CHOLET Cyriaque

Thermodynamique chimique

I Introduction

1- Les différentielles

La dérivée d’une fonction f(x) de la seule variable x est définie & partir du taux de variation :

I (z0) Egi_r)%f(xo * 52 — f(wo) ou encore : f'(xq) = dlglgof(xo + d(;v; — fl@o)

notation que l'on simplifie en physique en adoptant la convention selon laquelle dz est une variation de x
toujours assez petite pour tendre vers zéro. On omet alors d’écrire lim, ce qui donne :

flxo +dx) — f(z0)
dx

(o) = = f(xo + dx) — f(xo) = f'(x0) x du (1)

Le membre de gauche désigne une variation infinitésimale de f, notée df, aussi appelée différentielle de f :

_ 4

df = f'(xo)dz = f'(20) = 12

Zo

ReMARQUE | La relation (1) est une simplification au premier ordre en dx de la série de Taylor :

(dz)"

n!

f(wo +dx) = f(x0) + f'(wo) dz + D f™(wo) x ~ f(z0) + f'(x0) dw
n=2

De méme, pour une fonction f(z,y) de deux variables, la différentielle df désigne la variation de f consécutive
au passage du point (z,y) au point (z + dz,y + dy) :

= _ O 4 9
Par exemple, si f(x,y) = 22 x v, of = 2zy et of = 22, de sorte que :
ox y

df = 2zyda + 22 dy
ce que 'on peut confirmer a ’aide d’un calcul direct :
df = flz+dey+dy) - fl2,y) = (z+de)*(y + dy) — (¢%y) = (2° + 20 dy + dz®) (y + dy) — («%y)
= 2zydz+22dy + 2z dedy + ydz? + dz® dy ~ 22y dz + 22 dy 4 Vordre 1 en dz et dy

A retenir : Les reégles de calcul différentiel sont les mémes que pour les dérivées. Ainsi, si a est une
constante, f et g des fonctions :

dlaf) =adf d(f+g)=df+dg d(fxg)=fdg+gdf
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A retenir : Une grandeur infiniment petite F(z,y) dX + G(z,) dy est une différentielle si et seule-
ment si les dérivées croisées peuvent s’identifier :

oOF 0G
_ F =
o9 o & F(z,y)dz + G(z,y)dy = df

ce qui signifie aussi qu’il existe une fonction f dont la variation élémentaire s’écrit sous la forme
Fdz+ Gdy.
Dans le cas contraire, cette grandeur est simplement infiniment petite, mais n’exprime pas une

variation infinitésimale ; on la note dg pour ne pas la confondre avec dg (qui désignerait la différentielle
de g) :

oF  0G
— # — = F(z,y)de + G(z,y)dy = dg #d
3y7é8x (z,y)dz + G(z,y) dy = dg # dg
Cette propriété découle du théoréme de Schwartz 'selon lequel pour toute fonction réguliere, les dérivées se-
02 0?
condes ne dépendent pas de l'ordre dans lequel elles sont effectuées : 7f = / .
oxdy  Oyox

Exercice IS

Les expressions suivantes sont-elles des différentielles ? le cas échéant, de quelle fonction f(z,y)?
1. A=32%y?dz + 323y dy
adx ax dy

2. B= — ou a et b sont des constantes.
ax +by  (ax +by)y

Corrigé

1. Notons F = 3z2y2 et G = 323y les fonctions permettant de présenter A sous la forme : A = Fdz + Gdy et
calculons les dérivées partielles :
oF
oy
L’inégalité de ces expressions suffit & prouver qu’il n’existe pas de fonction f permettant d’écrire A = df, ce
que permet de confirmer le raisonnement suivant :

oG oF
622y et — = 9x?y # —
Ty e P :J:y;éay

A=3z%dz y? + 2° 2ydy+aiyd
Yy yay yay
w! » u o4
En exploitant ’analogie entre différentielles et dérivées, on trouve que v'v + uv’ = (uv)’ fournit :
A = d(23y?) + 23y dy car 322 dz = d(z®) et 2y dy = d(y?)

Or, comme il n’est pas possible de trouver une fonction g dont 3y dy serait la différentielle, il n’est pas
possible d’écrire A = d(z3y2?) + dg = d(z3y + g), ce qui signifie aussi que A est un terme infiniment petit qui
n’est pas une différentielle.

2. Avec un raisonnement analogue, on pose B = F(z,y)dz + G(z,y) dy, avec :

a oF —ab

F(x,y) = = = =
(@ y) ax + by Oy  (az + by)?
et :
G(a:,y):_iax:—gx T jaﬁz_gx(ar—kby)—mxa: —ab
(az +by)y y az+by ox y (azx + by)? (azx + by)?

1. Démonstration : La différentielle associée a la fonction f(z,y) vaut :

df:ﬁdx+?—fdy:Fdx+Gdy:>F:(?—fetG’:(?—f
ox oy ox dy

E(ﬂ)_ﬁ(ﬂ):ﬂlﬁj_%
dy \dz/) 8z \ 9y dy Oz

Or, d’apres le théoréme de Schwartz :
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0
Ainsi, I'identité — = —— révele qu’il existe une fonction f(z,y) dont la différentielle s’écrit :

dy ox
af =Y qe e Py % g g, )
ox oy az + by (ax +by)y
Par identification :
9 _ % f(z,y) = In(az + by) + K (3)
Oz ax+by WIS Y

ou K est une constante d’intégration... pas au sens classique du terme! En fait, toute fonction K (y) vérifie 'identifi-
cation (3). Or, dans ’équation (2), f(z,y) doit aussi assurer I’identité des termes en dy :

of —azx b dK dK —ax b

= = = 2 _
oy (ax+by)y azx+by dy dy (ax+by)y azx+by

dK —ax — b 1
e _ T Y =——-=K(y)=—Iny+ C ou C = cte
dy  (az+by)y y

=

Finalement, B est la différentielle de la fonction :

f(z,y) =In(ax + by) —Iny+ C =1n (g—&-b) +C
Yy

2— Quelques définitions

Dans la suite du document, la notation A = B signifie que « A est défini comme B».
Dans un mélange de N espeéces (par exemple lair : Og + Ny 4+ Ar + ...), le nombre de moles d’une espéce ()
sera noté n; et la composition totale de ce mélange sera donnée par le vecteur :

ﬁg(nla"' 7”1\7)

On note ici G(T, p, ) une grandeur extensive? (par exemple le volume, I’énergie interne, I’entropie...) qui sera
supposée dépendre de la température T', de la pression p et de la composition 7.

Lorsqu’une grandeur sera associée a un corps pur, elle sera repérée par un astérisque. Par exemple, un volume
V* d’eau indique un volume V' d’eau pure.

@ DEFINITION

Soit G*(T, p, ) une grandeur extensive relative & n; moles d’un corps pur. On lui associe la grandeur
molaire, indépendante de n; :

~ G* (T7 b, nz)
= .

Gy = G*(T,p,n;) =n; x G;.(T, p)

Par exemple a 298 K et sous une pression Py = 10° Pa, le volume molaire du dioxygene vaut V,* = 22,4 L.
Donc, un systeme contenant deux moles de dioxygene dans les mémes conditions de température et de pression
occupe un volume V* =2 x 22,4 = 44,8 L.

< DEFINITION

Soit G(T, p,n) une grandeur extensive relative & un mélange de composition 7. On lui associe une
grandeur molaire partielle pour une des espéces (7) qui le composent :

.~ [0G
Gmi(Tvpvn): <87’L>
g T,p,nj¢i

REMARQUE |G (T, p, ) dépend de la composition, contrairement ¢ G,,(T,p).

2. Une grandeur est extensive lorsqu’elle dépend de la quantité de matiére du systéme. En général, elle est aussi additive. Par
exemple, le volume d’eau contenu dans un récipient dépend de la quantité de matiere et le mélange de deux récipients contenant
chacun un litre d’eau produit un volume de 2 litres d’eau.

En revanche, une grandeur est intensive si elle peut étre mesurée en chaque point du systeme ; elle n’est pas additive. Par exemple
la température peut étre mesurée en chaque point du récipient contenant de ’eau et le mélange de deux volumes d’eau a 50°C
produit un volume d’eau & 50°C (et non 100°C).
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On démontre? (la démonstration n’est pas au programme) que la grandeur extensive G vérifie 'identité
d’Euler :

G(Tap’ ﬁ) = an X Gmi(T)pv ﬁ) (4)

i=1

Par exemple, on observe expérimentalement que la dilution de V5., = 67 cm® de méthanol (CH3OH) dans
Ve =1L=100 cm® d’eau produit un mélange de volume V = 160 cm? différent de V3 . + Voh, = 167 cm3.

100 cm3 67 cm?
H,0 CH,OH
160 cm3

Un tel phénomeéne s’explique par les interactions entre les molécules d’eau (HoO) et celle de méthanol : la
formation de liaisons hydrogéne permet I'interaction entre ces deux espeéces.

A retenir : On pourra ainsi retenir que, d’'une maniere générale, pour une grandeur extensive G, le
mélange de N espéces n’équivaut pas a un lot de ces N especes ; des interactions peuvent se produire.

n + Ny 4 e ny ¢ n o ny
G=mn Gu+ ny Gy ny G| Go ny Gy

EXERCICE l@

Quand une mole d’eau est ajoutée a un grand exces de solution eau-méthanol de titre molaire x = 0,4
en méthanol, le volume de la solution s’accroit de 17,35 cm?.
Quand une mole de méthanol est ajoutée a la méme solution, le volume s’accroit de 39,00 cm?.

3. Considérons A systémes identiques, a la température Tp, pression Py et de composition 719 = (no1,n02, - non) et intéressons-
nous & une grandeur extensive G(Tp, Po, 7io).-
La réunion de ces systémes produit un nouveau systéme sous (Tp, Py) et de composi-
tion . = Afig (car n; = An;p au cours du mélange). Or, puisque G est une grandeur G(Ty, Py, fiy)
extensive, il s’ensuit que : G(To, Po,n) = A X G(Tv, Po, 7o) = .

Calculons alors laccroissement di de 1 consécutif & un accroissement dX de A (les m
o ot e

paramétres Tp, Po et g demeurant constants) :

Y = G(Tb, Po, 7o) = G(To, Po,n1,---nN) ~ /
G(T07P07 77'0)

N

oG

dy = Z (3ni
=1

d’ou :
N N

dn; = ZGmi(TO:P07'FLO) X (no; dX\) = ZGmi(To,Po,ﬁo)nm dA

i=1 i=1

)T,P,nj;éi

et :
Iﬁ = )\G(T(),P(),ﬁo) = d’l/) =dA\ X G(To,P(),'fL())

N
L’identification de ces expressions confirme bien que G(7Tp, Po, fi0) = E n0i Gmi(To, Po, 7o)
i=1
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1. Calculer le volume d’une solution contenant 0, 4 mole de méthanol (CH3OH) et 0, 6 mole d’eau.

2. On appelle solution idéale une solution dans laquelle les volumes molaire V;*. et molaires partiels
(Vimi) sont égaux. Que vaudrait le volume de la solution précédente si elle était idéale ?

Données numériques :

— masse volumique du méthanol : p; = 0,79 g.cm ™3

— masse volumique de I'eau : py = 1,00 g.cm™3

— masses molaires : My =1g-mol™'; Mg =12 g-mol™'; Mo =16 g- mol ™!

Corrigé

1. En notant ni, na les nombres de moles respectifs de méthanol et d’eau, de volume molaires partiels V;,,1 et
Vim2, le volume de la solution réelle vaut :

V =n1 Vin1 +n2 Ve (5)

Or, l'accroissement Anj; = 1 mol de méthanol s’accompagne d’une augmentation de volume :

AV
AV = Ang Vip1 = 39,00 cm® = Vi = X = 39,00 cm3.mol !
ni
De méme, lors de ’ajout de Ans = 2 mol d’eau :
3 AV 3 =1
AV = Ang Vo = 17,35 cm® = Vo = A = 17,35 cm”.mol
n2

Par conséquent, la relation (5) donne directement le volume de la solution composée de n; = 0,4 mol de
méthanol et de ng = 0,6 mol d’eau :

V =0,4x 39,00+ 0,6 x 17,35 = V = 26,01 cm?

2. Si la solution était idéale, son volume vaudrait :
V' = ny V*:ll + no Vrjﬂ

ou les volumes molaires s’obtiennent & partir des masses volumiques :

m M V. M _ -
po= y=ny =>Vy=—= ? avec McHa,0H = 32 g - mol L et Miy,0 = 18 g - mol L
32 18
= V3= TE 40,51 cm®.mol ! et V%, = T = 18,00 cm®.mol ~?

= V'=0,4x40,51+0,6x 18,00 = V' =27,00 cm®

Cet exemple montre qu’il y a contraction du volume lors du mélange non idéal.

@ DEFINITION

La pression standard est définie par : | Py=1 bar = 10° Pa

) DEFINITION

L’état standard d’une espéce gazeuse ou d’une phase condensée, a la température 7', est 1’état de
cette espece pure a la pression standard Fp, a la température 7T'.

REMARQUE | L’état standard peut ne pas exister réellement. Par exemple, l’état standard de [’eau gazeuse

H3Ogaz a 298 K est la vapeur d’eau pure, a la pression Py et a 25°C, bien que dans ces conditions cette
vapeur n’existe pas pure !

