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Ebulliométrie 

1 Effets de la dissolution d’un soluté dans un solvant 

La dissolution d’un soluté dans un solvant influe sur les températures de fusion, d’ébullition et 
la pression de vapeur saturante du solvant. 

 

 

Lorsque l’on considère un solvant (S) contenant un soluté () la température d’ébullition du 
mélange est plus haute que la température du solvant seul. 
 
L’élévation de la température d’ébullition est proportionnelle à la fraction molaire du soluté. 
C’est la loi d’ébulliométrie qui se modélise suivant la température d’ébullition égale à la 
température de vaporisation du solvant comme : 
 

∆𝑇௏௔௣ =  𝐾é௕  ×  𝑥ఙ 

Avec :  

∆𝑇௏௔௣  Elévation de température d’ébullition en K. 

𝐾é௕      Constante ébullioscopique du solvant en K. 
𝑥ఙ        Fraction molaire du soluté par rapport au solvant en mol mol-1. 
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La constante ébullioscopique ne dépent que des propriétés du solvant. 

𝐾é௕ =  
𝑅 × 𝑇௏௔௣

ଶ

∆௏௔௣ 𝐻
 

Avec : 

R         Constante des gaz parfaits  égale à 8,314 J·mol⁻¹·K⁻¹. 
TVap       Température d’ébullition du solvant en K sous 1013,25 kPa. 
∆௏௔௣ 𝐻 Enthalpie de vaporisation du solvant à TVap en J mol-1. 

 
A pression constante la température d’ébullition TVap du solvant passe à T= TVap + ∆𝑇௏௔௣  en 

présence d’un soluté. 

L’enthalpie de vaporisation étant une grandeur positive la constante ébullioscopique est 
positive. 

L’ajout d’un soluté fait donc augmenter, à pression constante, la température d’ébullition d’un 
solvant. 

Exemple de la concentration d’une solution de saccharose et d’eau. 

MSoluté est de 342,3 g mol-1.   MSolvant est de 18 g mol-1. 

Sous 101,325 kPa la température d’ébullition de l’eau est de 100°C. 

A cette température  l’enthalpie d’évaporation est de 2257 J g-1. 

∆Hvap = 40626 J/mol. 

R = 8,314  mol−1 K−1 

𝐾௘௕ =  
𝑅 ×  𝑇ଶ

∆௩௔௣𝐻 
=  

8,314 × (100 + 273,15)ଶ

40626
= 28,50 

∆𝑇௩௔௣ = 𝐾௘௕ ×  𝑥௠௢௟ 

𝑥௠௢௟  𝑒𝑠𝑡 𝑙𝑒 𝑟𝑎𝑝𝑝𝑜𝑟𝑡 𝑚𝑜𝑙𝑎𝑖𝑟𝑒 𝑑𝑢 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡é 𝑠𝑢𝑟 𝑙𝑎 𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑖𝑡é 𝑑𝑢 𝑚é𝑙𝑎𝑛𝑔𝑒 

Pour 10% en saccharose nous avons :  

x୫୭୪ =  
Nb moles de soluté

Nb moles de soluté + Nb moles de solvant 
 

x୫୭୪ =   
10 × 342,3

(10 × 342,3) + (90 × 18)
= 0,679 
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2 Aspect thermodynamique de l’ébulliométrie 

La présence du soluté diminue le potentiel chimique du solvant liquide, ce qui augmente sa 
température d'ébullition et diminue sa température de fusion (congélation). 

 

Evolution du potentiel chimique du solvant en fonction de la température. 

