:

Solide |

T
Diagramme (P, T ) de changements d'états

Pour la solution, abaissement des courbes de fusion
et de vaporisation

R




D.3. Propriétes colligatives: ebulliometrie

F

F Solution aqueuse

Cc: osmolaire

C : molaire

Cm : massique ou pondérale
M : masse molaire

! Eau pure

Liquide

AT

eh

Pour la solution, ¢levation de la température d’€bullition

A]-;b = Kech = Keb iCzKeb i C
M

m

Lo1 de Raoult pour 1’ébulliométrie

\' Constante ¢bullioscopique

Loi valable que pour solutions idéales et diluées ng




Les lacs salés sont moins vite assecheés que les lacs d'eau
douce




D.4. Propriéetés colligatives: cryometrie

Lorsque l'on considere un solvant contenant un soluté, on a
remarqueé que la température de congélation du solvant avec le
soluté était plus basse que la température de congélation du
solvant seul.

La loi de la cryométrie s'énonce ainsi :

L'abaissement de la température de congélation est
proportionnelle a Ia fraction molaire du soluté.




D.4. Propriéetés colligatives: cryometrie

P“ Solution aqueuse

"' Eau pure

Liquide

Pour la solution, abaissement de la température de solification

ATfZKcCc:KciC:Kci& . TR
\ M |  Loi de Raoult pour la cryometrie

Constante cryoscopique
. o .y 02
Loi valable que pour solutions idéales et diluées k




D.5. Propriéetés colligatives: tonométrie

Eau pure solution

Equilibre initial Equilibre final (flux de solvant)

Masses egales de solution et de solvant placéees
a la méme température:
flux de solvant sous forme de vapeur qui dilue la solution

o




Abaissement de la pression de vapeur pour la solution

F 3
. .% Liquide
a2 Eau pure
Solide | "‘W

""" Solution agueuse

>

T
Diagramme (P, T) de changements d'alats




D.5. Propriéetés colligatives: tonométrie

 Explication: la tension de vapeur du solvant est plus basse
au dessus de la solution qu'au dessus du solvant pur

. C
Ap:Kth :Kth:Ktlﬁ

Loi valable que pour solutions idéales et diluées

hos




D.5. Propriétés colligatives: tonometrie

« Laloi de la tonométrie s'énonce ainsi :

* Pour une solution idéale, I'abaissement relatif de
pression de vapeur est proportionnel a la fraction
molaire du solute.




D.6. Applications

Mesure de concentrations de solutions ou de masses molaires
de solutés

osmometrie: utilisée pour les solutions macromoléculaires

ebulliométrie: peu utilisée car tres sensible aux variations de
pression atmosphérique

cryométrie (et tonométrie): utilisée pour les solutions
micromoléculaires