< DEFINITION

L’état standard d’un soluté a la température T est ’état de ce constituant a la concentration
Co =1 mol - L™}, sous la pression standard Py, qui n’interagit pas avec les autres constituants de la
solution (comme §'il était infiniment dilué).
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Dans son état standard, Iespéce est considérée comme pure (la grandeur molaire n’est pas partielle), d’ou
lemploi de la notation G (T, Py) et la pression vaut Py (ce qui justifie la définition précédente).

car l'inégalité :
.~ [ 0G N
Gmi (T7p7 n) = p) 7& Gmi (Ta p)
T T,p,nj+i

a pour conséquence :

N N N
G(Tapvﬁ) :an sz(Tvp’lfL) = G(T7P07ﬁ) = Zni GmZ(Tv-PO’ﬁ) 7& Zni G?nz(T)
=1 =1 =1

= G(T,Py,n) #GT)

Dans le cours de chimie, une réaction sera toujours associée a une équation-bilan, dont les membres de gauche
et de droite feront apparaitre respectivement les réactifs et les produits :

V1X1+"'+V7~XE:VT+1XT+1+"'+VNX1\£

~~

réactifs produits

Les grandeurs X; sont les formules chimiques des espéces chimiques impliquées et {v;} désignent les coefficients
steechiométriques .

Sin;(t) désigne la quantité de matiére (en moles) de I'espéce X; a I'instant ¢, n;o sa valeur initiale, ’avancement
de la réaction est le parameétre £ = £(t) décrivant la composition du milieu réactionnel & chaque instant :

ni(t) =np+v; € pour i € {r +1,--- , N} (produits)
n;(t) = nyo — v, € pour i € {1,---r} (réactifs)

Afin d’homogénéiser les notations, on introduit les coefficients stoechiométriques algébriques :

7=y pouri € {r+1,---N}
= ni(t) = njo + 7 E() Vi€ {1,---N}

—vy;pouri e {l,---r}

I
1N

REMARQUE |1l convient de ne pas confondre A.G avec une variation AG. Par exemple, une variation d’énergie

interne AU s’exprime en joules tandis que AU s’exprime en J.mol L.
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) DEFINITION

La grandeur standard de réaction associée a la grandeur G est définie a partir de la grandeur
standard GO :

0
AGY= (%) ott G° = G(T,¢)
T

II Applications du premier principe

1- Expression différentielle du premier principe
a— L’énergie interne

L’énergie d’'un systeme est composée :

— d’une énergie cinétique E. o comprenant ’énergie cinétique macroscopique F,. (du centre d’inertie G par
exemple) et 1’énergie cinétique interne microscopique E. iyt (par exemple 'agitation moléculaire, dans le
référentiel de G, invisible & I'ceil nu);

— d’une énergie potentielle F, 1o comprenant 1’énergie potentielle E, liée aux forces externes qui s’exercent
sur le systéme (poids, ...) et I’énergie potentielle interne E, in; (par exemple les liaisons chimiques).

Ec tot — Ec + Ec int Ep tot — Ep + Ep int
L’énergie totale vaut alors :
Etot = Ec tot T Ep tot — Ec + Ep + Ec int T Ep int = Em +U

ou B, = E.+E, désigne I’énergie mécanique du systéme et U = E_ iny + E) iny désigne son énergie interne.
Le premier principe de la thermodynamique stipule que pour modifier I’énergie totale d’un systeme, il faut
lui apporter une énergie thermique ) ou un travail W, provenant de forces extérieures non conservatives :

AEtot = Q + Wnc

c’est-a-dire :
AU+ AE, +AE, = Q+ Wy = AU + AE, = Q + Wy — AE,

En utilisant la définition de 1’énergie potentielle relativement au travail des forces conservatives : W, = — AE,,
on trouve finalement :

AU+AECZQ+Wnc+Wc:W+WtOt

ou Wiot est le travail exercé sur le systeme par I’ensemble des actions extérieures : forces conservatives, forces
dissipatives (frottements, viscosité, ...), forces «utiles» (pompe, turbine...).
Cette loi admet également une formulation différentielle lorsque les transformations sont infinitésimales :

AU + dE, = 6Q + Wit (6)

Dans la pratique, on travaillera dans les conditions suivantes :
— le systéme demeurera immobile : dE,. = 0;
— lorsque son volume variera de dV, sous l'effet d’une pression extérieure pext, le systéme recevra du travail
mécanique de pression 6W, = —peyy dV ;
— les forces autres que celles de pression (électriques, gravitationnelles,...) exerceront sur le systéme un travail
élémentaire dW/,.
La loi (6) sera ainsi utilisée sous sa forme simplifiée :

dU = 6Q — pext AV + W7, (7)

| DEFINITION

Dans la suite du cours, les parametres d’état relatifs a I'extérieur du systéme seront accompagnés
de T'indice ext (Pexp, Text désignent ainsi la pression et la température & lextérieur du systeme),
tandis que les grandeurs relatives au systéme n’auront pas cet indice (p, T',... sont la pression, la
température... & 'intérieur du systéme).
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) DEFINITION

Une transformation est transformation réversible lorsque le systeme évolue en restant en équi-
libre :

— thermique avec 'extérieur : T' = T,y et sa température T est uniforme;

— mécanique avec l'extérieur : p = peys €t la transformation est alors quasi-statique ;

— chimique avec une composition 7. constante et homogene ;

— électrique, avec un potentiel électrique V' constant et uniforme.

La premieére loi de Joule stipule que 1'énergie interne U (T, n) d’un gaz parfait ne dépend que de sa tempé-
rature, de sa quantité de matiére et de son atomicité (mono-, di- ou tri-atomique). Au cours d’'une variation
élémentaire d7 :

dU = C, dT pour un gaz parfait (GP)

ou C, désigne la capacité thermique a «volume constant», indépendante de la température. Par exemple,

3
pour un GP mono-atomique, C, = inR (R=28,314J- K~!-mol™! étant la constante molaire des gaz

parfaits) .
Dans un cas plus général, I’énergie interne U(T,V,n) peut dépendre de T', du volume V et de la composition
= (ny, -+ ,ny) de 'éventuel mélange. La différentielle de U s’écrit alors :

oU oU N oU
dU = | — dT — d dn;
v (aT) Vit i (8V>T,ﬁ v ; <8”i ) T,V !

Notamment, lorsque la composition demeure constante (dn; = 0) et pour une phase condensée (notée désormais
©); le volume V est alors invariable (dV =~ 0) et on peut encore poser :

dU ~ C, dT ou Cy(n,T)= <8U> pour ¢
T )y

REMARQUE | En ['absence de forces autres que celles de pression, au cours d’une transformation isochore

(V = cte), la loi (7) :

dU =0Q, = AU = Q,

montre que l’énergie thermique recue par le systéme sert a augmenter son énergie interne.

ReMARQUE | Bien que les termes du membre de droite de lidentité (7) ne soient pas des différentielles :

AU = 6Q — pegr AV + W,

dU est une différentielle car U(T,V,7) est une fonction d’état qui ne dépend que des paramétres T, V n.

b— Enthalpie

@ DEFINITION

Un systeme de volume V', dont la pression interne vaut p et dont 1’énergie interne vaut U, possede
une enthalpie définie par :

H=U +pV

Lorsque la température de n moles d’un gaz parfait varie de dT', & composition constante, I’équation d’état
pV = nRT indique que :

dH = dU +d(pV) = C, dT + d(nRT) = C, dT + nRdT
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I existe donc un parametre Cp, appelé capacité thermique a pression constante permettant d’écrire la
deuxiéme loi de Joule :

dH = C, dT pour un gaz parfait

Ce parametre vérifie alors la relation de Mayer :

C,=C,+nR

La fonction d’état H(T,p,n) ne dépend que des parameétres d’état T, p et 7, ce qui implique que la variation
de H entre deux états A et B ne dépend pas de la transformation qui relie ces états :

A B
Hy=H(Ty,pa;14) Hp= H(Tg, pp, np)

C
He=H(T¢, pe, nig)

AHAB:HBfHA:(HBfHC)Jr(HCfHA)é AH g = AHac + AHpc

A retenir : Pour une phase condensée, la fonction H (T, p,n) dépend trés peu de la pression :
H(T,p,n) ~ H(T, Py,n) pour une phase condensée

Ainsi, & composition constante (din = 0), la différentielle de H s’écrit :

OH oOH oOH oOH
dH = | — dT — dp ~ | — dT — ~0
(3T>p,ﬁ " ( 8p)T,ﬁ P <6T>p,ﬁ o ( 8p)T,ﬁ

ce qui permet d’écrire :

OH
dH ~ C,dT ou Cp(T,p,n) = () pour une phase condensée (8)
D

N

11 découle du premier principe (7) que :

dH = d(U + pV)

AU +d(pV) = (0Q — pext AV + W) + (pdV + V dp)
5Q +V dp + (p — Pex) AV + WL,

Or, au laboratoire de chimie, la pression du milieu réactionnel (dans le bécher) s’identifie souvent & celle du
laboratoire (p), de sorte que :

P = Pext = dH = 5@ +V dp + 6Wéxt (9)

Au cours d’une transformation isochore (dp = 0) et en l'absence de travaux de forces autres que celles de
pression, ’énergie thermique recue par le systeme sert a son augmentation d’enthalpie :

5Q, = dH

L’enthalpie de n; moles d'un corps pur s’exprime en fonction de ’enthalpie molaire :
H*(T7p7 nl) =N, H:nZ(Tv p)

et sa variation, & I'issue d'un accroissement d7" de la température (a composition n; constante), suit la loi (8) :

C* (T, p,n;
dH* = C3(T,p,n;) AT = n; dH}, = dH, = G@pm) o
n;
ce qui montre que la capacité thermique C} est une grandeur extensive dont la valeur molaire C},,; vérifie :
* ~ 1 * * *
pmi(T5 p) = ni Cp (Tapv nz) = de’L = Cpmi dr (10)
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2— Effets thermiques d’une transformation
a— Enthalpie standard de réaction

L’enthalpie H (T, p,n) d’un systéme constitué d’un mélange quelconque de N espéces chimiques vérifie I'iden-
tité d’Euler (relation 4, page 4) :

OH
Tp7 an szp7 )Ou-Hmz(Tp7 )_ (an>
v/ Tp

Dans la suite du cours, on supposera les mélanges idéaux, dans lesquels on peut négliger les interactions entre
les espéces chimiques, ce qui revient a supposer que chaque espéce se comporte comme si elle était seule (ou

pure) :

N
H(T,p,n) = Zn" H?,.(T,p,) dans un mélange idéal
i=1

En outre, 'enthapie étant peu dépendante de la pression :
Hy, (T, p) = Hy\i (T, po) = Hq?n(T)

de sorte que I'enthalpie d’'un mélange idéal s’identifie & son enthalpie standard :

H(T,p,i) ~ H)(T,7) = an (11)

et ’enthalpie standard d’une réaction dont I'avancement & modifie la composition (n; = n;o + 7; §) est
définie par :

N
AHY(T) 2 <8H0> de =| AHT) =3 5, HO,(T) (12)
=1

b— Approximation d’Ellingham
La différentiation de la relation précédente s’écrit :

N

d(A,HY) = Z

=1

ou la relation (10) fournit :

pmsi

N
dH?, = C° . dT = d(A,H®) = <Zui cgmi> ar (13)

Or, par définition :

N N
CoT) = Y niCpi(T,po) =Y i Cpy(T) ol m; = nf +7; &
=1 =1

0~ 801(7) al 0
Tp =1

Il s’ensuit que :

A, HO
dAHY = ATC’S dT ou encore da,

= A, C(T) (14)

L’examen des tables numériques (cf. annexe) montre que A, H° est de 'ordre de 100 kJ 1ol ™!, tandis que ATC’S
est de lordre de 50 J- K~* - mol™!. Donc, & Dissue d’une variation de température AT ~ 100 K, A, H° varie
d’une quantité :

A 5.10°

N -2
A HO ~ 100.103 510

A =A,C)x AT ~ 50 x 100 = 5.10° =

10
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c’est-a-dire que A, HY varie d’environ 5%. Il arrive fréquemment que cette variation soit négligée ; c’est ce qui
constitue I’approximation d’Ellingham :

AHY(T) ~ A H(Tp) = cte

REMARQUE | Les calculs précédents montrent qu’en général ATCS(T) dépend de la température. L’expérience

montre que cette dépendance est souvent négligeable. Aussi, sauf indication contraire, A,Cg sera supposé indé-
pendant de la température :

AC)T) ~ A, Cp = cte

Exercice IS

La déshydrogénation du butane en buteéne se fait suivant la réaction d’équation :
C4H10(gaz) = C4H8(gaz) + H2(gaz)

en phase gazeuse homogene.

1. Calculer A, HS pour cette réaction a 298 K.

2. Exprimer A, H°(T) en fonction de la température.

3. Calculer numériquement A, H.; pour 873 K.
Données numériques : Enthalpies molaires standard (en kJ .mol_l) et capacités thermiques molaires
standard (en J-K™'-mol™") & 298 K :

constituant HY. Co i
Hz (ga) 0 27,20 4 0,4.1072T
CsHig(gasy —126,18 19,25+ 23,5.1072T
CiHg(gayy —0,125 19,25+ 21,5.107%T

Corrigé

1. Le calcul de ATHggs peut se faire grace a 'identité (12) dans laquelle les coefficients stoechiométriques
algébriques sont ceux de ’équation-bilan proposée par I’énoncé :

N
ArHps = Zfi Hy,;(To) = Hy,(Hz) + Hy,(CaHs) — Hy, (CaHio)
=1
= A;HYg = 126,055 kJ - mol~!

2. En dehors de approximation d’Ellingham, la dépendance de A, H° en fonction de la température est donnée
par la relation (14) :

AHO(T) ar
d(A-H®) = A.CY(T)dT = d(ATHO):/ A,CY(T)dT

A HO(Tp) Ty
dans laquelle ATCB(T) suit sa définition :
N
ACHT) = Y T Cni(T) = Cp(Hz) + C8y, (CaHg) — €y (CaHiro)

i=1
(27,20 + 0,4.1072T) + (19,25 + 21,5.1072T) — (19, 25 + 23,5.1072T)
27,20 —1,6.10 72T (en kJ-mol™1)

11
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Par suite :
T
AHY(T) = ATHO(T0)+/ ACY(T)dT
To

T
= 126,055.103+/ (27,2 — 1,6.1072T) dT
298

126,055.10% 4 27,2 x (T — 298) — 0,8.10~2 x (T2 — 2982)

=  AH®T)=118,66.10° + 27,27 — 0,8.10 2T J.mol !