Pour un solvant pur au point d'ébullition, on a l'égalité des potentiels chimiques entre les  
phases gaz et liquide : 

𝜇௚
଴ ൫𝑇௏௔௣൯ =  𝜇௟

଴ ൫𝑇௏௔௣൯ 

Avec : 

𝜇௚
଴  𝑙𝑒 𝑝𝑜𝑡𝑒𝑛𝑡𝑖𝑒𝑙 𝑐ℎ𝑖𝑚𝑖𝑞𝑢𝑒 𝑒𝑛 𝑝ℎ𝑎𝑠𝑒 𝑔𝑎𝑧 𝑝𝑢𝑟; 

𝜇௟
଴  𝑙𝑒 𝑝𝑜𝑡𝑒𝑛𝑡𝑖𝑒𝑙 𝑐ℎ𝑖𝑚𝑖𝑞𝑢𝑒 𝑒𝑛 𝑝ℎ𝑎𝑠𝑒 𝑙𝑖𝑞𝑢𝑖𝑑𝑒 𝑝𝑢𝑟. 

Pour un soluté (A) dans un solvant (B) nous avons à l’ébullition : 

BLiq  ↔  BVap   à TE et P0 

A l’équilibre :. 

𝜇஻_௅௜௤
଴  (𝑇ா) =  𝜇஻_௏௔௣

଴  (𝑇ா) 

L’addition de petites quantités du soluté (A) provoque l’ébullition à TE+ et : 

𝜇஻_௅௜௤  (𝑇ாା) =   𝜇஻_௏௔௣(𝑇ாା) 
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Si le solvant suit la loi de Raoult : 

𝜇஻_௅௜௤  (𝑇ாା) =   𝜇஻_௅௜௤
଴ (𝑇ாା) + 𝑅 × 𝑇ாା × ln 𝑥஻ 

La vapeur se comportant comme un gaz parfait nous pouvons écrire : 

𝜇஻_௏௔௣ (𝑇ாା) =  𝜇஻_௏௔௣
଴ (𝑇ாା) +  𝑅 ×  𝑇ாା × 𝑙𝑛

𝑃஻

𝑃଴
 

𝜇஻_௅௜௤
଴ (𝑇ாା) + 𝑅 × 𝑇ாା × ln 𝑥஻ =  𝜇஻_௏௔௣

଴ (𝑇ாା) 

𝑅 × 𝑇ாା × ln 𝑥஻ =  𝜇஻_௏௔௣
଴ (𝑇ாା) −  𝜇஻_௅௜௤

଴ (𝑇ாା) 

D’où : 𝑅 ×  𝑇ாା × ln 𝑥஻ =  ∆é௕𝐺଴(𝑇ாା) 

Et par dérivation par rapport à TE+ : 

𝑑(ln 𝑥஻)

𝑑𝑇ாା
=

1

𝑅
×

𝑑
∆é௕𝐺଴(𝑇ாା) 

𝑇ாା

𝑑 𝑇ாା
=  − 

∆é௕𝐻଴(𝑇ாା)

𝑅 × 𝑇ாା
ଶ   → 𝑟𝑒𝑙𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝐺𝑖𝑏𝑏𝑠 − 𝐻𝑒𝑙𝑚𝑜𝑙𝑡𝑧 

Par intégration : 

න 𝑑(ln 𝑥஻) =  − න
∆é௕𝐻଴(𝑇ாା)

𝑅 × 𝑇ாା
ଶ  𝑑𝑇ாା

்ಶశ

்ಶ

௫ಳ

ଵ

 

Tapez une équation ici. 

ln 𝑥஻ =  − 
∆é௕𝐻଴(𝑇ாା)

𝑅
× ൤

1

𝑇ா
−

1

𝑇ாା
൨ =  −

∆é௕𝐻଴(𝑇ாା)

𝑅
× ൤

𝑇ாା − 𝑇ா

𝑇ாା × 𝑇ா
൨  

En posant : ∆𝑇é௕(𝐵) =  𝑇ாା − 𝑇ா  𝑒𝑡   𝑇ாା × 𝑇ா  ≅  𝑇ா
ଶ 

ln 𝑥஻ = ln(1 − 𝑥஺)  ≅  − 𝑥஺  𝑐𝑎𝑟 𝑥஺   →   0 

Et on obtient :  

