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1Chapitre

Les états physico-chimiques
de la matière :

évolution et équilibre
Les doubles-flèches seront utilisées pour modéliser les équations de réaction.

1. Les états physico-chimiques de la matière

1.1. Définitions et propriétés

État de la matière Gaz Liquide Solide
Force des interactions Interactions

intermoléculaires faibles*
Interactions
intermoléculaires fortes*

Interactions
intermoléculaires fortes*

Ordre/désordre État le plus désordonné Disposition irrégulière
des entités

Solide cristallin : état le
plus ordonné, disposition
régulière des entités
Solide amorphe :
disposition irrégulière
des entités

Miscibilité Un mélange de gaz forme
une seule phase
uniforme

Miscibilité (une seule
phase) ou non (deux
phases) de deux liquides

Les solides ne se
mélangent pas : chaque
solide constitue une
phase où il est seul**

Modélisation Modèle du gaz
parfait (particules
ponctuelles et sans
interactions).
Équation d’état :
PV = nRT
avec : P en Pa, V en m3, T
en K, n en mol et R =
8,314 J.mol−1.K−1.

Fluide incompressible Solide cristallin
(cf. chapitre 9)

* l’ordre de grandeur des interactions intermoléculaires est le même mais suivant l’état, les particules disposent
ou non de suffisamment d’énergie cinétique pour échapper à l’interaction intermoléculaire. La notion d’interactions
intermoléculaires faibles/fortes est donc relative à l’énergie cinétique des particules.

** ceci n’est pas vrai dans le cas des solutions solides (alliages) étudiées au chapitre 9.
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Chimie PCSI - Méthodes, exercices et problèmes

2. Activité et loi de l’équilibre chimique

L’activité ai du constituant Ai est une grandeur sans dimension :

• soluté en solution diluée : ai =
[Ai ]
C ◦

, avec C◦ = 1 mol.L−1 ;

• gaz parfait : ai =
Pi

P ◦
, avec P◦ = 1 bar ;

• liquide, solide pur ou solvant d’une solution diluée : ai = 1.

É Le quotient de réaction d’une réaction chimique dont le bilan est : 0=
∑

i νi Ai s’écrit :

Q =
∏

i

aνi

i où ai est l’activité du constituant Ai .

É Loi de l’équilibre chimique : quel que soit l’état initial, lorsque l’équilibre est atteint, le
quotient de réaction Q prend une unique valeur K ◦(T) qui ne dépend que de la température.
K ◦ est la constante d’équilibre de la réaction à la température T considérée.

Qéq =
∏

i

aνi

i ,éq = K ◦(T )

3. Évolution et équilibre d’un système physico-chimique
Critère d’évolution d’un système homogène :

• si Q = K◦, le système est à l’équilibre chimique ;
• si Q < K◦, le système évolue dans le sens direct (formation des produits) ;
• si Q > K◦, le système évolue dans le sens indirect (formation des réactifs).

É Position de l’équilibre : on distingue suivant la valeur de K◦, trois cas :

• réaction quantitative (ou quasi-totale) (K◦ > 104), le réactif limitant est presque inté-
gralement consommé : ξéq ≈ ξmax ;

• réaction très peu avancée (K◦ < 10−4), les réactifs ne sont presque pas consommés :
ξéq ≈ 0 ;

• réaction limitée (10−4 < K◦< 104), les réactifs sont partiellement consommés : 0 < ξéq

< ξmax.

Méthode

Détermination de la composition du système à l’état final

Il faut tout d’abord écrire le tableau d’avancement de la réaction.

• Si la réaction est quantitative, il faut déterminer le réactif limitant et en déduire
ξmax.

• Si la réaction est limitée, il faut établir, à l’aide de la loi de l’équilibre chimique,
l’expression de K◦ en fonction de ξéq et résoudre l’équation afin de déterminer
la valeur de ξéq.

• Si la réaction est très peu avancée, il faut établir, à l’aide de la loi de l’équilibre
chimique, l’expression de K ◦ en fonction de ξéq et faire une approximation sur
ξéq (négligeable devant les quantités de matière initiales) et résoudre l’équation
afin de déterminer la valeur de ξéq.
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Exercices
Les états physico-chimiques de la matière : évolution et

équilibre

Exercices guidés

Exercice A Diagramme (P,T) de l’eau (d’après CCP TSI 2015) (5 min.)

On donne le diagramme pression/température (P,T) de l’eau ci-dessous ainsi que le
document ci-après :

Figure 1.1

Figure 1.2. Image prise par la
caméra haute résolution uti-
lisée lors de la mission Mars
Express. On observe le canal
Reull Vallis qui a jadis été fa-

çonné par l’eau.

L’eau sur Mars (d’après Espace et éducation, CRDP de l’Académie de Versailles)

Si l’eau n’existe plus sous forme liquide, elle a dû, néanmoins, être présente sous
cette forme dans le passé. Les volcans martiens ont dû éjecter de l’hydrogène et de
l’oxygène qui ont donné naissance à de l’eau dont les canaux conservent la trace de son
écoulement. Lors d’un refroidissement ultérieur de la planète, l’eau a dû disparaître
sous forme de glace dans le sol. Un élément qui vient de confirmer cette hypothèse
est la présence de dépôts de sel au creux de dépressions vers lesquels serpentent les
canaux.

1. Associer aux domaines numérotés de 1 à 4 (Figure 1.1) l’état physique dans lequel se
trouve l’eau parmi les propositions suivantes : solide, liquide, gaz et fluide supercri-
tique.

2. Donner les noms des points A et B et expliquer à quoi ils correspondent.
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Chimie PCSI - Méthodes, exercices et problèmes

3. D’après le texte, sous quel état physique se trouve essentiellement l’eau sur Mars
aujourd’hui ?

4. Valider cette hypothèse en utilisant le diagramme (P, T) et les données ci-dessous.

Données pour Mars : température moyenne en surface : −100 °C à 0 °C ; pression atmo-
sphérique : 600 Pa.

Exercice B Lixiviation du spodumène (d’après Mines-Ponts) (10 min.)

Le spodumène (aluminosilicate solide contenant du lithium dont la formule est donnée
ci-dessous) peut être dissous dans de l’acide sulfurique à 93 % en masse, introduit en excès
par rapport à la stœchiométrie de la réaction ci-dessous. Cette lixiviation avec de l’eau met
en solution le lithium :

{4 SiO2, Al2O3, Li2O} (s) +8H+(aq)= 2Li+(aq)+2Al3+(aq)+4SiO2(s)+4H2O(`).

On considère la réaction précédente comme totale et on considère pour simplifier que
les deux acidités de l’acide sulfurique sont fortes (un équivalent d’acide sulfurique libère
quantitativement deux H+ en solution aqueuse).