3. Avec T =873 K, il vient : A, HYys = 136,308 kJ - mol !

On remarque & nouveau que la variation de A, H° n’excéde pas 8 %, ce qui justifie 'approximation d’Ellingham.

c— Loi de Hess

Soit une réaction d’équation-bilan :
N
R:nXi+-=--+vnXpy iAT'HOZZPiHrOni
i=1

ott HY ,(T) désigne I'enthalpie molaire standard des especes X;.
Soient deux autres réactions d’équations-bilans :

N

Ra @ arXi+--=-ay Xy = AH) =3 & HY,
i=1
N*

'R,g : ﬂ1X1+:6NXN§ATHg:ZﬁzH?m
=1

@ DEFINITION

L’équation R est une combinaison linéaire des autres si chacun de ses coefficients steechiométriques
7,; est la méme combinaison linéaire des coefficients o; et §; :

R=aRa+bRs &0, =aw; +bB,Vic{l,---,N}

Ainsi, si R est une combinaison linéaire de R, et Ry (avec les coefficients respectifs a et b) :

N N N N
AHY = Y wiHp,=> (et +bB)H)y=ax > @ Hp,+bx Y B HY,
=1 =1 =1 =1
= | A H  =ax A H) +bx A Hj (15)

Cette relation constitue la loi de Hess.

REMARQUE | Lorsqu’une réaction Ra_,g a pour équation-bilan A — B et la réaction inverse Rp_, o a pour

équation-bilan B — A, les enthalpies standard de réaction sont aussi opposées l'une de l'autre :

ATH]%—)A = _ATHR—»B

d— Reéaction de formation

| DEFINITION

L’état standard de référence d’un élément est I’état standard du corps simple constitué de cet
élément, dans sa phase la plus stable a la pression standard et a la température 7.

Par exemple :

12
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— Teau HaOjq) & T' = 298 K n’est pas un état standard de référence car il ne s’agit pas d’'un corps simple*.
— le fer Fe(jq) a 298 K n’est pas un état standard de référence car, a cette température, la phase solide du
fer est la plus stable.
— pour I’étain, I’état standard de référence dépend de la température :
0 298 434 504 2533
T T T T

i Sn,, Sng Sn Sny

y lig)  SN(gar)
Il existe quelques exceptions a cette définition :
— L’état standard de référence d’un corps simple, dont la température d’ébullition est inférieure a 25°C a
Py, est le corps simple diatomique gazeux.
Par exemple Ha(gaz), Cla(gay)..- méme a une température ol ces especes pourraient étre liquides.
— L’état standard de référence du carbone est le carbone graphite a toute température.
— Lorsque plusieurs gaz coexistent, c’est celui du corps simple de plus faible atomicité qui est I’état standard
de référence. Par exemple, bien que O3(g,,) existe a température ordinaire, c’est Og(gay) 'état standard

de référence de I'oxygene.

@ DEFINITION

La réaction de formation d’une espéce X; est une réaction (peut-étre fictive) dont I’équation-
bilan :

— possede X; comme seul produit, avec un coefficient stoechiométrique v; = 1;

— possede des réactifs qui sont tous des états standard de référence.

Par exemple, la réaction de formation de I'eau liquide est :

1
Ha (gaz) + 5 O2(gas) = H20q1iq)

| DEFINITION

L’enthalpie standard de la réaction de formation d’une espece X; est appelée enthalpie standard
de formation de X; (A;HY(X;)) :

AfHO(Xi) = A, H° pour la réaction de formation de X;

REMARQUE | D’aprés cette définition, ApH® pour un état de référence standard est nul® :

AfH (Ref) =0

ce qui permet également de repérer rapidement ces états dans les tables numériques (cf. annexe).

A retenir : Si un énoncé omet de donner la valeur numérique de AyH? pour une espéce, il est
vraisemblable que cette espece est un état standard de référence.

REMARQUE | Dans les tables de données numériques, l’ion Hzth) se comporte comme un état standard de réfé-
Tence -

AyHOHSE

(aq

)) =0 kJ-mol™* (¢f. annexe)

4. Un corps simple est une espéce chimique composée d’un seul type d’atomes (p. ez. Ha, Oa...)
5. Par définition, la réaction de formation d’un état standard de référence Ref a pour seul réactif Ref lui-méme :

Ref = Ref (par exemple : O2(gaz) = O2(gaz))
Ainsi :
N
ApHO(Ref) = Z”i HO = HO (Ref) — HO(Ref) = 0
i=1

13
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La définition de Ay H?(X;) associée & la loi de Hess® permet le calcul de I'enthalpie standard de toute réaction
a partir des valeurs de Ay HY(X;) :

N
nXi+-+rXe=vn Xopa +- +un Xy ATHOZZE‘AJFHO(XO (16)
i1

Cette derniere relation est aussi appelée loi de Hess.
Par exemple, considérons la réaction d’esterification en milieu liquide homogeéne :

R : CH3COOH j1q) + CH30H359) = CH3COOCHj335) + H2O (114
ou les réactifs et produits ont pour réactions de formation :

Ri ¢ 2Cga +2Hs(gay) + O2(gasy = CH3COOH ;) (AfHY)

Ra : Cgra +2Hagay + % O2(gaz) = CH30Hj1) (AyH3)

Rs ¢ 3Cga + 3Ha(gay) + O2(gas) = CH3COOCH3 i) (A HY)

1
Ry = Haggan + 5 O2(gaz) = H2011q) (AfHY)

Ainsi, la combinaison linéaire —R; — Ro + R3 + Ry :

—Rq1 CH3COOHiq) = 2GCga +2Hoga) + Ootgany
Ry CH30H(iq) = Caa +2Heg) + 3005
R © 3Cga +3Hegm) + 024y = CH3COOCH3 ()
Ri Ho@ey + 507w = H2000)

CH3COOH i) + CH30Hy, =  CH3COOCH; 1q) + HaO i)

redonne bien ’équation de la réaction R, auquel cas la loi de Hess se traduit par :

AHY = AyH°(CH3COOCH3(i)) + AyH(H2Oq1iq)) — Ay H?(CH3COOH 1)) — Ay H®(CH30H 15 )

N
= ) 7 AH(X;)
=1

Exercice IS

Des mesures expérimentales permettent d’attribuer aux réactions ci-dessous leurs enthalpies standard
de réaction a 298 K :

Ri:  HClgay) = H@q) +Cl,, A-Hf =-314,08kJ- mol*

Rz : NaCliey = Naf, ) +Cl,,y  ArHY = 16,26 kJ - mol ™

En déduire les enthalpies standard de formation de C1_ | et Na'

(aq) (aq)? connaissant les enthalpies stan-
dard de formation de HCl(g,,) et NaCly) :

ApH(HC(gayy) = —385,86 kJ - mol " et ApH(NaCl(s,)) = —1717,98 kJ - mol "

6. Par définition, la réaction de formation : Ref — X; a pour enthalpie standard de réaction : A, HY = AfHO (X3). Donc la loi
de Hess prévoit que les réactions :

(Rp) : Ref = vpp1 Xoj1 + - +vn XNy et Ref —» v1 X1+ + v Xor (Rr)

N T
ont pour enthalpies standard de réaction : ATHS = Z v AfHO(Xi) et A H? = Zl/z‘ AfHO(XZ-).
i=r+1 i=1

Enfin, puisque 1’équation (16) est combinaison linéaire de R, et de R, il s’ensuit que son enthalpie standard de réaction vaut :

N T N N N
ATHOZAng*ArHSZ Z I/,L'AfHO(Xi)fZViAfHO(XZ’): Z 71‘AfHO(XZ‘)+ZPZ’AfHO(Xi)ZZPZ‘AJCHO(XZ‘)
i=r+1 =1 i=r+1 i=1 =1

ce qui démontre la loi (16).

14
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Corrigé
D’apres la loi de Hess, A, H ? se calcule en fonction des enthalpies standard de formation :
0 0 01— 0
ArH = AjH (H?;q)) +ArH (Cl(aq)) — Ay H”(HCl(gaz))

= AfHO(m(;az)) =AHY — AfHO(H?;q)) + ApHO(HCl(g,,)) = —314,08 — 0 — 385, 86

= A;HO(Cl | =-699,94 kJ - mol~!
(aq)
Il en va de méme pour la réaction Rg :

A-HY = AfHO(Na?;q))—i-AfHO(Cl(_aq))—AfHO(NaCI(SOI))

= AfHO(Na@q)) = A-HY — AfHO(m(;q)) + Ay H?(NaCl(so1)) = 16,26 + 699,94 — 1717,98

0 aF _ =1
= ArH (Na(aq>) = —1001,78 kJ - mol

e— Effets thermiques

L’enthalpie d’un milieu siege d’une réaction d’équation :
V1X1+"':"'+I/NXN

est donnée par la relation (11) :

H(T,p,n an T)oun, =np+7v;§=dn; =7,;d¢

et sa variation vaut alors :
N N
dH = dn; H,(T) + Y n;dHY,
i=1 i=1

o dHY . = CY AT, conformément & la relation (13) de la page 10 :

pme
[E Vﬁ mz

Supposons que la réaction provoque une variation de température AT = Ty — Tp, une variation d’enthalpie
AH et que la composition du milieu réactionnel passe de g = (n10,- - ,nN0) & iy = (n1f,- - ,nNy), alors que
I’avancement varie de {p a &y :

d¢ + (Z n; W) dT =| dH = A H(T)d¢ + C9dT (17)

=1

Etat initial (A) Etat final (C)

N AH, - N
Ty & fig |——AC—| Ty & 7

Au cours de la transformation isobare A — C, la variation d’enthalpie s’identifie & la chaleur §Q ecue regue
par le milieu. Examinons alors plusieurs situations :
— Si aucune réaction ne se produit, la composition du systéme ne varie pas et d¢ = 0. L’équation (17) devient
alors :

6Qre§ue = Cg(ﬁO) dT = Qregue = C‘S (’FLO) AT

L’énergie thermique regue par le systéme sert exclusivement & son augmentation de température (un objet
de composition fixée s’échauffe lorsqu’on lui apporte de la chaleur!)

— Si la température demeure constante, seule la réaction chimique (ou un changement d’état) est responsable
de la transformation A — C. La variation d’enthalpie du milieu est donc entiérement imputable a la
réaction et la loi (17) se simplifie :

5Qregue = ATHO (TO) d§ = Qregue = ATHO (TO) Af

15
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REMARQUE | Au cours d’un processus adiabatique, dH = 6Q, = 0 et l’équation (17) montre que :

dT A, H (
ATHO(T)d§+CSdT=O=>d—£= i CY —Zm i >
Done, au cours d’une transformation exothermique adiabatique :
dT

AHY(TH) < 0= x* > 0 = la température augmente.

f- Changements d’états

Les états physiques de la matiére qui seront étudiés en CPGE sont les états SOLIDE, LIQUIDE, GAZ.

Considérons une espéce X pouvant se présenter simultanément dans les phases a et § (par exemple solide
et liquide). La transition de phase o — [ peut alors étre suivie grace a 'avancement ¢ de la transformation
d’équation :
Xo — Xg (par exemple : X1y — Xiq))

Bien que n’étant pas une réaction chimique (qui se caractériserait par des ré-arrangements de liaisons covalentes),
la transition de phase peut étre mathématiquement traitée comme une réaction chimique se déroulant a tempé-
rature et pression constantes. C’est pourquoi on peut lui associer une enthalpie standard de changement
d’état :

AnsH® = ArHO(Xg) — Ay HY(X,)

La variation d’enthalpie du systéme diphasé vérifie alors la relation (17) :

dH,p = AppH® x d¢

Par exemple, pour la fusion de 'espece X :

dH = ApsH® x d€ ott Mg H* = ApH(X(1iq)) — A H® (X(s01))

16
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Au cours du changement d’état d’'une masse dm = M d€, a T et p constantes, la chaleur Q) recue par le systéme
diphasé provoque sa variation d’enthalpie :

6Q = dH = dm x Loy = M & x £ = d& x AgpH® = | AggH® = M x [

Exercice IS

Calculer I’enthalpie standard de combustion du méthane en phase gazeuse, a 298 K :
CHi(gar) +202(gar) = CO2(gar) +2H20gar)  (R1)

Données numériques :
— enthalpies standard de formation des diverses molécules :
CH4(gaz) COZ(gaz) H2O(1iq)
AyHO (kJ- mol_l) —74,86 —-393,5 —285,8
— chaleur latente de vaporisation de I’eau & 298 K : £y,, = 2444 kJ - mol !
— masse molaire de I'eau : M = 18 g - mol™*

Corrigé

Les données numériques permettent de calculer directement ’enthalpie standard de la réaction
d’équation-bilan (Rz2) :

CHa(gaz) +202(gaz) = CO2(gaz) + 2H2001q)  (R2)

car O2(gay) est un état standard de référence :
AHY =2 x (—285,8) + 1 x (—393,5) — 1 x (—74,86) = A, HY = —890,24 kJ - mol~!
tandis que la vaporisation d’une quantité A¢ d’eau (ou d’une masse Am) :
H2O(jiq) = H2O(gu,)  (Vap)

recoit une quantité de chaleur :

A
Q= AvaprO x AE = Avap.[{O X Vm = AvapHO =M X Kvap =44 kJ - mol~!