∆𝑇é௕(𝐵) =
𝑅 × 𝑇ா

ଶ

∆é௕𝐻଴
 ×  𝑥஺    →    𝐿𝑜𝑖 𝑑𝑒 𝑅𝑎𝑜𝑢𝑙𝑡 𝑝𝑜𝑢𝑟 𝑙′é𝑏𝑢𝑙𝑙𝑖𝑜𝑚é𝑡𝑟𝑖𝑒 

∆𝑇é௕(𝐵) =  𝐾ᇱ
é௕ × 𝑥஺ =  𝐾ᇱ

é௕ ×    
𝑛஺

𝑛஺ + 𝑛஻
≈  𝐾ᇱ

é௕ × 
𝑛஺

𝑛஻
  𝑐𝑎𝑟 𝑛஻ >>>  𝑛஺  

∆𝑇é௕(𝐵) = 𝐾ᇱ
é௕ ×  

𝑚஺

𝑀஺
𝑚஻

𝑀஻

= 𝐾ᇱ
é௕ ×

𝑀஻

1000
×  

𝑛஺

𝑚஻
× 1000 

∆𝑇é௕(𝐵) = 𝐾é௕

𝑛஺

𝑚஻
× 1000   𝑎𝑣𝑒𝑐 𝐾é௕ =  𝐾ᇱ

é௕ ×  
𝑀஻

1000
 

௡ಲ

௠ಳ
× 1000 Quantité de mole de soluté (A) pour un kilogramme de solvant (B) est la molalité. 

Et 𝐾é௕ est la constante molale d’élévation du point d’ébullition ou constante ébulliométrique. 
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3 Les ébulliomètres 

Les ébulliomètres sont des appareils fonctionnant d’une façon isobare et 
isotherme. 
Il permettent de mesurer la température d’ébullition d’un corps pur ou d’un 
mélange monophasique. 
 

                

Schéma de principe d’un ébulliomètre 

 

4 Détermination de la masse molaire d’un soluté. 

L’ébulliométrie est une technique permettant de déterminer la masse molaire moléculaire d’un 
soluté. 

On introduit une masse mA de soluté dans une masse mB de solvant et on mesure à l’aide d’un 
ébulliomètre l’augmentation ΔTVap de la température d’ébullition du solvant. 

La masse molaire du soluté (A) MA en g mol-1 est obtenu selon :. 

𝑀஺ = 1000 ×  
𝐾ᇱ

é௕

∆𝑇௏௔௣
 ×  

𝑚஺

𝑚஻
 

Cette relation n’étant valable que pour des quantités de soluté négligeables devant le solvant. 

𝑚஺ <<<  𝑚஻ 

 

 

A Condenseur réfrigérant. 

B Séparateur vapeur liquide. 

C Prise de température. 

D Liquide à ébulliƟon. 

E Bouilleur. 

F Vidange. 
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Dissolvons par exemple 11,7 g de sucre dans 325g d’éthanol. 

La température d’ébullition de l’éthanol passe de 78,5 °C à 78,74 °C. 

La constante ébullioscopique de l’éthanol étant de 1,22 °C kg mol-1 nous pouvons évaluer la 
masse molaire du sucre. 

∆𝑇é௕(𝐵) = 78,74 − 78,51 = 0,24 

𝑀ௌ௨௖௥௘ = 1000 ×  
1,22

0,24
×

11,7

325
=   183 𝑔 𝑚𝑜𝑙ିଵ 

Le sucre peut donc être du fructuose ou du glucose de masse molaire égale à 180 g mol-1. 

 

5 Solutions concentrées des solutés 

Lorsque l’on ajoute du chlorure de sodium à l’eau jusqu’à saturation la température d’ébullition 
est de 109°C. 

Pour déterminer la température d’évaporation d’une solution concentrée de soluté on utilise le 
diagramme de Düring comme le figure représentée cis dessous. 

 

Diagramme de Düring pour le chlorure de sodium dans l’eau 
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Température d’évaporaƟon du solvant pur 
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