Quel est le volume minimal d’acide sulfurique à 93 % en masse nécessaire pour dissoudre
1 mole de spodumène ?

Données : masse molaire de H2SO4 : MH2SO4
= 98 g.mol−1 ; Densité d’une solution d’acide

sulfurique à 93 % en masse : d ≈ 2 ; Masse volumique de l’eau : ρeau = 1 g.mL−1.

Exercice C Dissolution du carbonate de calcium (d’après CAPES) (10 min.)

Pour mettre en évidence un dégagement de dioxyde de carbone, on utilise de l’eau de chaux
(solution saturée d’oxyde de calcium qui s’hydrate dans l’eau en hydroxyde de calcium). On
constate l’apparition d’un précipité de carbonate de calcium CaCO3(s) (« trouble de l’eau de
chaux »). En présence d’un excès de CO2, ce précipité se redissout selon :

CaCO3(s) + CO2(aq) +H2O� Ca2+(aq)+ 2 HCO−3 (aq) (1) K◦1

On donne les constantes d’équilibre associées aux équilibres (2) à (4) suivants :

CaCO3(s)⇔ Ca2+(aq)+ CO2−
3 (aq) (2) K◦2 = 10−8,3

CO2(aq) + 2 H2O⇔HCO−3 (aq)+H3O+(aq) (3) K◦3= 10−6,4

HCO−3 (aq) +H2O⇔ CO2−
3 (aq)+H3O+(aq)(4) K◦4 = 1010,3

1. Donner les expressions de K ◦1, K ◦2, K ◦3 et K ◦4 déduites de la loi des équilibres chi-
miques. On donnera les expressions des activités des différentes espèces.

2. Proposer deux méthodes pour déterminer K ◦1 en fonction de K ◦2, K ◦3 et K ◦4.
Faire l’application numérique et conclure sur la position de l’équilibre.

3. Certains organismes marins ont une coquille à base de carbonate de calcium. Quelle
est la conséquence d’une augmentation du dioxyde de carbone dissous pour ces
organismes marins ?
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Chapitre 1 – Les états physico-chimiques de la matière : évolution et équilibre

Exercice D Critère d’évolution et d’équilibre (d’après AGRO) (3 min.)

Un mode de préparation du dihydrogène met en jeu la réaction en phase gaz d’équation :

CH4(g) +H2O(g)→ CO(g) + 3 H2(g).

La réaction se déroule sous une pression totale constante P = 10 bar. La température du
système demeure constante et telle que la constante d’équilibre K ◦ est égale à 15. Initiale-
ment, le système contient n1= 10 mol de méthane CH4, n2= 30 mol d’eau, n3= 5 mol de
monoxyde de carbone CO et n4= 15 mol de dihydrogène H2.

1. Exprimer la constante d’équilibre en fonction des pressions partielles des constituants
à l’équilibre.

2. Exprimer le quotient de réaction Q en fonction de la quantité de matière de chacun
des constituants et de la pression totale. Montrer que la valeur initiale Q0 du quotient
de réaction vaut 1,6.

3. Le système est-il à l’équilibre chimique ? Sinon, préciser dans quel sens évolue la
réaction.

Exercices

Exercice 1 Emploi de propergols (d’après e3a) (15 min.)

La monométhylhydrazine CH6N2 et la diméthylhydrazine asymétrique C2H8N2, molé-
cules dérivées de l’hydrazine, sont des propergols pour fusées utilisés notamment par le
programme spatial européen Ariane en association avec le peroxyde d’azote N2O4 qui consti-
tue le comburant. Le pouvoir de propulsion d’un propergol est directement lié à la quantité
de produits gazeux émis par sa combustion pour un gramme de mélange stœchiométrique
propergol/comburant. Cette combustion sera considérée comme quantitative.

1. Sachant que la réaction de N2O4 avec chacun des dérivés de l’hydrazine, CH6N2 et
C2H8N2, conduit à la formation de diazote, de dioxyde de carbone et d’eau (sous forme
gazeuse), écrire les équations des réactions correspondantes (avec, dans chaque cas,
un coefficient stœchiométrique unité pour le dérivé de l’hydrazine).

2. Déterminer littéralement la quantité de matière nCH6N2
de monométhylhydrazine

contenue dans m0 = 1 g de mélange stœchiométrique monométhylhydrazine/pe-
roxyde d’azote. Effectuer l’application numérique.

3. En déduire la quantité de matière n1,gaz de produits gazeux émise par la combustion
d’un gramme de ce mélange.

4. Déterminer de même la quantité de matière n2,gaz de produits gazeux émise par la
combustion d’un gramme du mélange diméthylhydrazine asymétrique/peroxyde
d’azote.

5. Déduire du rapport n1,gaz/n2,gaz le meilleur propergol.
Données : Masses molaires : M(CH6N2) = 46 g.mol−1 ; M(C2H8N2) = 60 g.mol−1 ; M(N2O4)
= 92 g.mol−1.

Exercice 2 Combustion de l’octane (d’après G2E) (10 min.)

Dans une automobile, on utilise comme carburant de l’octane (C8H18) et comme combu-
rant de l’air (20 % de dioxygène O2 et 80 % de diazote N2). L’automobile consomme 6 L de
carburant liquide aux 100 km à la vitesse de 90 km/h.
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Chimie PCSI - Méthodes, exercices et problèmes

1. Écrire l’équation de la réaction de combustion avec le dioxygène.
2. Déterminer, dans les conditions normales de température et de pression, le volume

d’air nécessaire à la combustion des 6 litres d’octane. On rappelle que, dans ces condi-
tions, le volume molaire d’un gaz est de 22,4 L.mol−1. On suppose la réaction de com-
bustion quasi-totale et les réactifs introduits dans les conditions stœchiométriques.

3. Dans les mêmes conditions, en déduire le volume de CO2 produit.
4. Calculer, en g/km, la masse de CO2 rejetée par km parcouru à la vitesse de 90 km/h.

Données : masse volumique de l’octane : ρoct = 700 kg.m−3 ; masses molaires de l’octane
et du dioxyde de carbone : Moct= 114 g.mol−1 et MCO2

= 44 g.mol−1.

Exercice 3 Dimérisation du dioxyde d’azote (d’après e3a, 2014) (10 min.)

Le dioxyde d’azote est en équilibre avec son dimère : 2 NO2(g)�N2O4(g).

La constante d’équilibre de cette réaction vaut 10,2 à 298 K.

L’équilibre est réalisé à 298 K sous une pression constante maintenue à 4 bar.

Déterminer et calculer les pressions partielles de chaque gaz à l’équilibre.

Exercice 4 Réduction de la magnésie par le silicium (d’après CCP) (15 min.)