Enfin, puisque 1’équation (R1) est une combinaison linéaire des équations (R2) et (Vap) :

CHa(gaz) +202(ga) = CO2(gaz) +2H207mg)  (R2)
Q/HQ’% = 2 HQO(gaz) 2(Vap)
CHa(gas) +202(gaz) = CO2(gaz) +2H20(gaz)  (R1)

il en va de méme des enthalpies standard de réaction :

ArHY = ApHS +2A0pH® = —890,24 +2 x 44 = A, HY = —802,24 kJ - mol~!

g— Température de fin de réaction

Considérons une réaction qui assure la transformation :

Etat initial (A) Etat final (C)

N AH N
Ty & Mg |[—AC—| Ty &

De maniére générale, AH 4¢ ne peut pas se calculer par intégration directe de ’équation (17) :

&r Ty
AHuo = AH(T) d€ + Cp()dT
o To

17
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car les fonctions A, H°(T) et C(n) varient™ lorsque la réaction avance, de maniére indéterminée. On peut
cependant imaginer un état intermédiaire fictif B(Tp,{¢,n¢) qui permet d’écrire® :

AHpsc = AHap + AHpc

Etat initial (A)

Ty & Ty

Etat final (C)

Ty & 7y

AHAC

Etat intermédiaire (B)

Ty & g

— La transformation A — B étant isotherme,

dHap = AH°(Tp)

léquation (17) se simplifie :

d¢ = AHap = AH(Ty) x (&5 — &)

— La transformation B — C se faisant & composition 7 constante (d§ = 0), cette équation se simplifie &

nouveau :

dHpe = Cpy dT = AHpe = Cpp x (Ty — Tp)

N
ol C’gf = Zni fC’Smi est la capacité thermique du milieu en fin de réaction.
i=1

Ainsi, lors d’une transformation isobare, le systeme recoit une énergie thermique :

Qregue = AI{AC = ATHO(TO) X (gf - €0) + C]?f X (Tf - TO)

(18)

Notamment, si la transformation est adiabatique, cette relation fournit ’expression de la température finale du

milieu réactionnel :

Ty =Ty —

ATHO(TO> X (gf - 60)
Chy

(19)

REMARQUE | Lors d’une combustion, la variation est supposée assez rapide pour que les transferts thermiques

n‘aient pas le temps de se réaliser; la transformation est alors provisoirement et localement adiabatique et cette
température est alors appelée température de flamme .

Exercice IS

1. Ecrire Péquation-bilan de la réduction d’une mole d’oxyde de chrome III, Cry O3 (01, par l'alu-
minium, sachant qu’il y a formation d’alumine AlyO3 ;). L’enthalpie standard de cette réaction
2 300 K est A, H° = —560 kJ - mol ™.
La réaction est-elle exothermique ou endothermique ?

2. On mélange 0,90 mol d’oxyde de chrome (IIT) et 1,80 mol d’aluminium, & 300 K. On amorce
la réaction qui est alors instantanée et totale.

a- Quelle est la quantité de chrome obtenue ?

b- On suppose que I'enthalpie dégagée par la réaction est théoriquement suffisante pour que
le chrome et ’alumine se trouvent en totalité a 1’état liquide en fin de réaction. Calculer
la température finale atteinte. L’hypothése de calcul est-elle correcte ?

7. Méme dans le cadre de ’approximation d’Ellingham, la variation d’enthalpie :

Ty

AH = A HO(Tp) x (&f 750)+/ CY(A)dT

To

ne peut pas étre calculé car Cg (7) varie en méme temps que 7' d’une maniére inconnue.
8. L’enthalpie étant une fonction d’état, on peut poser :

AHap = Hp — Hy
AHgc =Hc — Hp

18
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Données :
de formation :

Capacité thermiques molaires Cgm, températures de fusion (Tt,s) et enthalpies standard

Chrome (lig. et sol.) Alumine (lig. et solide)

CY, (en J-K~'-mol ™) 40 120
Ttus (en’C) 1910 2050
Aty HO (en kJ - mol ™) 20 110

h—

Corrigé

1. La réaction a pour équation-bilan, & 300 K :

Cr203(sol) +2 Al(sol) = Al O3 (sol) +2 Cr(sol)

et le signe négatif de son enthalpie standard (ATH? = —560 kJ - mol_l) montre qu’elle est exothermique.

2. a-

En supposant que les produits sont obtenus sous forme liquide, on peut suivre ’avancement £ de cette
réaction :

Cr203(s01y +  2Algoy = AlOsniqy + 2Crgig) (Ra)
& =0 0,90 1,80 0 0
€#0 0,90 — ¢ 1,80 — 2¢ ¢ 2
€ =0,90 0 0 0,90 1,80

ce qui donne directement la composition finale du milieu réactionnel.

Pour déterminer la température finale obtenue & issue de la réaction R4, il convient de connaitre son
enthalpie standard ATHS a partir de A, H ? et des réactions de fusion Rg et R3 de AlsO3 et de Cr
respectivement.

R : CI'203(501) +2 Al(sol) = %+M ATH?

Ra2:  AbOsrig) = AloO3(iq)  AnusH°(Al203)
2R3 2 sol) = 2 Cr(liq) 2 Afus}[()(cr)
Ra Cr203(s01) +2Also)) =  Al2O3(iq) +2Criq)

Il apparailt ainsi que :

ArHY = ApHY + A2 (Al203) + 2 Ay HO(Cr) = —560 + 110 + 2 x 20 = —410 kJ - mol !

fus

En outre, la connaissance de la composition finale du milieu réactionnel permet le calcul de sa capacité
thermique :

N
b = Znif €0, =0,9%120+1,8 x40 = 180 J- K~ - mol ™!
=1

Ainsi, la relation (19) peut étre exploitée :

AHO(Tp) x — 410.102% x 0,9
- (o) X (&7 = €0) _ g5 4 41010° 309 "0 _ 5350 K ~ 2080°C

Ty = T
F=70 ce. 180

Les produits sont bien a I’état liquide car Ty exceéde leurs températures de fusion.

Température de fin de réaction isochore

Cette partie ne peut pas étre exigée comme question de cours lors d’une épreuve de concours (le programme

de MP ne la mentionne pas). Elle est présentée comme un prolongement des études précédentes; on pourra se

contenter de la lire (ou de l'ignorer).
L’énergie interne est a prior: une fonction de la température, du volume et de la composition du milieu étudié :

N
i=1

U ou ou ou
2 T - _ v T e . . =
U=U(T,V,7) = dU <8T)V’ﬁ s (8V>Tﬁ W z_: <3ni>T,V,nj¢i i on (8T>V,ﬁ Cv
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Or, puisque V' peut dépendre de p, T et 7 :

N
v = (8V> dT+(W> —i—Z( ) dnioﬁ(av) = Vini
oT p,i ap i1 8nz T,p,njzi anl T\pnjzs
oUu oUu oV oUu ov
[, (), () (3, (50,
oT Vi °)% T aT it oV dp T
N
oUu oUu
) @) e
; on; T, Vinjz, ov T,7

La différentielle de U peut aussi s’écrire :

oU ou oU
av — () ar + () dp+ ( ) an,
oT it o) s Z on; Topini

;M

en posant :

R (gg)p,ﬁ S (%)Tﬁ (g‘z{>p,ﬁ = G car, pourun gaz parfait (g‘(i>Tﬁ =0 (e dépend aue de

ov
7 et de T') et pour une phase condensée : <(‘3T) = 0 (cette phase étant supposée indilatable).
p;f

— a—U = 8—U a—V ~ ( car pour un gaz parfait 8—U = 0 et 'incompressibilité d’une
op )p.  \ov op ) g HP saz b v )y P

N

phase condensée implique que (8‘/) ~ 0.
op ) r

Ainsi :
N
AU = CydT + Y Upi(T, p, 1) dn;
i=1
On peut alors admettre qu'un mélange idéal est caractérisé par 'identité entre U,,; et U}, :

Uni(Tps3) = Usi(Top) = Usns(Tpo) = UY, car (aU) 0
8}? T n

ce qui confere finalement & I’énergie interne une différentielle analogue a celle de I’enthalpie :

N N
AU = Cy dT + Y US,(T)dn; = C,dT + | > Up,(T)7;
i=1

i=1

x d&

ott 'on reconnait I'expression de A, U°(T) :
N

ou’ 0
AU (Z20) =2 (T
rU ( ag )T’p aé. zz: mz pO

L’analogie formelle avec la relation (17) de la page 15 permet de lui appliquer le méme traitement afin d’obtenir
une expression de la température finale analogue a celle (19) de la page 18 :

Zul 0(T) = dU = C, dT + A U°(T) d¢

AU Ty) x —
T =T, — ( O)C’O (& — o)
of
ou? :
AUYNTy) = AH(Ty) — RTy x A, (20)

9. Le volume V' du milieu réactionnel comprend le volume V; du gaz et le volume Vi, des phases condensées : V =V, + V, ou
pVy = Z nigRT, n;y désignant le nombre de moles n; de gaz (sinon n; = 0). Ainsi, la définition de I'enthalpie entraine :
i
N
H = U+pV=U+pV,+pV,= H = U0+P0V£+ZnigRT

i=1
OH° ou°
< T,p ¢ T,p

(i‘f) TZ () o (Z2) e,
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en définissant la stoechiométrie de réaction en phase gazeuse par :

Vig = V; pour un gaz

N
Anv, = E Uiq avec < _ .
9 - 9 Uiy = 0 sinon
1=

N
RemarqQue | Connaissant le volume V' (constant) et la composition finale des gaz (ng = Znig), il est possible
i=1

d’évaluer la pression atteinte en fin de réaction :

ng RTf

by = 7

Cette pression est souvent appelée pression d’explosion

Exercice I

Dans un récipient de volume constant, on introduit a la température Ty = 298 K et sous une pres-
sion Py = 1,00 bar, un mélange contenant en quantité de matiere : 75 % de dihydrogene et 25 % de
dichlore.
Une étincelle électrique provoque une explosion. L’enthalpie standard de formation du chlorure d’hy-
drogene, a 298 K, vaut :

ApHO(HCl(gay)) = —92,3 kJ - mol "

La capacité calorifique molaire & volume constant des gaz diatomiques est C9, = 20,78 J K~ mol ™.
Calculer la température et la pression atteintes apres ’explosion.

Corrigé

Soit ng le nombre total de moles de gaz introduites dans le milieu réactionnel. Un tableau d’avancement
donne alors la composition du milieu réactionnel a chaque instant :

Avancement H2 (gas) + Clol(gaz) = 2HClgay
=0 0,75 ng 0,25 n9 0
E#0 0,75n0 — & 0,25n9 — & = 2¢

& =0,25n0 0,50 ng 0 0,50 ng

ce qui fournit la capacité thermique Cgf du milieu en fin de réaction :

C9p = 0,5n0 CY,, (Hz) + 0,510 Cp,,, (HCI) = ng x 20,78 (en J.K™')
ainsi que la stoechiométrie de réaction en phase gazeuse :
Arvg=2—-1-1=0
Ainsi, la relation (20) indique que :
AU (To) = ArHO(Ty) = 2A-HO(HCI) = —2 x 92,3 = —184,6 kJ - mol ~*

tandis que la température atteinte en fin de réaction vaut :

T =Ty — AUY(TH) x (& — o) — s 184,6.10% x 0,25n0 T — G T
! e, no x 20,78 !

Quant a la pression py qui lui correspond, elle s’obtient en appliquant I’équation d’état des gaz parfaits en début et
en fin de réaction :

— = — = p;=—- X Py =8,45 bar

PoVo = noRTo pr Ty Ty
pfVo = nyRTy = noRTy P To To

oV,
En remarquant que pour une phase condensée (J) est négligeable, on obtient :
T,p

AHY(T) ~ A UT) 4+ Arvg x RT = AU (To) = ArHO(To) — RTy X Arvyg
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IITI Applications du deuxieme principe

1- Enthalpie libre

a— La fonction entropie

=

La fonction S peut varier d’une quantité d.S sous l'effet d’une part d’un apport extérieur (0Sec, échangée) et
d’autre part d’une création interne (4.S. créée); d’ou le bilan d’entropie :

dS = §Seen + 05,

=

Lorsque le systéme est en équilibre thermique avec I'extérieur, T' = T,y et le bilan d’entropie devient :

_ %@

dS = ¥ + 65, (51 T = Toxt) (21)

Cas général Equilibre thermique Transfo. réversible
45="29 1 55 45="29 4 ss, 45 = O
Toi ¢ T T
1 p 1
6Q Toxt 6@ T =T 6 Qv T =T

REMARQUE | Lors d’une transformation adiabatique, un systéme idéal évolue toujours vers son état de plus

grande entropie :

SA _— SB>SA

Une transformation réelle est nécessairement irréversible (car elle ne peut étre rigoureusement quasi statique).
Dong, si §Q = 0 (transformation adiabatique), 'entropie du systéme varie de la quantité :

dS=05.>0=AS>0= S >S4

De maniere générale, dans un mélange contenant plusieurs especes différentes, ’entropie molaire ne s’identifie
pas a I’entropie molaire partielle :

Smi(Typa ﬁ) 7é S;n(T7 p) (22)
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Tllustrons cette propriété en utilisant la définition statistique de l’entropie (hors programme) :
S=kInQ

ou k est la constante de Boltzmann et () le nombre de complexions du systéme.
Considérons un systéme A comportant n; particules pouvant occuper N4 positions :

Configuration 1 Configuration 2

La premiere particule peut occuper les N4 positions, la particule suivante (2) peut aussi occuper I'une des N4
positions, pour chacune des configurations précédentes :

Configuration 1 Configuration 2
| 19 | | | ....... | | | 9 | 1 | | ....... | |
vl | 1 | 9 | | ....... | | | | 19 | | ....... | |
| 1 | | | ....... | 9 | | | 1 | | ....... | 9 |
Avec deux particules et N4 positions, le systéme peut alors présenter No x Ny = N3 configurations (ou

complexions). Pour chacune de N3 configurations, la troisiéme particule peut occuper N4 positions, ce qui
représente N5 x N4 = N3 complexions ...il y a donc un nombre total de complexions 24 = N;* dans le systéme
A pur qui présente donc une entropie :

Sy =kInQy=kInNi' =n1 S}, 4 avec S, 4 =k InNy

*

etou S} 4 = ZA est entropie molaire du systéme A. De méme, un systéme B pur contenant ny molécules sur

ny
Np positions présente une entropie :

Sp=nInNg*=ny S, zavec S,z =kInNg

Lorsque les deux systémes sont réunis, on crée un nouveau systeme C contenant n = nj; +ns molécules pouvant
occuper Ny + Np positions :

C=AUB | | | | ------- | | n=mn,; + ny molécules

Les Q¢ = (N4 + Np)™ complexions sont & 'origine de I’entropie :
Se=klnQc=nxkn(Ns—+ Np)=n1 Xk In(Ng+ Bg)+n2 xkIn(Ng+ Np) = Sc =n1Sma+ n2Smp
ou il apparait clairement que :

Sma =k In(Na+ Np) # 5,4 et Smp =k In(Na+ Np) # S} 5

ce qui confirme 'inégalité (22).

REMARQUE | L’exemple précédent révéle que :

kIn(Ng+ Np) > kIlnNy N {SmA>S:nA
kIn(N4 4+ Np) >k InNg SmB > Syp
= nlSmA+ngSmB>nlenA+n2anB
= Sc>84+ Sk
ce qui montre que le mélange adiabatique des deux systémes s’accompagne d’une augmentation d’entropie et qui
révéle alors le caractére irréversible du mélange : les molécules peuvent se mélanger spontanément, mais un tel
mélange ne peut pas conduire spontanément a la séparation des deuzx systémes.
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b— La fonction enthalpie libre

< DEFINITION

Un systeme a la température 7', dont ’enthalpie vaut H et 'entropie vaut S, posséde une enthalpie
libre définie par :

G=H-TS

REMARQUE | Puisque H et S sont des fonctions d’état et T est un paramétre d’état, alors l’enthalpie libre est

une fonction d’état.

Supposons un systéme en équilibre thermique (T' = Text) et mécanique (p = pext). Un bilan de son entropie a
fourni l'identité (21) a la page 22 :

dS:5?Q+5SC:>5Q:TdS—TdSC

tandis que sa variation d’enthalpie a été fournie a la page 9 :
dH =6Q +Vdp+ W/, =TdS+Vdp+ W, —T34S.
Ainsi, son enthalpie libre varie de la quantité :

dG = dH —d(TS) = (TdS+Vdp+6W.,, —T3S.)— (TS + SdT)

= dG=-SdT +Vdp+ W/, — TS, (23)
Notamment, si ce systéme évolue a température et pression constantes, en 'absence d’autres travaux extérieurs :
dG = -T6S. <0car éS. >0 (24)

Cette inégalité montre que lors d’une évolution spontanée, la fonction G' ne peut que décroitre.

G

Gmin

gll 5 m Hé? 5

Supposons qu’il existe un minimum local Gp,in = G(&,,) pour £ = &, et envisageons deux situations :
— Sipour & < &, G(&1) = G1 > Gy, alors € va croitre vers &, de maniére a faire décroitre G(§) jusqu’a
Gmin~
— Si pour & > &, G(&2) = Ga > Gy, alors € va décroitre vers &, pour les mémes raisons.

A retenir : A température et pression constantes, un systéme évolue spontanément vers un minimum
d’enthalpie libre G.

Cette propriété montre que si & = &,,, G ne peut plus évoluer (sinon G s’accroitrait). Le systéme a alors atteint
un état d’équilibre

A retenir : A température et pression constantes, un équilibre chimique est atteint lorsque G est
minimum.

2— Potentiel chimique

a— Définition

®; DEFINITION

On appelle potentiel chimique y; (7, p, n) d’une espece X; dans un systéme, I’enthalpie libre molaire
partielle de cette espece :

o\~ ~ oG
i T,p,njzi
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11 découle du résultat (4) de la page 4 que :

G(T,p, 7 Zn mi(T,p, 1) =| G(T,p, it Zn pi(T,p, (26)

La définition (25) suggere que la fonction G(T,p,7) admet pour différentielle :

oG oG N oG oG oG
dG = ar+ (&2 d dn; = (22) ar+ (22 d s dn;
<3T) +<ap)T,ﬁ p+z(ani>T,pmJ¢i ! <8T>p,ﬁ +(8p>T, p+zu "

i=1 i=1

expression que 1’on peut rapprocher de celle (23) en page 24 :

dG = -SdT + Vdp+ W/, — TS,
auquel cas il vient :
% =-5 % =V f: i dn; = oW/ T6S (27)
8T p,n B ap T,n B i=1 H t ext ¢

Finalement, ’expression de dG est donnée par ’identité thermodynamique fondamentale :

N
dG = —SdT +Vdp+ > p;dn; (28)

i=1

| DEFINITION

On appelle potentiel chimique standard pd(T') dune espéce X; son enthalpie libre standard
Ghi(T) :

2 (T) = Gi(T) = G (T, Po) (29)

La définition générale de G = H — T'S conduit a :

oG 0H a8 _ - .
ni T,p Nj#q i T,p Nj#q i T,p Nj#i

c’est-a~dire, pour un mélange idéal :

Le potentiel chimique u} (T, p) du corps pur X; peut en outre s’identifier & I'enthalpie libre molaire du corps
pur :
pi (T,p) = Gy (T, p) = Hyyy (T, p) = T 5,,(T' p)
de sorte que :
pi(Tsp, ) — i (T, p) = T % [Spi(T, p) = S (T’ p, 1)
La relation (22), établie en page 22 :
Smi(T,p, 1) # Sy (T, p)

montre que p;(T,,n) # pi(T,p), la différence entre ces grandeurs caractérisant un mélange idéal, dans lequel
I'espece X; présente une fraction molaire '° x

wi(T,p, 1) = pi (T, p) + RT Inx; (30)

10. La fraction molaire z; de X; dans une phase désigne le rapport de la quantité de matiere n; de X; par la quantité totale de
~n,

matiére contenue dans cette phase : x; = 7%
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b— Systéme diphasé

Soit un corps X pouvant co-exister sous deux phases, notées « et 8, conformément a ’équation de transition
de phase :

(2)
Xao = X3
(1
£E=0 n? n%
E#0 nd—¢ ng+¢

L’enthalpie libre de ce systéme est alors donnée par 1’expression (26) :

N
G(T7pa ﬁ) = Zni X ,u’i(Tvpa ﬁ)
=1

Or, X, et X3 sont purs dans leurs phases et ne se mélangent pas, de sorte que :
/j/i(Tapa ﬁ‘) = M:(T7p)
Aussi en notant py, = p (T, p) et pj = s (T, p) les potentiels chimiques de X, et X3 dans leur phase respective :

G = G(T,p,na,ng) = na piy + ng s = (n9 — &) x ph + (ng + &) x pj

La transition de phase s’opérant & T et p constantes, uq (T, p) et pg(T, p) demeurent constants, de sorte que :
dG = d¢ x (up — pg,) (31)
et I’évolution du systéme est assujettie a l'inégalité (24) :
dG < 0= d& x (uj —py) <O

— Sipk > K, cette condition se traduit par une augmentation de & (car d¢ > 0), c’est-a-dire par la formation

de Xﬁ.
= Si pf, < pj, cette condition se traduit par une diminution de § (d§ < 0), c’est-a-dire par la formation de
Xa
Phase @ Phase Phase o« Phase 3
Ty, /—\nﬂ T, _\n’i
> 1 1 >

A retenir : D’une maniére générale, les particules se transportent spontanément vers la phase ou
leur potentiel chimique est le plus faible.

Conformément aux conclusions de la page 24 : & T et p constantes, I’équilibre est atteint lorsque G est minimum,
c’est-a-dire lorsque :
dG . .
=0
A retenir : L'équilibre de changement d’état s’observe & une Tsq et une pression pgq qui assure
I’égalité des potentiels chimiques :

,UZ (Téqvpéq) = /J’Z (Téqa péq)

Exercice IS

On donne, a 298 K :

Graphite Diamant
H° (en kJ-mol™") 0 1,9
SO (en J-K~'-mol™) 5,7 2,4

Quelle est, du graphite ou du diamant, la variété allotropique la plus stable du carbone a 298 K et
sous p= Py =1 bar?
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Corrigé

Dans chacune des phases, le carbone est pur et son potentiel chimique (sous p = Py et T' = Tj) est alors
défini par :
1 (To) = 5 (To, Po) = Gy, (To, Po) = Hyyyi(To, Po) — To X Sy, (To, Po)

ce qui donne, avec les valeurs numériques fournies :

Baphite = 0—298x5,7~—1,7kJ mol~!

Biamant = 1900 — 298 x 2,4 ~ 1,2 kJ - mol™*
Ainsi, I'inégalité : “graphit o < ugiam ant Tévele que le graphite est plus stable que le diamant dans les conditions
(To, Po)-

c— Expressions

Soit un corps pur passant de 'état (T, po) & Détat (T,p) :

Tp | ——| Tp

Son potentiel chimique pf (7, p) varie alors de la quantité :

. _ (O O _ (9w _
dui_(@T)pdT—i_(ap)po_(ap pocardT—O

ol la dérivée partielle de i} s’obtient a I'aide de I'identité thermodynamique fondamentale :

N
dG = —SdT +Vdp+ > pidn; = dG* = —S*dT + V*dp + pi; dn;

i=1

L’identité des dérivées croisées fournit ainsi :

).~ ()
= =V, car V¥(T,p,n;) =n; x V,.(T,
(%), = (5. (T.p.m) (T.p)
= duf =V, dp (32)
— Cas du gaz parfait : ’équation d’état du gaz parfait pur conduit & :

RT RT RT

mi

Au cours de la transformation, cette équation devient :

wi (T,p) P dp D D
/ dp; = RT / — = i (T,p) = p1; (T, po) + RT In () = 4}(T) + RT In <>
w3 (T,po) po P Po Po

En considérant le mélange de gaz parfaits comme idéal, la relation (30) de la page 25 fournit :

wi(T,p, i) = pi(T,p) + RT Inz; = p(T) + RT In <£z)
0

ou p; = x; p désigne la pression partielle du gaz X; dans la phase gazeuse.
— Cas de la phase dense (solide ou liquide) : le volume molaire étant considéré comme constant (si la
phase est incompressible et indilatable), I’équation (32) s’intégre :

w; (T,p) p 5
/ wr:x%/dw>ﬁ@@:mm+mm@fm
I

*(T,po) Do

= | wilT,p) = pd(T) + Vi X (p — po) + RT Inx;
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3—

a—

— Cas du soluté :

En regle générale, le produit V. x (p — po) est négligeable 1! et cette expression se simplifie :

pi(T,p) ~ pd(T) + RT Inx;

— Cas d’un solvant : Dans une solution, le solvant est introduit en quantité (ns) trés supérieure a celle

des solutés (n;). Sa fraction molaire vaut alors (puisque ngs > n;) :

N Ng Ng 0
Tsolvant = ———— =~ — = 1 = | Usolvant (T, D) = 1 1
solvan ns nl "’LS solvan ( k) ) Solvant( )

— Cas d’un corps pur : Un précipité ou un métal peuvent constituer des phases solides pures de composé

X;. Par définition, dans un corps pur :

x,=1= Hcorps pur (T7 p) = :ugorps pur(T)

(exprimée en mol - L™1) et d’une concentration standard Cy =1 mol - L™ :

C;
teotate (T, C5) = 1e(T) + RT In (C)

Exercice I

Dans les conditions standard, a 298 K, le potentiel chimique du dioxygene en solution aqueuse vaut
,ugq =16,3 kJ - mol™* (en prenant pg =0kJ- mol ™! pour le dioxygeéne en phase gazeuse).
Déterminer la concentration en Ogz(,,,) d'une eau, en présence de dioxygeéne sous une pression p, a
298 K.

Que vaut cette concentration pour p = 0,2 bar?

Corrigé

Dans les phases gazeuse et aqueuse, le potentiel chimique du dioxygéne vaut :

wg(T,p) = ,ug (T) + RT Inay et pag(T,p) = ,ugq(T) + RT Inaaq

ol les activité ag et aaq s’expriment en fonction de la pression p de O2(gay) €t de la concentration C' de Oz(aq) :
P . C
ag=-—eta = —
g Py (aq) Chy

Or, I’équilibre entre les deux phases est assuré par 'identité des potentiels chimiques :

0 0
_ 0 PY_ 0 c _ p Hg — Hagq
},Lg(T,p) —,Ltaq(T7p) = Mg+RT In (F()) _l’[’aq+RT In (C—O> = C =Cp x FO exp (T)

0,2
C = 2= x exp

0—16,3.103
1

=2,8.10"% mol- L~
8,31 x 298

Enthalpie libre de réaction

Définitions

| DEFINITION
Pour une réaction d’avancement &, ’enthalpie libre de réaction est définie par :

AG(T,p,7) 2 (2—§)T ot G = G(T, p, i) et 7 = A(E)
sP

11. Par exemple le volume d’une mole d’eau étant 18 mL, son volume molaire vaut approximativement V7 . ~ 18.107% m3.mol !

et, pour des variations de pression de Pordre de 10 bar = 106 Pa :

V. X (p—po) ~18.107% x 10% = 18 J.mol ™*

alors que ,u? est de 'ordre du kJ - mol™!.
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L’identité thermodynamique fondamentale (28), établie a la page 25, conduit & :

N
dG = -SdT+Vdp+ Z,uidni avec dn; = 7; d€
=1
N
= —SdT+Vdp+ (Z i m-) d¢ (33)
i=1
E)G) (6G) (8G)
= — dT + ( — dp+ | =— d¢ (34)
(8T j83 Ip T8 9¢ T,p

ce qui suffit & montrer que :

G(T,p,n) = szm T,p, )

Etant donné la définition du potentiel chimique standard (relation 29 de la page 25) : ud(T) = G°,.(T), la
définition précédente conduit a :

N
=D niud(T) = | AGOT) = Zuz (T (35)