Industriellement, l’opération de réduction de la magnésie MgO par le silicium Si en vue
d’obtenir du magnésium Mg a lieu dans un four à la température de 1 773 K. De la silice SiO2

est également obtenue dans ce procédé.

1. Écrire l’équation de la réaction précédente en précisant l’état physique de chaque
composé. On prendra un coefficient stœchiométrique égal à 2 pour la magnésie.

2. On donne, pour la réaction précédente, la valeur de la constante d’équilibre à 1 773
K : K ◦ = 7,74 × 10−5. On considérera les phases condensées comme non miscibles.
Exprimer la pression Peq à l’équilibre en fonction de K◦ et P◦ = 1 bar. Calculer Pe q à
1 773 K.

3. On note P la pression hors équilibre. Dans quelle gamme de pression la réaction
se produit-elle dans le sens souhaité ? Qu’en déduire sur la conduite opératoire du
procédé ?

Données :
Composé Mg Si MgO SiO2

Tfus (K) 923 1 700 2 550 1 973
Tvap (K) 1 380 2 560 > 2 600

Exercice 5 Étude thermodynamique de la dissociation du chlorure de sulfuryle
(d’après Capes) (15 min.)

On étudie la réaction de décomposition du chlorure de sulfuryle :

SO2Cl2(g)� SO2(g) + Cl2(g)

On donne les valeurs de la constante d’équilibre à θ 1 = 102 °C : K◦1= 1,96

1. On introduit dans une enceinte, initialement vide, n0 = 1,00 mol de chlorure de sulfu-
ryle gazeux pur, à pression P0 = 1,00 bar et à température θ 1 = 102 °C. Déterminer le
coefficient de dissociation α du chlorure de sulfuryle à l’équilibre, défini par :

10
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α=
nSO2Cl2,dissocié à l’équilibre

nSO2Cl2,présent initialement

.

2. À 320 °C, le chlorure de sulfuryle se décompose totalement. Afin d’étudier cette réac-
tion, une certaine quantité de chlorure de sulfuryle est introduite dans un récipient
de volume V constant, maintenu à T = 320°C. La pression initiale, mesurée immé-
diatement après introduction du chlorure de sulfuryle et avant décomposition, vaut
P0 = 51, 9 kPa. On donne R = 8,314 J.mol−1.K−1.

(a) En utilisant la loi des gaz parfaits, montrer que l’on peut déterminer la concen-
tration initiale C0 en chlorure de sulfuryle. La calculer en mol.L−1.

(b) Montrer que la connaissance de P à l’instant t, P0 et T permet de calculer l’avan-
cement volumique de la réaction, noté x , à l’instant t.

(c) Calculer la pression P∞ dans l’enceinte au bout d’un temps très long.

Problème

Problème Dépolymérisation du paraldéhyde (d’après ENS-Ulm, 2015) (20 min.)

On considère l’équilibre (noté (1)) suivant :

C6H12O3 (g)

paraldehyde noté Pa(g)

catalyseur

acide
3 C2H4O (g)

ethanal noté A(g)
 

Expérimentalement, l’équilibre est étudié de la manière suivante : le paraldéhyde est placé
dans un réacteur thermostaté de volume constant égal à 50 mL. Initialement, aucune trace
d’éthanal n’est détectée. Une sonde mesure la pression d

′
équilibre au sein du système, dont

l’évolution en fonction de la température est représentée figure 1.4.

 

FIGURE 2 - Pression d
'
équilibre p en fonction de la température 

 

L
'
analyse chromatographique montre qu'à 100 °C, le système ne contient plus que de l'éthanal, le paral-

déhyde n’étant présent qu’à l’état de traces. La phase gazeuse est modélisée comme un mélange parfait 

de gaz parfaits. 

1.2.1  Que peut-on dire de l'évolution de la pression d'équilibre à haute température ? En déduire une 

estimation de la quantité de matière de paraldéhyde initialement contenue dans le réacteur et de celle 

d'aldéhyde finalement obtenue. 

1.2.2  Que dire de l'influence de la température sur l'équilibre (1) ? 

1.2.3  Comment interpréter le comportement de la pression d’équilibre à plus basse température ? 

On note p*A la pression du système contenant uniquement de l'éthanal (la quantité de matière trouvée à 

la question 1.2.1.), à la température T et en l'absence de catalyseur. 

1.2.4  Où peut-on lire la pression p*A sur la figure 2 ? 

Figure 1.3. Pression d’équilibre Peq en fonction de la température

L’analyse montre qu’à 100 °C, le système ne contient plus que de l’éthanal, le paraldéhyde
n’étant présent qu’à l’état de traces. La phase gazeuse est modélisée comme un mélange
idéal de gaz parfaits.
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1. Que peut-on dire de l’évolution de la pression d’équilibre à haute température ? En dé-
duire une estimation de la quantité de matière de paraldéhyde initialement contenue
dans le réacteur et de celle d’éthanal finalement obtenue.

2. Que dire de l’influence de la température sur l’équilibre (1) ?
On note P*A la pression du système contenant uniquement de l’éthanal (la quantité
de matière trouvée à la question 1. à la température T.

3. Où peut-on lire P*A sur la figure 1 ?
4. Montrer que la constante d’équilibre de l’équilibre (1) peut se mettre sous la forme :

K ◦1 =

�

3Peq−P ∗A
�3

4
�

P ∗A −Peq

�× (P ◦)2
5. En déduire la valeur de K◦1 à 40 ◦C. Que peut-on dire de la précision de cette méthode ?

Données : R = 8,31 J.mol−1.K−1

Analyse documentaire

Analyse documentaire Utilisation du CO2 en phase supercritique (60 min.)

À partir de documents, analyser le rôle des fluides supercritiques en génie des procédés
dans le cadre d’une chimie respectueuse de l’environnement.

Document 1 : les concepts de la chimie verte

La chimie, à la fois science et industrie, doit trouver dans l’ensemble des savoirs et
savoir-faire qui la constituent des éléments de solution à un des grands défis du xxie

siècle : la préservation de l’environnement dans une perspective de développement
durable. Dans ce cadre, de nouvelles techniques se développent, notamment dans le
domaine des solvants et de la catalyse, pour limiter la production de déchets et mieux
respecter l’environnement : c’est la « chimie verte ».

Principes de la « chimie verte » publiés par Anastas et Werner à la fin des années
1990

• Prévention : produire moins de déchets plutôt qu’investir dans l’assainissement
ou l’élimination des déchets.

• Économie d’atomes : concevoir les synthèses dans le but de maximaliser l’incor-
poration des matériaux utilisés au cours du procédé dans le produit final.

• Concevoir des méthodes pour utiliser et créer des substances faiblement ou non
toxiques pour les humains et sans conséquences sur l’environnement.