L’expression générale des potentiels chimiques p; (T, p, ) = p?(T)+ RT In a; confere a A,.G une nouvelle forme :

N N N
G(T,p, 7 Zul wi(T,p, 7 Zﬁi pd(T) + RTZE Ina; = AGYT) + RTZln(afi)
= ; i=1

c’est-a-dire :

N N
> In(a)” =n(J[af*) =mQ =| AG(T,p, ) = A,G°(T) + RT n Q (36)
] i=1

b— Entropie créée

La différentielle de G (expression 23 de la page 24) :

dG = —-SdT +VdT + 6W' —T68S.
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est comparable & l'identité thermodynamique (33) établie en page 29 :
dG =-SdT +Vdp+ A, Gd¢

auquel cas, on obtient :
AGdE =W —T68, (37)

Notamment, en ’absence de travaux autres que celui des forces de pression :

A,Gdé =-T6S. <0cardS. >0

Cette inégalité permet de conditionner le sens d’une réaction chimique au signe de A,.G :

€ augmente
Réactifs ~— (O >  Produits

nennt @ o memn

& diminue

A retenir :
— Si A,G <0, d§ > 0 montre que £ augmente et la réaction se produit dans le sens direct (1).
— Si A,G > 0, d§ < 0 montre que ¢ diminue : la réaction se produit dans le sens inverse (2).

c— Loi de Hess

De la méme maniére qu’en page 12 pour A, H?, puisqu’il est possible de présenter A,G° sous la forme :

N
AGY = Zﬁi pd(T), alors :
i=1

A retenir : lorsqu’une équation chimique R est combinaison linéaire des équations R, et Rg, il
en va de méme de A, GO :

R=aRa+bRs=AG° =aA,G)+bAG) (loi de Hess) (38)

Rappelons que la réaction de formation de X; est une réaction (éventuellement fictive) visant & former X;
(avec un coeflicient steechiométrique égal a 1) a partir des états standard de référence des constituants de X; :

o R6f1—|—042 R€f2+"'+OémRefm :Xz (‘Fz)

| DEFINITION

L’enthalpie libre standard de formation de X; est ’enthalpie libre standard de la réaction de
formation de X :

AfGY (X)) 2 AG de F;

La réaction de formation d’un état standard de référence Ref; a pour unique réactif Ref; lui-méme :
Ref; = Ref; (réaction de formation de Ref;)

ce qui se traduit par :
A;GO(Ref;) = pf — pf = ApG°(Ref;) = 0

A retenir : L’enthalpie libre standard de formation d’un état standard de référence est toujours
nulle :

AfGO(RefZ‘) =0

L’équation de la réaction globale :

V1X1+"':"'+VNXN (R)
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étant combinaison linéaire des équations associées aux réactions de formation (F;) :

la loi de Hess précise que Ienthalpie libre standard A,G° de la réaction R s’écrit :

N
AGY =) "7, AGO(X,)
=1

C’est cette relation qui permet le calcul de A,G° & partir des valeurs issues des tables de données numériques.

Exercice IS

1. Calculer ’enthalpie libre standard de la réaction d’équation-bilan :
BaCOS(sol) = Bao(sol) =+ COZ(gaz)

2. La proportion de dioxyde de carbone dans l’air est en moyenne de 0,033 % en quantité de
matiere.

a- Calculer la pression partielle du dioxyde de carbone dans l'air a 298 K et sous la pression
de 1,00 bar.

b- Calculer, dans ces conditions, I’enthalpie libre de réaction du systeme comprenant du
carbonate de baryum, de 'oxyde de baryum et du dioxyde de carbone.
Le carbonate de baryum est-il stable dans ces conditions ?
Données :
— Enthalpies libres standard de formation & 298 K, en kJ - mol ™! :
BaCOlS(Sol) Bao(sol) COQ(gaZ)
ArGY —1138,1 —525,3 —394,4
— Constante molaire des gaz parfaits : R = 8,31 J- K~ ' - mol ™.

Corrigé

1. L’enthalpie libre standard de la réaction s’obtient directement :
N
AGO = Zm ApGO(X;) = A;GO(CO2) + AsGO(BaO) — A;G°(BaCO3) = A,G° = 218,4 kJ - mol !
i=1

2. a- Singo, désigne la quantité de matiere de CO2 dans une atmospheére qui contient la quantité d’air nair,
la pression partielle de CO2 est définie par :

n
PO, = —22 x p=0,033.10"2 x 1,00 = pco, = 3,3.10~% bar

Nair

b- L’activité chimique de COz2 vaut alors : ago, = p;02 = 3,3.10~* tandis que celle des solides BaCOs3 et
0

BaO vaut 1. Le quotient de réaction vaut alors :
aBa0O ACO —
=220 %% _3310 %
ABaCOs3

ce qui permet le calcul de ’enthalpie libre de réaction :
ArG=AG° + RT InQ = 218,4.10% + 8,31 x 298 x In(3,3.10™%) A, G = 198,55 kJ - mol !

Le signe positif de A, G indique que la réaction est favorisée dans le sens de formation de BaCO3, qui
est donc stable.
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4— Entropie standard de réaction

a— Définition

@ DEFINITION

N
Soit SO(T,n) = Zni S0 .(T) I’entropie standard d'un milieu réactionnel. Son entropie stan-
i=1

dS°
A8%= (—)
€ ),

on;
Puisque 8—5 = 7;, cette définition fournit un moyen de calculer A,.S°.

dard de réaction vaut :

A retenir : Les tables de données numériques fournissant SY . 4298 K, elles permettent en général
le calcul de :

N
ASYT) = 7 S5,(T)

b— Approximation d’Ellingham

Dans le cadre de ’approximation d’Ellingham on admet !? que A,.S° ne dépend pas de la température :

A,SY(T) = A,.S°(298 K) VT

ce qui justifie son mode de calcul :

N
ASUT) = 7:S5,,(298 K) (40)

La définition de G° = H® — T'S® permet d’obtenir :

oGY OHO 950
¢ “\ o T — ATGOT :ATHOT ~TA,ST
< o€ )T,p ( ¢ >T7p (ag >T7p:$ (T) (T) (T)

L’approximation d’Ellingham fournit alors une régle de calcul rapide de A,.G%(T) a partir des valeurs A, H3gg
et A5 issues des tables numériques (souvent établies pour 298 K) :

AGY(T) ~ A HSos — T x A%

12. En réalité, A,S? dépend de la température et cette dépendance peut étre étudiée a partir de I'identité thermodynamique
fondamentale :

A 0 0
4G0 = —SdT + VO dp+ A, GO de = & dfTG - (885;) — —A,8° (39)
T,p

de sorte que la définition de G® = H® — T'SO conduit & :

0 0 0 0 0 0
oc” _ (o Y = AG=A,H-TA, S = dAG7 _ dAHT o ArST AS°
o€ o¢ o¢ dr dT dr
T,p T,p T,p

T

dT

Enfin, puisque = ATCS (relation 14 de la page 10) et compte tenu de 1’équation (39), on obtient alors :

aa, 5 48,80 _ ArCH

- A8 =
dT T

-A.8%=A,.C)-T
0 -1 -1 . dA,s° . R
Les ordres de grandeur de A;Cp (=~ 50 J-K™" -mol™") et de T' (=~ 300 K), fournissent 7 = 0,17 ce qui suffit souvent a

considérer que A,SY est presque indépendant de la température.
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c— Signe de A, S°

La somme (40) peut étre séparée en deux : I'une portant sur les espéces en phase gazeuse et 'autre portant
sur les autres especes (en phase condensée) :

N N N
A S0 = Zﬁgi Spi + vasgn = Z(vgi +7p,) S (41)
i=1 i=1

i=1

ou :
{ vgi =U; et Uy = 0 si X; est gazeux

vgi = 0 et Uy = ; sinon

Or, les entropies molaires des gaz sont en général beaucoup plus grandes que celles des phases condensées, ce
qui invite a simplifie la relation (41) :

N N

0 —_— = g0 0 0

A5 ~ g Vig Spmi ™ E Vig Spg = | ArS” = Ay X Sy
i=1 i=1

ou S’?ng désigne ’entropie molaire moyenne des gaz (entre 150 et 200 J - K. mol_l), toujours positive.

A retenir : En régle générale, le signe de A,.S° est le méme que celui de A,vg, ce qui est aussi
corrélé au gain ou a la perte de cohésion du systeme.

5— Constante d’équilibre
a— Loi d’action des masses

Dans l'identité (36), établie a la page 29 :
AG=AGT)+ RT InQ (42)

apparait A,.G%(T), qui est une fonction de T, que I'on peut également écrire sous la forme :

A,G°
A,G°(T) = —RT m K°(T) = K%T) = exp [— T } (43)
auquel cas :
AG=—-RTnK*T)+ RT nQ =| A.G(T) = RT In [KOC?T)} (44)

Or, il a été établi a la page 29 que :

Si A.G < 0, la réaction se produit dans le sens direct.
Si A,.G > 0, la réaction se produit dans le sens inverse.

Par conséquent, un état d’équilibre s’établit lorsque A,G est nul. Dans ce cas, @) prend une valeur Qg telle
que :
Qsq = K°(T) & I'équilibre.

Il s’agit de la loi d’action de masse.
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Exercice IS

Dans un récipient de quartz vide, de volume V' = 1,055 L, du monoxyde d’azote est introduit sous
la pression p = 181 mmHg a 24,0°C. Le monoxyde d’azote est congelé dans ’azote liquide et une
masse de 0,7040 g de dibrome est ajoutée.
1. Le récipient est porté a 51,0°C et la pression d’équilibre s’établit a 231,2 mmHg.
Calculer la constante d’équilibre de la réaction d’équation-bilan :

2 NOBI‘(gaZ) = NO(gaz) + BrQ(gaZ)

2. Quel est le facteur de dissociation du bromure de nitrosyle a cette température, sous la méme
pression ?

Données :

— Conversion : 1 bar ~ 760 mmHg

— Constante molaire des gaz parfaits : R = 8,31 J- K~ - mol™*
— Masse molaire du brome : M = 80 g-mol ™"

Corrigé

1. La masse mg = 0, 7040 g de Bra correspond a une quantité de matiere :

0,704
ng = B = 4,4.10_3 mol
Mg, 160
tandis que NO(gM)7 introduit sous une pression p; = 181 mmHg = —— = 0,24 bar & une température

Ty = 273 + 24 = 297 K est initialement présent avec une quantité n; telle que :

V. 0,24.10° x 1,055.10—2
p1V = niRTy = ng = 222 — X =1,02.10"2 mol
RTy 8,31 x 297

La réaction produit alors du bromure de nitrosyle, conformément au bilan :

2NO + Bro = 2NOBr
n1 n2 0

ny — 2¢ ng —§ 2¢
et le milieu réactionnel contient alors une quantité de matiére gazeuse :

ng=n1+ng—&=&=n1 +nz —n3 (45)
N . 231,2 X ’
a 'origine de la pression p3 = 231,2 mmHg = 760 = 0,30 bar, a la température T3 = 273 + 51 = 324 K :

VvV 0,30.10° x 1,055.10~3
p3V =n3RT3 = ng = 22 = 2 ’ —=1,18.10~2 mol
RT3 8,31 x 324

L’équation (45) fournit alors :
E=n1+ny—n3=1,0210"2+4,410"2—1,18.1072 = 2,8.10~2 mol
Ainsi, les quantités de matiére des diverses espéces valent, & 1’équilibre :

nNo = n1 — 26 = 4,6.10~3 mol
Npry, =n2 — € =1,6.1072 mol = n ot = "NO + NBry + MNOBr = 1,18.1072 mol
nNoBr = 26 = 5,6.10~2 mol

d’ou se déduisent les activités :
4,6.10~3

1,6.10~° 5,6.10~3
——— _x0,30=1,17.10"1%; = 2 %0,30 =4,06.10"2; = __x0,30=1,42.10"1
1,18.10-2 “Brz2 = 778.10-2 ONOBr = 158702

aNo =

ainsi que la constante d’équilibre :

KO0 — Mo Bry _ (L,171071)? x4,061072 5, o 0o
a2NOBr (1742-1071)2
2. Le facteur de dissociation de NOBr est défini par :
dissocié _3
& 2 2 x 2,8.10
a:%zig:ﬁﬁ a=5,5.10"1 =55%
"NOBr ni 1,02.10
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b— Relation de Van’t Hoff

La définition (43) de la constante d’équilibre :

anO__ArGO__ATHO—TATSO__ATHO+ATSO
~ RT RT ~  RT R

fournit immédiatement la relation de Van’t Hoff dans le cadre de 'approximation d’Ellingham '3 :

dln K° B A, HY
dT" RT?

(46)

c— Combinaisons linéaires d’équations
Soit un équilibre dont I’équation-bilan (R) est combinaison linéaire de deux autres (R, et Rg) :
R=aRa+bRg

ce qui signifie aussi que :
AGO = aATGg + bArG%

conformément & la loi de Hess (38) de la page 30. Or, puisque que A, G = —RT In K, il apparait ainsi que :

—RTInK°=—RT x [aIn K +bInKJ] = —RT [(K2)* x (K§)"]

A retenir : La constante d'un équilibre combinaison linéaire de deux autres (de constantes K et
Kg) peut s’exprimer a ’aide des deux autres constantes :

R=aRa+bRs= K°= (K2)* x (K9)®

Par exemple, une combinaison linéaire des équations :
2Fe 4+ Oy =2FeO (Rq) et 3Fe+205 =Fe304 (R2)

de constantes respectives K et K3, permet de retrouver la constante de 1’équation (R) :

—3R1 6FeO = 30,+6Fe
2R2 §F€+ 402 = 2F6203
R 6FeO+ 0y = 2Fe0s
On trouve ainsi :
(K3)?

R=2Ry—3R, = K" =

d— Rupture d’équilibre

Considérons 'expérience de dissolution de ng moles de chlorure de sodium dans V' =1 L d’eau,a T =298 K :

NaCl 2 Naf, + O
(sol) 77 (aq) (aq)

Nno 0 0

ng —§ i3 §

13. Cette relation est également valable en dehors de approximation d’Ellingham. En effet, ’identité thermodynamique fonda-
mentale :

dAT 0 0
dG® = —8%dT + VvOdp — A,.G% d¢ = S (L —A,S°
dT o ).

permet d’écrire :
dA,GO

AGY=AH) —TAS°=AH+T

0
L aq g IAG

=AH°

soit, en divisant par —T2 :

1
—— AG° = => —
22" T Tar T2 daT

1dAGY  AHY d (AGY) O AGH?
T T2

ou :

AHO | dinK® _ AH

d
0 __ 0 _ 0) _
AGY = —RTInK =7 ( Ran)f 5 y 5
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Les tables numériques conduisent a ’enthalpie libre standard de cette réaction a 298 K :
A,G°=-9,1kJ -mol™!

d’olt se déduit la valeur de la constante d’équilibre :

0
K% =exp (—ATG ) ~ 39,4

R
Quant au quotient de réaction @, il s’obtient a partir des activités anaci = 1 et :
ANa+ = Q- = [Na+] = £ ot Cy =1mol-L7!
Na Cl CO VCO 0
c¢’est-a-dire, en notant X = Vi' une grandeur sans dimension :
0
ana+ = ac- = X = Q = X? (47)
- n . N
De méme, en définissant la grandeur sans dimension Ny = %, le tableau d’avancement fait apparaitre une
0
contrainte sur X :
Quant a la relation :
Q
ATG =RT In ([{0

elle montre que :
~ s Q < K° A,.G < 0 provoque le déplacement de la réaction dans le sens 1, soit encore I’augmentation de
X
—si Q> K% A,G > 0 déplace la réaction dans le sens 2, imposant la diminution de X ;
— si @ = K°, un équilibre est établi, ot la loi d’action des masses s’applique & I'identité (47) :

K'=Q.=X?>= X, =VK0=6,28

Deux situations peuvent ainsi étre observées, selon que Ny est plus petit ou plus grand que X, :

Q | Q
7 B
KOl sens 1 sens 2 K0l sens 1 sens 2
2 S
N X X X, 2N, X
cas Ny <X, cas Ny >X,

— Premier cas (Ny < X.) :
Initialement X = 0 = @Q = 0 et la courbe Q = f(X) = X2 montre que Q demeure inférieur & K°, ce qui
provoque 'augmentation de X (sens 1). Celle-ci se poursuit jusqu’a ce que X atteigne la valeur limite Ny
imposée par 'inégalité (48). Dans ce cas, en fin de réaction :

&an ng
= — = n=
Ve T Ve, T Sm =

ce qui montre que NaCly,y disparait du milieu réactionnel :

Xan = No =

Tout NaCly) est dissous si ng < &, = 6,28 mol

La réaction devient totale, bien qu’il existe une constante d’équilibre K° d’une valeur peu élevée; il y a
rupture d’équilibre.

— Deuxiéme cas (Ng > X.) :
Initialement, X = 0 = Q = 0 < K provoque I'augmentation de X jusqu’a X.. Si X venait & excéder X,
le point P de la courbe Q = f(X) se situerait dans un domaine imposant la décroissance de X. Donc X
ne peut pas excéder X., de sorte que :

X = X, et il reste NaCl(sop) non dissous (ng — &)

Un équilibre s’établit alors, qui laisse un solide dans le milieu réactionnel.
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Cette étude montre que &, = 6,28 mol représente la quantité maximale de NaCl qui peut étre dissous dans un
litre d’eau, c’est-a-dire aussi une masse :

m = 6,28 x 58,5 ~ 367 g par litre, car Myac1 = 58,5 g - mol ™!

Une telle solution, saturée, est appelée saumure.

IV Optimisation d’un procédé chimique

1- Parametres influencant un équilibre

< DEFINITION

Un parametre intensif est un parameétre d’influence si sa modification entraine une modification
de ’état d’équilibre.

Cette définition suggere que pour influencer un équilibre, un parametre intensif doit apparaitre dans la loi
d’action des masses.

Exemple 1
Soit un systeme composé de PCls, PCls et Cly en phase gazeuse homogene, en équilibre selon I’équation :
PCl; = PCly + Cl
I T2 T3

Choisissons les parametres 1 = xpci,, 2 = Tpcls, T3 = Zcl,, 1 et p pour décrire ce systeme. La loi d’action
des masses précise qu’a 1’équilibre :

aci, apCl N D p p
KO(T) = Q = 7;})01 2 on acl, = I3 FO ; ApCly = T2 FO ; ApCly = T1 FO
T2T3 p
= K%T)= X 49
M=="""%5 (49)

11 apparait ainsi que les cinq parameétres {x1, 2, 3, T, p} interviennent dans I’équation (49) ; ils influencent tous
I’équilibre.

Exemple 2

Soit un systeme composé de Is, Hy et HI en phase gazeuse homogene, en équilibre selon I’équation :
H, + I, = 2HI
T T2 €T3

Choisissons les parametres x1 = xm,, T2 = %1,, T3 = a1, 1 et p pour décrire ce systeme. La loi d’action des
masses :

2
a A
K(T) = Q:aHHéI ouam:xg%;aHz:xl%:a12=m2%
2 2
0 a3
= K (T)::Lle2 (50)

s’affranchit de p; la pression est donc sans influence sur 1’équilibre.

A retenir : De maniére générale :
— la température est un facteur d’équilibre si la réaction n’est pas athermique car, dans ce cas, la
dlnK° A, H°
= #0;
. 7 K . . 7’ . dT RT2
— la pression est un facteur d’équilibre si la stoechiométrie en phase gazeuse est non nulle : A,.v, # 0

constante K9 dépend de T conformément & la relation de Van’t Hoff :

2— Déplacement d’un équilibre
a— Loi de Van’t Hoff

Soit un systeme & I’équilibre (température T,, quotient de réaction Q., enthalpie libre de réaction A, G.)
dont la température est subitement portée a la valeur T' > T, le quotient de réaction étant maintenu a Q. et
I’enthalpie libre de réaction prenant la valeur A,.G :
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Equilibre Hors équilibre
—
T. Qe T Qe
A,G,=0 AG

(2)
Le systeme est le siege d'une réaction d’équation : Réactifs E:) Produits.
1

Q.
KO(T)

A Détat final, A,G = RT In [ } alors que 'état d’équilibre est soumis a la loi d’action des masses :

(51)

Q. = K°T.) = A,G =RT In [KO(Te)}

KO(T)

Le déplacement de I’équilibre dans le sens 1 ou 2 dépend alors du sens de variation de K°(T'), lequel se déduit

de la relation de Van’t Hoff :
dln K° AH 0

dT RT?

— Si la réaction est endothermique, A, H° > 0 impose & In K d’étre croissant avec la température, de sorte
que :

K°(T.)

T>T.= K%T)> KYT.,) = TT)

<1l=A,G<0

L’équilibre est alors déplacé dans le sens direct (1).
— Si la réaction est exothermique, A, H° < 0 impose la décroissance de In K© :

T>T.= KT) < K%T.) = KT 1=A,G>0
>T. < e) KO(T) > G >
L’équilibre est alors déplacé dans le sens inverse :
Reéaction exothermique (A, H < 0) Reéaction endothermique (A,H° > 0)
Reéactifs % Produits Réactifs M Produits
exothermique endothermique

On peut ainsi retenir la loi de Van’t Hoff :

A retenir : Une augmentation isobare de température, a composition constante, déplace un équilibre
dans le sens ou il est endothermique.

Il est également possible d’obtenir ce résultat par un calcul direct du signe de A, G : dans Papproximation
d’Ellingham, la relation de Van’t Hoff (46) de la page 35 peut s’intégrer entre les états {7, pe, e} €t {7, pe, fie }

mK® AHO KT AHO (Tear KO(T, AHO (101
TV Y LR L SN [ IS R
aT RT n KO(T) R J, T KO(T) R \T T,
de maniere a présenter la relation (51) sous la forme :
K°(T.) 0 T
ATG—RT[KO(T)]—ATH (1= 7 (53)

1l apparait ainsi immédiatement qu’a l'issue d’une augmentation de température (1 — ol <0):
€
— si la réaction est endothermique :

AHY > 0= A,G < 0= Téquilibre est déplacé dans le sens direct.
— si la réaction est exothermique :

AHY < 0= A,G > 0= Déquilibre est déplacé dans le sens inverse.

T
En outre, la relation (53) montre qu’'une diminution de température (1 — ol > 0) provoque :
e
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— le déplacement de 1’équilibre dans le sens inverse si la réaction est endothermique, car :
AHY>0= A,G>0= sens (2)
— le déplacement de I’équilibre dans le sens direct si la réaction est exothermique, car :

AHY <0=A,G<0= sens (1)

Exercice I

Le méthane et le cétene réagissent entre eux pour donner de la propanone, en phase gazeuse. La
réaction a pour équation-bilan :

CH4(gaZ) == CHQCO(gaZ) = CchOCHg(gaZ)

Calculer I’enthalpie standard de la réaction a 298 K.
Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction a 298 K.
Calculer I’entropie standard de la réaction a 298 K.

Que se passe-t-il si la température augmente, la pression restant la méme ?

g 8=

En supposant que A, HCest indépendant de la température, déterminer la valeur de la constante
d’équilibre a la température 700 K. Ce résultat est-il en accord avec la prévision de la question
précédente ?

Données :

— Constante molaire des gaz parfaits : R = 8,31 J- K~ - mol™*

— Grandeurs standard de formation (en kJ - mol™') :

especes ArHY  A;GO
CH4(gaz) _75 _5].
CH2CO (gar) —61 —62

CH3;COCHj(g,,y —217 —153

Corrigé

1. La loi de Hess stipule que :
N
AH® =) T ApH? = 217+ 61+75 > A.H° = —81 kJ - mol™*
i=1
2. Cette loi indique également que :
N
ArG® =) "D AfGY = ~153462+51 = A;G® = —40 kJ - mol !
i=1
3. Dans lapproximation d’Ellingham, A,G° dépend de la température selon la loi :
AH® — AG°  —81.10° 4 40.10°
T - 298

AGYUT) = AHY—TA8%=A,S° =
= ApS%~ 138 J- K~ ! -mol™!

4. Le signe négatif de A, H? indique que la réaction (dans le sens direct) est exothermique :

CH, + CH,CO endothermique CH,COCH,

exothermique

Ainsi, la loi de Van’t Hoff prévoit qu’une augmentation isobare de température provoque un déplacement de
I’équilibre dans le sens endothermique, c’est-a-dire dans le sens inverse.
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5. A la température 298 K, la constante d’équilibre vaut :

ArGq [ 40.10

RT

s = T
208 = XP 8,31 x 298

] = Kg = 1,04.107

tandis que la relation (52) s’écrit ici :
In (K?oo> - AL Ly
KOs R \298 700

= K%, =1,04.10" x exp {

—81.103 1 1
—3 " (ﬁ = %ﬂ = K%, =171,23.10"2

La comparaison avec la valeur de K. 898 confirme que ’augmentation de température ne favorise pas la réaction
dans le sens direct.

b— Loi de Le Chatelier

Soit un systeme a ’équilibre (température T, pression p., composition 7., quotient de réaction )., enthalpie
libre de réaction A,.G. = 0), dont la pression est subitement portée & la pression p :

Equilibre Hors équilibre
~ /\ ~
T@ p{i Qe n(’, Te p Qt’ ne
A,G,=0 A,G

. A e (2 . . o . .
Le milieu est le siege d’'une réaction : Réactifs = Produits dont le sens est déterminé par le signe de ’enthalpie

libre de réaction : A,,G = RT, In [KO?TP)} .
Or, ’équilibre impose la loi d’action des masses :
0y _ Q
K(T.) = Qe = A.G = RT, 0.

dans laquelle le quotient de réaction peut s’exprimer en distinguant les gaz des espéces condensées (liquides,
solides) :

N N N
_ Vi __ Vip Vig
o= IT - [T <1
=1 =1 =1

ot les coefficients stoechiométriques 7;, et 7;, des espéces X; dépendent de leur état physique :

0 sinon

| 0siX; est gazeux | 1siX; est gazeux
Vip = ) et vig=
1 sinon

Enfin, les activités des especes gazeuses s’expriment en fonction de leurs fractions molaires z; = z;. (la méme
dans les deux états), de la pression p et de la pression standard :

aie = ZPe (3 Péquilibre) et a; = x;p (hors D'équilibre)
0 0

tandis que l’activité chimique des liquides et solides ne dépend pas de la pression : a; = a;.. Le quotient de
réaction s’écrit donc :

N

_ N ) Vig
Q= Ha;z“’ X H (x]’%p)

i=1

et a I’équilibre :
Il s’ensuit que :

Q _1tr(r\™ Q - P\ P P
@ = H (pe> = ln <Qe> = Zln (pe> = Zyu] X hl (pe> = ATG = RTe hl (pe> X Arl/g
i=1 3 =1

i=1




CHOLET Cyriaque

— A Pissue d’une augmentation de pression (p > pe) : ArG < 0 pour A,v, < 0, ce qui signifie que la réaction
consomme du gaz.
— A lissue d’une diminution de pression (p < pe) : A,G < 0 pour A,vy > 0, ce qui signifie que la réaction
produit du gaz.
Cette tendance est résumée dans la loi de Le Chatelier :
A retenir : Une augmentation isotherme de pression déplace équilibre dans le sens ot il consomme
du gaz.
Ce déplacement d’équilibre s’observe fréquemment : un soda contient généralement des ions bicarbonate (HCO3)
en milieu acide (H') citrique. Un équilibre s’établit, d’équation bilan :

- + 2
HCO3 (o) + Hiag) 5 H2O0iq) + CO2(gar) (54)

En débouchant le récipient, on réalise la diminution de pression (p < p.) alors que A,v,; = 1. La réaction est
donc déplacée dans le sens 1 ou elle produit du gaz car :

A.G = RT. In (p> X Ay <0

Pe

Il y a alors production de bulles de COs.