• Minimiser les besoins énergétiques des procédés chimiques : mettre au point
des méthodes de synthèse dans des conditions de température et de pression
ambiantes.

L’économie d’atomes, un principe de la chimie verte : ce principe stipule que les
stratégies de synthèse devront privilégier l’utilisation maximale des atomes présents
dans les produits de départ. Le produit final devra contenir le maximum d’atomes
présents dans la matière première : c’est l’économie d’atomes, notée E A dans la suite.

12
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E A est sans dimension, exprimée en %, définie comme le rapport de la masse des
atomes récupérés dans le produit synthétisé sur la masse des atomes engagés dans

la synthèse : E A =
a Mproduit recherché
∑

i biMi,réactif
avec a et bi les coefficients stœchiométriques

associés.

Plus ce rapport est proche de 100 %, plus la transformation est économe en atomes.

Document 2 : propriétés physiques des fluides supercritiques

On donne ci-dessous quelques propriétés des fluides supercritiques :

Table 1.1. Comparaison des propriétés d’un gaz, d’un fluide supercritique et d’un
liquide (ces données indiquent un ordre de grandeur)

Masse
volumique ρ
(g.cm−3)

Viscosité η (Pa.s) Diffusivité (cm2.s−1)

Gaz 0,6.10−3 à 2.10−3 10 à 30 1.10−1 à 4.10−1

Fluide supercritique 0,2 à 0,5 10 à 30 0,1.10−3 à 1.10−3

Liquide 0,6 à 1,6 200 à 3 000 0,2.10−5 à 2.10−5

Table 1.2. Température et pression critique de quelques fluides supercritiques

Solvant Masse molaire
(g.mol−1)

Température
critique (°C)

Pression
critique (bar)

Comportement
chimique

Dioxyde de carbone(CO2) 44,1 31,1 73,8 inerte
Eau(H2O) 18 374 220 amphotère,

nucléophile
Méthane(CH4) 16,04 −82,7 45,96 inflammable
Éthane(C2H6) 30,07 32,2 48,8 inflammable
Propane(C3H8) 44,1 96,6 42,5 inflammable
Éthylène(C2H4) 28,05 9,5 50,76 inflammable
Propylène(C3H6) 42,08 91 46,1 inflammable

On précise les notions ci-dessous qui seront développées dans le cours de physique :
• La viscosité d’un fluide traduit la résistance à l’écoulement uniforme et sans

turbulence qui apparaît entre couches de fluides.
• La diffusivité ou coefficient de diffusion indique la facilité qu’a une substance

de se déplacer par diffusion au sein d’une autre substance. On indique ici des
coefficients d’autodiffusion de la substance à travers elle-même.

Document 3 : utilisation de CO2 SC pour l’extraction de produits naturels

Le dioxyde de carbone supercritique (CO2 SC) est un solvant de plus en plus utilisé,
notamment dans l’industrie agroalimentaire, pour extraire des espèces telles que les
vitamines, les huiles essentielles, la caféine. . .

D’une manière générale, le CO2 supercritique permet de solubiliser des composés
apolaires et de faibles poids moléculaires. Grâce à sa faible température critique (T c

= 31,2°C), le CO2 se place en tête des fluides supercritiques industriels : il permet de
développer des procédés à basse température pour des produits thermosensibles. Com-
parativement à l’hexane qui est un solvant fréquemment utilisé en agro-alimentaire, le
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Chimie PCSI - Méthodes, exercices et problèmes

CO2 supercritique n’est pas inflammable et pose moins de problèmes de sécurité.

Les coordonnées critiques du dioxyde de carbone sont T c = 31,2°C, Pc = 73,8 bar.

On précise que les coordonnées du point triple du dioxyde de carbone sont : T T =
−56, 6 °C et PT = 5,2 bars. On précise la densité critique : dc = 0,466.

Les clichés ci-dessous illustrent le changement d’état vers le CO2 supercritique :

Figure 1.4

Propriétés de solubilité : la masse volumique d’un fluide supercritique (FSC), va-
riable dépendant beaucoup de la température et de la pression, est la grandeur essen-
tielle qui gouverne la solubilité d’une espèce donnée dans le SFC. On a pu modéliser la
solubilisation d’une espèce moléculaire A liquide pure dans un FSC noté B par l’équa-
tion de réaction suivante :

A(`)+ k B (FSC) = ABk (FSC)

À cette réaction de solubilisation est associée une constante d’équilibre K (T), dont
on connaît la valeur K 1 à une température T 1 donnée. k désigne le nombre moyen
(entier) de molécules de fluide supercritique nécessaire pour solubiliser l’espèce A.

La solubilité s de A dans B, exprimée en g.L−1 est donnée par l’équation de Chrastil
ci-dessous, très utilisée en agro-alimentaire :

ln(s) = k ln
�

ρ
�

+
a

T
+ b

ρ est la masse volumique du FSC (en g.L−1), k est le coefficient stœchiométrique
intervenant dans l’équilibre de solubilisation, T désigne la température absolue en K, a
et b sont deux constantes caractéristiques de l’interaction entre A et B.

Exemple : la solubilité de l’huile essentielle de poivre noir a été étudiée dans le dioxyde
de carbone supercritique, pour différentes valeurs de température et de pression. On a
obtenu les résultats suivants :

Table 1.3. Solubilité de l’huile essentielle de poivre noir dans le CO2 supercritique en
fonction de la température, de la pression et de la masse volumique du FSC.

T (°C) P (bar) ρ (g.L−1) s (g.L−1)
40 150 781 72,8
50 150 701 60,1
40 300 911 124,3
50 300 871 109,3

Questions

À l’aide des documents ci-dessus, répondre aux questions suivantes :

1. Rappeler la définition d’un fluide supercritique. Représenter le diagramme de phase
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pression-température pour le CO2, en identifiant précisément la région où le CO2 est
supercritique.

2. Au vu du tableau 1, que peut-on dire des propriétés physiques d’un fluide supercritique
par rapport à celles des états gazeux et liquides ?

3. Au vu du tableau 2, justifier que le CO2 supercritique soit le principal fluide supercri-
tique utilisé industriellement.

4. Calculer la densité du CO2 au point critique en considérant qu’il se comporte toujours
comme un gaz parfait. La comparer à la densité critique observée dc et conclure.

5. Commenter la transition conduisant au CO2 supercritique, visualisée sur les clichés.
S’agit-il d’un changement d’état ?

6. Indiquer au moins deux avantages que peut présenter, dans la perspective de la « chi-
mie verte », l’utilisation d’un tel fluide pour extraire des espèces telles que les huiles
essentielles, par rapport à un solvant organique comme l’hexane, encore fréquemment
utilisé.

7. En observant les résultats donnés dans le tableau 3, indiquer un autre avantage de la
technique de solubilisation par fluide SC.

8. Estimer la valeur de k (supposée entière) à l’aide de l’équation de Chrastil dans le cas
de l’huile essentielle de poivre noir dans le CO2 SC.

9. À votre avis, comment est récupérée l’huile essentielle de poivre noir solubilisée dans
le CO2 supercritique ? Quel avantage cela présente-t-il ?

Travail de synthèse : Faire un résumé sous forme d’un tableau des avantages et des incon-
vénients de l’utilisation du CO2 supercritique en tant que solvant dans le cadre de la chimie
verte.
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Corrigés
Les états physico-chimiques de la matière : évolution et

équilibre

Corrigés des exercices guidés

Exercice A
1. Domaine 1 : gaz (faible pression) ; domaine 3 : solide (forte pression et faible tempéra-

ture) ; domaine 2 : liquide et domaine 4 : fluide supercritique (au-delà du point critique).
2. Le point A est le point triple où les 3 phases solide, liquide et gaz sont à l’équilibre

simultanément. Le point B représente le point critique : il s’agit du point de la courbe de
vaporisation (évaporation dans le cas de l’eau) au-delà duquel il n’y a plus de différence
entre les phases liquide et gaz ; on obtient une seule phase fluide supercritique (T > TB et P
> PB ).

3. D’après le texte, l’eau se trouve essentiellement sous forme de glace solide.
4. En reportant les conditions de température (−100 °C à 0 °C soit −273,15 K à −373,15 K)

et de pression (600 Pa) de Mars, on voit que l’on se trouve effectivement dans le domaine 3
correspondant à l’eau solide (on utilise la droite horizontale partant du point triple A).

Exercice B
L’acide sulfurique étant considéré comme un diacide fort, il libère quantitativement 2H+

en solution (en fait H3O+ en solution aqueuse) selon :

H2SO4→ 2 H+ + SO4
2−.

Ainsi, on a :
nH2SO4

1
=

nH+

2
.

On cherche le volume (et donc la quantité de matière) minimal(e) pour dissoudre 1 mole
de spodumène, ce qui correspond à l’introduction des réactifs dans les conditions stœchio-
métriques. La réaction de dissolution du spodumène étant également considérée comme
quantitative, on peut écrire :

nH+

8
=

nspodumène

1
⇒ nH2SO4

= 4n spodumène.

On a les relations suivantes :

%H2SO4
=

mH2SO4

msolution acide
;ρsolution acide = d ×ρeau ; mH2SO4

= nH2SO4
×MH2SO4

.

Le volume de solution acide à utiliser s’écrit :

Vsolution acide =
msolution acide

ρsolution acide
=

mH2SO4

%H2SO4
×d ×ρeau

=
nH2SO4

×MH2SO4

%H2SO4
×d ×ρeau

=
4n spodumène×MH2SO4

%H2SO4
×d ×ρeau
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Application numérique : Vsolution acide = 0,21 L.

Remarque

En pratique, un excès d’acide sulfurique est nécessaire pour dissoudre totalement le
spodumène.

Exercice C
1.

Méthode

Afin d’exprimer correctement la constante d’équilibre, il faut identifier la phase de
chaque espèce et en déduire l’expression correcte de son activité. On pourra se reporter
aux fiches de synthèse.

Pour les solutés, on a, avec C◦ = 1 mol.L−1 :

aCO2
(aq) =

[CO2]
C◦

; aHCO−3 (aq) =

�

HCO−3
�

C◦
; aCO2−

3
(aq) =

�

CO2−
3

�

C◦
; aH3O+ (aq) =

�

H3O+
�

C◦
; aCa2+ (aq) =

�

Ca2+
�

C◦
.

Pour le carbonate de calcium solide : a CaCO3
(s) = 1. Pour l’eau, solvant de la réaction :

a H2O(`) = 1.
D’après la loi des équilibres chimiques, on peut écrire avec les concentrations exprimées

en mol.L−1 :

K ◦1 =
aCa2+ (aq), eq ×

�

aHCO−3 (aq), eq

�2

a CaCO3
(s), eq×aCO2

(aq), eq×aH2O(`)
=

�

Ca2+
�

eq

C◦
×
 �

HCO−3
�

eq

C◦

!2

1× [CO2]eq

C◦
×1

=

�

Ca2+
�

eq
× �HCO−3

�2

eq

[CO2]eq

K ◦2 =
aCa2+ (aq) , eq ×aCO2−

3
(aq) , eq

a CaCO3
(s), eq

=

�

Ca2+
�

eq

C◦
×
�

CO2−
3

�

eq

C◦
1

=
�

Ca2+
�

eq
× �CO2−

3

�

eq

K ◦3 =
aHCO−3 (aq) , eq ×aH3O+ (aq) , eq

a CO2
(aq) , eq ×aH2O(`)2

=

�

HCO−3
�

eq

C◦
×
�

H3O+
�

eq

C◦
[CO2]eq

C◦
×1

=

�

HCO−3
�

eq
× �H3O+

�

eq

[CO2]eq

K ◦4 =
aCO2−

3
(aq) , eq ×aH3O+ (aq) , eq

a HCO−3 (aq) , eq ×aH2O(`)
=

�

CO2−
3

�

eq

C◦
×
�

H3O+
�

eq

C◦
�

HCO−3
�

eq

C◦
×1

=

�

CO2−
3

�

eq
× �H3O+

�

eq
�

HCO−3
�

eq
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2.

Méthode

On peut déterminer la constante d’équilibre K ◦ d’une réaction à partir de la valeur
d’autres constantes K◦i . Pour cela, il faut faire intervenir au numérateur et au dénomi-
nateur les activités des espèces qui apparaissent dans les constantes K◦i .

Ici, en faisant intervenir les activités de CO2−
3 et H3O+ au numérateur et au dénominateur,

on peut écrire :

K ◦1 =

�

Ca2+
�

eq

�

HCO−3
�2

eq

[CO2]eq
=
¦

�

Ca2+
�

eq

�

CO2−
3

�

eq

©

×
( �

HCO−3
�

eq
�

CO2−
3

�

eq

�

H3O+
�

eq

)

×
(�

HCO−3
�

eq

�

H3O+
�

eq

[CO2]eq

)

On peut aussi exprimer (1) comme une combinaison linéaire des réactions (2), (3) et (4).
On a : (1) = (2) + (3) – (4). En effet :

CaCO3(s)⇔ Ca2+(aq) + CO2−
3 (aq)

(2) CO2(aq) + 2 H2O⇔HCO−3 (aq) +H3O+(aq)
(3) CO2−

3 (aq) +H3O+(aq)⇔HCO−3 (aq) +H2O
(−4) CaCO3(s) + CO2(aq) +H2O⇔ Ca2+(aq) + 2 HCO−3 (aq)
(1) = (2) + (3) – (4)
D’où :

K ◦1 =
K ◦2K ◦3

K ◦4
= 10−8,3−6,4+10,3 = 10−4,4.

K ◦1 < 10−4 : on peut donc considérer la réaction comme peu avancée dans le sens direct.
3. La dissolution de CO2 atmosphérique dans des proportions plus importantes a pour

conséquence d’augmenter la concentration en CO2(aq) dissous : [CO2]0 > [CO2]eq. Le quo-

tient réactionnel initial Q1 pour la réaction 1 dans ces nouvelles conditions (avec
�

Ca2+
�

eq
et

�

HCO−3
�

eq
inchangés par rapport à la situation d’équilibre précédente) est tel que

Q1 =

�

Ca2+
�

eq

�

HCO−3
�

eq

[CO2]0
<

�

Ca2+
�

eq

�

HCO−3
�

eq

[CO2]eq
= K ◦1.

Le système évolue donc dans le sens direct ce qui favorise la dissolution du carbonate de
calcium et fragilise la coquille de ces organismes marins.

Exercice D
1. Dans l’expression de K ◦, interviennent les pressions partielles à l’équilibre thermody-

namique :

K ◦ =
aCO, eq aH2, eq

3

a CH4, eq a H2O, eq
=

PCO, eq

P ◦
×
�PH2, eq

P ◦

�3

P CH4, eq

P ◦
× PH2O, eq

P ◦

=
PCO, eq P 3

H2, eq

P CH4, eq PH2O, eq (P ◦)2
.
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2.

Méthode

Il faut utiliser l’expression de la pression partielle d’un gaz en fonction de la pression

totale. Pour chaque constituant i, la loi de Dalton s’écrit : Pi = xi P =
ni

ntot,gaz
P avec

ntot, gaz la quantité de matière totale des constituants gazeux.

On a : ntot,gaz = nCO +nH2
+nCH4

+nH2O.

Q =
PCO P 3

H2

P CH4
PH2O (P ◦)2

=
xCO x 3

H2

x CH4
x H2O

×
�

P

P ◦

�2

=

nCO

ntot,gaz
×
�

nH2

ntot,gaz

�3

nCH4

ntot,gaz
× nH2O

ntot,gaz

×
�

P

P ◦

�2

=
nCOn 3

H2

nCH4
n H2O n 2

tot,gaz

×
�

P

P ◦

�2

À l’état initial, il vient avec

ntot,gaz,0 = nCO,0+nH2,0+nCH4,0+nH2O,0 = n3+n4+n1+n2 = 60 mol :

Q0 =
nCO,0×n 3

H2,0

nCH4,0× n H2O,0 × nCH4
×n 2

tot,gaz,0

�

P

P ◦

�2

=
n3×n 3

4

n1×n2×n 2
tot,gaz,0

�

P

P ◦

�2

= 1, 6.

3. Q0 = 1,6 6= K ◦ = 15 donc le système n’est pas à l’équilibre chimique initialement.
Comme Q0 < K ◦ donc il y a évolution du système dans le sens direct.

Corrigés des exercices

Exercice 1
1. En prenant un coefficient stœchiométrique égal à 1 pour le dérivé de l’hydrazine :
CH6N2(g) + 5/4 N2O4(g)→ 9/4 N2(g) + CO2(g) + 3 H2O(g)
C2H8N2(g) + 2 N2O4(g)→ 3 N2(g) + 2 CO2(g) + 4 H2O(g)
2. On a :

m0 = 1 g=mCH6N2
+mN2O4

= nCH6N2
MCH6N2

+nN2O4
MN2O4

.

Le mélange étant stœchiométrique :
nCH6N2

1
=

nN2O4

5/4
=⇒ nN2O4

=
5

4
nCH6N2

; soit :

m0 = nCH6N2

�

MCH6N2
+

5

4
MN2O4

�

Donc nCH6N2
=

m0
�

MCH6N2
+

5

4
MN2O4

� .

Application numérique : nCH6N2
=

1
�

46 +
5

4
× 92

� = 6, 2×10−3 mol.
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3. La réaction étant quasi-totale et le mélange stœchiométrique, l’avancement réactionnel
final vaut : ξf = nCH6N2

.

Méthode

Écrire le tableau d’avancement pour déterminer la quantité de matière totale de gaz formé

CH6N2(`) + 5/4N2O4(g) → 9/4N2(g) + CO2(g) + 3H2O(g)
État initial nCH6N2 5/4nCH6N2

- - -
État final ≈ 0 ≈ 0 9/4nCH6N2

nCH6N2 3nCH6N2

La quantité de matière n1,gaz vaut alors :

n1,gaz = nN2
+nCO2

+nH2O =
�

9

4
+1+3

�

ξf =
�

9

4
+1+3

�

nCH6N2
= 38, 8 ×10−3 mol.

4. De même :

C2H8N2(`) + 2N2O4(g) → 3N2(g) + 2CO2(g) + 4H2O(g)
État initial nC2H8N2 2nC2H8N2 - - -
État final ≈ 0 ≈ 0 3nC2H8N2 2nC2H8N2 4nC2H8N2

m0 = 1 g=mC2H8N2
+mN2O4

= nC2H8N2
MC2H8N2

+nN2O4
MN2O4

.

Le mélange étant stœchiométrique :
nC2H8N2

1
=

nN2O4

2
=⇒ nN2O4

= 2nC2H8N2
.

En raisonnant comme précédemment, on trouve :

nC2H8N2
=

m0
�

MCH6N2
+2MN2O4

� .

Application numérique : nCH6N2
=

1

(60 + 2 × 92)
= 4, 1×10−3 mol.

La réaction étant quasi-totale et le mélange stœchiométrique, l’avancement réactionnel
final vaut : ξf = nC2H8N2

. La quantité de matière totale de gaz formé en fin de réaction n2,gaz

vaut alors :

n2,gaz = n
N2
+nCO2

+nH2O = (3+2+4)ξf = 9nC2H8N2
= 3, 69 ×10−2 mol.

5. n1,gaz > n2,gaz : la monométhylhydrazine est donc le meilleur propergol.

Exercice 2
1. Réaction de combustion de l’octane avec le dioxygène en phase gaz :

C8H18 + 25/2 O2� 8 CO2 + 9 H2O.
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2.

Méthode

Pour calculer les quantités de matière, attention aux unités ! !
Rappel : 1 L = 10−3 m3.

moctane =ρoctaneVoctane d’où noctane =
moctane

Moctane
=
ρoctaneVoctane

Moctane
.

Les réactifs étant introduits dans les proportions stœchiométriques :

noctane

1
=

nO2

25/2
=⇒ nO2

=
25

2
noctane =

25

2

ρoctaneVoctane

Moctane
.

Or, 1 mole de O2 occupe un volume de 22,4 L dans les conditions choisies donc le volume

de dioxygène correspondant vaut : VO2
= nO2

Vm =
25

2
× ρoctaneVoctaneVm

Moctane
.

On demande le volume d’air nécessaire à la combustion : le volume de dioxygène calculé
précédemment représente 20 % du volume d’air nécessaire donc

Vair = 5 VO2
=

125

2
× ρoctaneVoctaneVm

Moctane

Application numérique : Vair =
125

2 ×
�

700 × 103 × 6×10−3 × 22, 4
�

114
= 52,0 × 103 L =

52,0 m3.
3. En utilisant l’équation de la réaction :

nCO2

8
= noctane =⇒ nCO2

= 8n octane =⇒VCO2
= 8× ρoctaneVoctaneVm

Moctane
.

Application numérique : VCO2
= 8× 700 × 103 × 6 ×10−3

114
× 22,4 = 6,6 × 103 L = 6,6 m3

pour 100 km.

4. nCO2
= 8n octane = 8 × ρoctaneVoctane

Moctane
= 295 mol soit mCO2

= nCO2
MCO2

= 295 × 44 =

1,3 × 104 g pour 100 km parcourus. Ainsi, 130 g de dioxyde de carbone sont émis par km
parcouru.

Exercice 3
À l’aide de la loi de l’équilibre chimique, on établit l’expression de K◦ en fonction des

différentes pressions partielles à l’équilibre :

K ◦ =
PN2O4,eqP ◦

P 2
NO2,eq

.

On sait que Ptot,eq = PNO2,eq +PN2O4,eq ; PN2O4,eq = Ptot,eq−PNO2,eq.

En remplaçant dans K◦, on obtient :

K ◦ =
(P tot,eq−P

NO2,eq
)P ◦

P 2
NO2,eq

.
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Ce qui donne l’équation du second degré en PNO2,eq suivante :

K ◦

P ◦
P 2

NO2,eq+ PNO2,eq− Ptot,eq = 0.

On trouve PNO2,eq= 0,58 bar et donc PN2O4,eq = Ptot,eq−PNO2,eq = 3,42 bar.

Exercice 4
1. À 1 773 K, l’équation de la réaction s’écrit, en tenant compte des températures de

changement d’état :

2 MgO(s) + Si(`)� SiO2(s) + 2 Mg(g).

2. D’après l’expression de K ◦ en fonction des activités :

K ◦ =
a 2

Mg(g),eq
aSiO2(s),eq

a 2
MgO(s),eq aSi(`),eq

=

�

Peq/P
◦�2× 1

12 × 1
=
�Peq

P ◦

�2

;

soit : Peq = P ◦
p

K ◦ = 8, 8 ×10−3 bar.
3. On souhaite produire du magnésium, c’est-à-dire faire évoluer le système dans le sens

direct ; cela correspond à la condition : Q < K◦.

Or, K ◦ =
�Peq

P ◦

�2

et Q =
�

P

P ◦

�2

d’où la condition : P < Pe q .

On pourra éliminer le magnésium gazeux au fur et à mesure de sa formation pour diminuer
la pression de façon à la maintenir inférieure à Pe q et faciliter ainsi sa formation.

Exercice 5
1. Il faut écrire le tableau d’avancement :

SO2Cl2(g) = SO2(g) + Cl2(g) nTo t ,g a z

État initial n0 - - n0

À un instant t n0 – ξ ξ ξ n0+ ξ
État final
(à l’équilibre)

n0 – ξeq

= n0 – αn0

ξeq

= αn0

ξeq

= αn0

n0+ ξeq

=n0 +αn0

Le coefficient de dissociation est défini par :α=
nSO2Cl2

, dissocié à l’équilibre

nSO2Cl2
, présent initialement

soitα=
ξeq

n0
.

Donc, en utilisant la loi de l’équilibre chimique et la loi des gaz parfaits, on obtient :

K ◦1 =
PCl2,eqPSO2,eq

P SOCl2,eqP ◦
=

nCl2,eqnSO2,eqRT

nSOCl2,eqV P ◦
=

α2n0RT

(1−α)V P ◦
.

Or, d’après l’énoncé,
n0RT

V
= P0 = 1, 0 bar = P ◦.

Donc l’expression de K ◦1 se simplifie et devient :

K ◦1 =
α2

(1−α) .
Ce qui donne l’équation du second degré :

α2+ K ◦1α−K ◦1 = 0.

Application numérique : α = 0,73.
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2. (a) Écrivons la loi des gaz parfaits à l’instant initial : P0V = n0RT ; P0 =
n0RT

V
=C0RT

avec C0 =
n0

V
la concentration initiale en chlorure de sulfuryle dans l’enceinte.

D’où : C0 =
P0

RT
=

51, 9 × 103

8, 31 × (320 + 273)
= 10,5 mol.m−3 = 1,05 × 10−2 mol.L−1.

(b) En reprenant le tableau d’avancement de la question 1. et en écrivant la loi des gaz
parfaits pour l’ensemble de la phase gaz en faisant intervenir la quantité de matière totale
de gaz :

P V = n tot,gazRT =⇒ P =
ntot,gaz

V
RT =

ξRT

V
+P0.

En notant x l’avancement volumique à un instant t, on a : x =
ξ

V
=

P −P0

RT
.

Cette relation permet de calculer l’avancement réactionnel volumique x par mesure de la
pression P à un instant t, connaissant P0 et T.

(c) Puisque la réaction de décomposition du chlorure de sulfuryle est quasi-totale, on
peut écrire : [SO2Cl2]∞ =C0− x∞ = 0=⇒ x∞ =C0 d’où : P∞ = 2C0RT = 2P0 = 103, 8 k P a .

Corrigé du problème

Problème
1. À haute température, la pression devient une fonction linéaire de la température, ce

qui est cohérent avec la loi des gaz parfaits, P V = ngaz RT . Graphiquement, on lit P = 50 ×
103 Pa pour T = 100 °C ; on en déduit :

P =
50×103

100+273
T = a T avec a = 134 P a .K −1.

Par identification, on a donc a =
ngazR

V
.

D’après le tableau d’avancement :

Pa (g) = 3 A (g) nTo t ,g a z

État initial n0 - n0

État final n0 – ξ f 3 ξ f n0+2ξ f

Donc à l’état final, ngaz,final = n0+ 2ξ f Il est précisé qu’à 100 °C, le paraldéhyde n’est présent
qu’à l’état de traces donc ξ f = n0 soit ngaz,final = 3 n0.

Ainsi, a =
3n 0R

V
donc n0 =

a V

3R
.

Application numérique : n0 =
134 × 50 × 10−6

3 × 8, 31
= 2,7 × 10−4 mol.L−1.

Et donc nA = 8,0 × 10−4mol.L−1
.

2. Quand la température augmente, la pression totale augmente. Or, celle-ci dépend de
n0+ 2 ξeq donc cela signifie que ξeq augmente. Le système évolue dans le sens direct lors
d’une augmentation de température.
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3. PA* est l’ordonnée du point d’abscisse T de la droite modélisée (fonction linéaire tracée
en pointillés).

4. D’après la loi de l’équilibre chimique, la constante d’équilibre a pour expression :

K ◦1 =
P 3

A,eq

PPa,eq(P ◦)2
.

Or, PA,eq =
nA,eq

nTot,gaz
Peq et PPa,eq =

nPa,eq

nTot,gaz
Peq

D’après le tableau d’avancement : PA,eq =
3ξeq

n0+ 2ξeq
Peq et PPa,eq =

n0−ξeq

n0+ 2ξeq
Peq

Donc en remplaçant dans K ◦ :

K ◦ =

�

3ξeq

�3
P 2

eq
�

n0−ξeq

�

(n0+ 2ξeq)P ◦2

Il suffit de remplacer n0 et ξ par leurs expressions en fonction de PA
∗ et Pe q . En effet,

P ∗A =
3n0RT

V
et Peq =

�

n0+2ξeq

�

RT

V
.

Donc n0 =
P ∗A V

3RT

ξeq =
1

2

�PeqV

RT
−n0

�

=
1

2

V

RT

�

Peq−
P ∗A
3

�

.

En remplaçant dans l’expression de K◦ :

K ◦ =

�

3

2

�

Peq−
P ∗A
3

��3

P 2
eq

�P ∗A
2
− Peq

2

�

P 2
eqP ◦2

=

�

3Peq−P ∗A
�3

8
�P ∗A

2
− Peq

2

�

P ◦2

=

�

3Peq−P ∗A
�3

4
�

P ∗A −Peq

�

P ◦2
.

5. À 40 °C, on lit Pe q= 39 × 103 Pa et P*A = 40 × 103 Pa soit K◦ = 11.
La réaction est très peu favorisée.
Cette détermination de K◦ n’est pas très précise étant donné l’exploitation graphique...

Corrigés de l’analyse documentaire

Analyse documentaire
1. Fluide supercritique = état du corps pur pour T > T C et P > PC , T C et PC désignant les

température et pression critiques.
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Figure 1.5

2. Les propriétés physiques d’un fluide supercritique (FSC) sont intermédiaires entre les
états gazeux et liquides : la densité du FSC se rapproche en particulier de celle d’un liquide
tout en restant inférieure alors que la viscosité du FSC se rapproche de celle d’un gaz. La
diffusivité est également plus importante que celle d’un liquide et inférieure à celle d’un gaz.

3. La température critique (T c = 31,1 °C) du CO2 est faible, ce qui limite les risques de
dégradation thermique des molécules dissoutes dans le CO2 supercritique. La pression
critique (Pc = 73,8 bar) est également acceptable (bien moins élevée que celle de l’eau).
Enfin, le CO2 est très inerte chimiquement (au contraire de l’eau) et non inflammable (au
contraire des alcanes).

4. On utilise la loi des gaz parfaits : P V = nRT =
m

M
RT d’où ρ =

m

V
=

P M

RT
.

Soit dans les conditions du point critique :

ρ =
Pc M

RTc
.

Application numérique : ρ = 129 kg.m−3 = 0,129 g.mL−3 d’où d =
ρ

ρeau
= 0,129.

On a bien d < dc ce qui est conforme aux résultats de la question 2.
5. On part d’un système diphasé CO2 gaz/CO2 liquide que l’on comprime le long de la

courbe de vaporisation du CO2 (1er cliché). Au fur et à mesure que l’on se rapproche du point
critique, les propriétés des phases gaz et liquides se rapprochent (2e cliché) jusqu’à aboutir
au-delà du point critique au fluide supercritique constitué d’une seule phase (3e cliché). La
transition est continue : il ne s’agit donc pas d’un changement d’état du gaz (ou du liquide)
vers le fluide supercritique.

6. Le CO2 SC ne génère pas de déchets de solvant (il est recyclé sous forme de gaz) et n’est
pas inflammable (sécurité accrue).

7. En jouant sur la température et sur la pression dans le domaine supercritique, on peut
faire varier (« tuning » en anglais) la densité ρ du CO2 et ainsi la solubilité s des différentes
espèces.
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8. Notons :
s1 = s (T1 = 40◦C , P1 = 150 bar) ; s2 = s (T1 = 40◦C , P2 = 300 bar) ;
ρ1 =ρ(T1 = 40◦C , P1 = 150 bar) ρ2 =ρ(T1 = 40◦C , P2 = 300 bar)
s3 = s (T2 = 50◦C , P1 = 150 bar) s4 = s (T2 = 50◦C , P2 = 300 bar) ;
ρ3 =ρ(T2 = 50◦C , P1 = 150 bar) ρ4 =ρ(T2 = 50◦C , P2 = 300 bar)

Par différence à T constante, on obtient :

k =
ln
�

s2

s1

�

ln
�

ρ2

ρ1

� = 3, 5 et
ln
�

s4

s3

�

ln
�

ρ4

ρ3

� = 2, 75 soit k = 3 environ (k entier sans dimension).

9. On réalise une détente de l’extrait à partir du domaine supercritique jusqu’à T et P
ambiante : le CO2 est alors gazeux. En s’évaporant, il laisse le résidu exempt de toutes traces
de CO2.

Travail de synthèse
10. Listons dans un tableau les avantages et les inconvénients de l’utilisation du CO2

supercritique en tant que solvant dans le cadre de la chimie verte :

Avantages du CO2 supercritique Inconvénients du CO2 supercritique
• Fluide chimiquement inerte, possédant
des propriétés de solubilité proches d’un
solvant organique comme l’hexane.
• Densité ajustable en fonction des condi-
tions de température et de pression dans
la zone supercritique.
• Extrait et matrice exempts de CO2 qui
s’évapore en dehors de la zone supercri-
tique.
• Solvant d’extraction compatible avec les
principes de la chimie verte : recyclable
ne donnant pas lieu à des déchets.

• Solvant limité à l’extraction de molécules
peu polaires ou de petites molécules po-
laires (l’utilisation de cosolvant pour ex-
traire des molécules plus polaires pose le
problème du retraitement du cosolvant).
• Coût des installations (dispositif de pom-
page et de mise sous pression du CO2).
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