Exercice IS

Un mélange de 2moles de chlorure d’hydrogene et d’une mole de dioxygene donne lieu a 1’équilibre :
4 HCl(gaz) + O2(gas) = 2H20(gaz) + 2 Clagan)

1. Calculer, a ’aide des données numériques, I’enthalpie standard de réaction A, H et son entropie
standard A, S° & 298 K.
En déduire la constante K° de cet équilibre a 298 K.

2. Déterminer la composition du milieu, soumis a une pression totale p = 1 bar.

3. Quel est leffet d’'une augmentation de pression sur cet équilibre ?

4. Déterminer la composition du milieu soumis & une pression p = 2 bar ? Ce résultat est-il com-
patible avec la réponse précédente ?

Données
— Enthalpies standard de formation AyH? (en kJ - mol ') et entropies molaires standard S, (en

J-K'-mol™), 4208 K :

AHO S0
02 (gaz) 0 205
1o (gaz) 0 223

HoO(gay) —241,81 189
HClgyy —92,31 187

Corrigé

1. Les données fournies par ’énoncé permettent de calculer :
N
AHO = Zvi ApHO(X;) =2x0+2x (—241,81) —2x 0 —4 x (—92,31) = A H® = 114,38 kJ - mol !
i=1

et :
N

A0 = Zﬁisgn. =2x223+2x189—205—4x187= A;8%=-129J-K ! .mol !
=1
d’ou se déduit ’enthalpie libre standard de réaction :
AGY =AH® —TAS% = —114,38.10% + 129 x 298 = —75,9 kJ - mol~*

ainsi que la constante d’équilibre :

AGY 103
0 = (5500 ) oo (00 ) = [0 <208
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2. La valeur de cette constante révele que la réaction est quasi quantitative : elle consomme les réactifs jusqu’a
disparition presque totale du réactif introduit en défaut (ici HCl). Un tableau d’avancement donne alors une
grande partie de la composition finale du milieu :

4HClI + O2 = 2HO0O + 2Cl2

E=0 2 1 0 0

E40  2-4¢ 1-¢ 2¢ 2¢

£r~0,5 € 0,5 1 1

Quant a la quantité e de HCI restant dans le milieu, elle s’obtient a ’aide de la loi d’action des masses :

a2 acl
KO — Qeq _ HyO 2
a0, AHCI

ou les activités des différentes especes gazeuses s’expriment en fonction de la pression p du milieu :

1 0,5 p g p
aHzO:“ClzﬁﬁXFO a02—ﬁ><—0 ch1:?x—O
Il s’ensuit que :
0= (L 2) (2R (R R), _foR -
2,5 Py 5 p e p K%

Pour p = 1 bar = Py, on obtient ainsi : &3 = 7,1.10~% mol
3. Puisque Ayvg =2+2—4—1= —1 < 0, une augmentation de pression doit déplacer I’équilibre (54) dans le
sens (1) qui consomme du gaz.

4. Lorsque p = 2 bar, la constante de réaction est assez grande pour que la réaction soit quasi quantitative. Le
tableau d’avancement dressé précédemment prévaut toujours, ou la quantité restante de HCI est donnée par le
résultat (55) :

5P
o= 4122 o 25 =5,9.107% mol
KO
Il reste donc moins de réactif que lorsque la pression vaut p = 1 bar, ce qui confirme la loi de Le Chatelier
précédemment évoquée.

c— Influence de la composition

Considérons un systéme & 1’équilibre dans 1’état (T, pe, fie = {n1e, - - JMjey 1), dont I’enthalpie libre vaut
alors :

ArGe = ATG(Tevpevﬁe) =0

Depuis cet état, une quantité ¢ de I'espece X; est rajoutée au milieu réactionnel ; sa quantité vaut n; = nj. + ¢
(avec € > 0 et € < ne).

Equilibre Hors équilibre

Te Pe Qe %(z:{nlef"znjm'”} Tft Pe Qe ﬁ:{nlw"V nje_‘_sf'”}

A,G,=0 A,G

L’enthalpie libre du systéme prend ainsi la valeur :

AG = A’I'G(T(i)pe?nlea c Ly Nje +E, 0 )
0A,.G 0A,.G
= ArG(Tmpe,nlca"' ,nje,"')+€ =A,G.+¢
an‘] (Te,pe,ne) 8’”] (Te,pe,ne)
Ce développement limité au premier ordre révele alors que :
0A,.G
AG=¢
8n‘] (Te sPe 7'&6)
ou :
Q oQ
AG=RTIn|——| =| A,G=¢RT, — 56
" " [KO(Te) " e on; (Te,peite) 0

11 suffit donc de connaitre comment () varie avec n; pour déterminer le signe de A,.G et donc le sens de
déplacement de 1’équilibre.
Dans la pratique, on exprime Q en fonction des diverses quantités de matieére. A partir de cette expression :
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— si I'influence de n; est immédiatement prévisible, on conclut ;
— sinon, on calcule la dérivée qui apparait dans I’expression (56) et on en déduit le signe de A, G.

Exercice IS

Porté a une température voisine de 400°C, I'oxyde de mercure (I) donne lieu & I’équilibre hétérogene :
(2) 1 0
Hg20(501) E—TS 2Hg(gaz) aF By Og(gaz) et ALH” >0

On introduit a 25°C, dans un récipient vide, HgyO 401, puis on porte 'ensemble a 700 K.
1. Quelle est la variance du systeme a 1’équilibre ? Conclure.
2. Etudier, & partir de cet état d’équilibre, influence :
a- d’une augmentation de température ;
b- d’une augmentation de pression;
c- d’une addition isobare et isotherme de dioxygene ;

d- d’une addition isobare et isotherme de diazote ;

e- d’une addition isochore et isotherme de dioxygene.

Corrigé

1. Les parameétres choisis pour décrire le systéme sont z1, z2, x3 (fractions molaires respectives de Hg,O, Hg et
02), la teméprature T et la pression p.
Les relations entre ces parameétres sont :
— celle issues de la normalisation : HgyO(so1) est seul dans sa phase solide, tandis que Hg(gaz) et O2(gaz)
coexistent dans la méme phase gazeuse :

x1 =1 xo +x3 =1

— la loi d’action des masses impose, a I’équilibre : K°(T) = Qsq, ou le quotient de réaction se calcule a partir des
activités chimiques :

apggo = 1 apg = T2 L2 ap, = T3 2
Py Py
Il s’ensuit que : ,
2 1/2
KO(T) _o- Og @0, _ xgm;/z (1)5/2 )
GHg,O Po
— La particularisation du systeme, ou le mode opératoire choisi :
Hg,0O = 2Hg + 309
E=0 ni 0 0
=& n1—¢& 2¢&e &e/2
impose une relation entre les quantités de matieére a 1’équilibre :
{ Z;Z ; 25/62 = Nge = 4N3e = x2 = 4x3 (58)

Finalement, la variance vaut v =5—4 =1 ce qui signifie qu’un seul des 5 parameétres intensifs peut étre fixé
librement ; les autres s’adapteront !

1. a- L’indication A,H® > 0 révele que, dans le sens direct, la réaction est endothermique :
exo. 1
Hg,O = 2Hg+ =02
endo. 2

La loi de Van’t Hoff précise alors que 'augmentation de T' déplace 1’équilibre dans le sens
endothermique (c’est-a-dire 1)
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2. b- Le signe de la stoechiométrie en phase gazeuse :
1
Arvg =24 5 >0

révele que la réaction produit des gaz dans le sens direct. Donc, d’aprés la loi de Le Chaételier, une
augmentation de p provoque le déplacement de I’équilibre dans le sens 2.
n n
c- Soit n = n2 +n3 la quantité de matieére dans la phase gazeuse, telle que x2 = 22 ot T3 = 2 Le quotient
n n

de réaction (57) s’écrit alors :

2, 1/2 5/2
nan
= 2= ><(£> ol n =mns +ns3 (59)
I0)
En ajoutant Oz, on augmente n3 qui intervient au numérateur et au dénominateur de cette expression.
Il n’est donc pas possible de connaitre intuitivement I'influence de no sur Q. Dans cette situation, seule

la dérivation de @ fournira cette tendance :

1 5 2 (P 5/2 .
InQ = =Innzg——In(ng+n3)+In|n; (= ol N2 = n2e = cte et p = pe = cte
2 2 Py
oQ _ 1 5 _ nae — 4nse
ong Te,pe,he 2n3e 2 (n2e + n3e) 2n3e (n26 S 7’L35)

Ainsi, 'indication (58), selon laquelle nae = 4 n3e se traduit par :

o) 0
_Q =0= A,G =¢eRT, Q
on3 |1, peic n3

=0
Te,pe;fte

ce qui montre que I’addition isobare et isotherme de dioxygene est sans effet sur 1’équilibre.

d- En ajoutant € moles de diazote (gaz inerte qui n’intervient pas dans I’équation-bilan), on augmente n
de la valeur . Or, 'expression (59) de @ révele immédiatement que cette augmentation provoque une
diminution de @, d’ou il découle que :

ArG = RTe In [%} = RT. In (%) <0

L’équilibre est donc déplacé dans le sens direct (1).

e- Le volume V du milieu réactionnel (qui demeure constant) contient n moles de gaz parfait a la pression
p et a la température T (constante). L’équation d’état des gaz parfaits : pV = nRT. donne alors a @ la

forme : 5/2 5/
RT:
Q :n%n;/z X (_p ) = n%né/z X (—8)
nPy VP
qui augmente a lissue d’une augmentation de n3z (quantité de matiere de Og2). Le signe de

A,G = RTe In (Qg) > 0 montre alors que ’équilibre est déplacé dans le sens inverse (2).

e

V Thermochimie des piles et électrolyses

1- Piles électrochimiques
a— Aspects thermodynamiques

Considérons une pile constituée :
— d’une demi-pile contenant un couple redox Ox;/Red; de demi-équation :

Ox; +nie” = Red; (Rl)

dans laquelle plonge une électrode qui prend le potentiel
— d’une demi-pile contenant un couple redox Oxs/Reds, de demi-équation :

Oxy +nge” =Redy (R2)

dans lequel plonge une électrode alors portée au potentiel Fs.
— d’un pont salin qui assure la neutralité électrique des demi-piles.

Anode Cathode
fe o
| Y

Red; =0x;+ n e Ox9+ nye = Red,
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Lorsque cette pile débite, on constate que Fy > FE; tandis que le courant ¢ circule dans le circuit de la cathode
vers ’anode. Ce courant est produit grace aux réactions d’oxydo-réduction qui se produisent :

Ry : Oxg+ngse” = Redy
—Rl : Red1 = OX1 +nie

et dont la combinaison linéaire fournit I’équation-bilan :

aR1 a0xp+asmse = aReds
—a1R1 oleedl = OllOX1 +M
R a0x3 + a1Red; = «asRedsy + a10xq

ou les coefficients a1 et ais sont choisis de maniere a équilibrer les charges :
aing = a2N2 =n= PPCM{’I’Ll,’I’LQ}

Ainsi, lorsque 'avancement de la réaction R s’accroit de d¢, elle libére dans le circuit une quantité d’électrons
one = nd§, c’est-a-dire une charge :

§q = Fxdn.=nFd¢ou F=96500 C.mol™ " (Faraday)
. og  .d¢

Comme tout générateur, cette pile présente une f.é.m. e et une résistance interne r.
Elle délivre une tension u = e — ri et donc une puissance :

Pfournie =ut = el — Ti2 ? JT’Z

c’est-a-dire qu’elle recoit une puissance électrique :
Pregue = —Prournie = i’ — ei
Or, la relation (37) de la page 30 relie 'enthalpie libre A, G de la réaction (R) au travail électrique W' = §Wiegy :

Wsw —AG % 05

A,GdE = Wiegn — T 0Se = Progu = dt dt

(61)

Il s’ensuit que :
d
T3S, +Aer—§ —ri? —ei

Il apparait ainsi :
— une perte par effet Joule irréversible '* (1’énergie ainsi dissipée ne peut revenir spontanément s’accumuler
dans le pile) ;
— une conversion d’énergie chimique en électrique :

d
AG £ = —et
c’est-a-dire, en tenant compte de la relation (60) :
d d
Aer—iz—nfd—fxeé A.G=-nFeoue=Fy— FE; (62)

Or, la relation (42) de la page 33 indique comment calculer ’enthalpie libre de la réaction R :
AG=A,G°+RT InQ
ot A,G% = ay A,GY — a1 A,GY d’apres la loi de Hess. Ainsi :

a2 [e5}
—nF (By — By) = ag A,GY — a1 A, GY + RT In [(aRQd"’) X ( 40x, ) ] et 1= ain = asng
aOX2 aRedl

On peut alors associer a chaque indice ¢ € {1, 2} une équation :

od, AGY T .
—a;n; FE; = ;AGY + a;RT In IRed; ) E; = _AGY + al In | 20x:
aox; niF o niF aRed;

14. C’est cette irréversibilité qui limite le travail fourni par la pile car, d’apres la relation (61) :

ArG df = _(SWfourni —T6S. = 6Wfourni =-A:G dE —T6S. < -ArG d&- = 6Wfourni < |A'er£‘
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) DEFINITION

Le potentiel standard EY du couple Ox;/Red; est le potentiel E; = E? lorsque les activités sont
telles qu’elles annulent le terme logarithmique :

I

0
E)= — ArG =

0, F RO
! - AGY = —n; F ES (63)

De l'identité : Inxz = In 10 x log z découle alors la Formule de Nernst :

RT aOx,
E;=E° log [ —L
' o nF o8 (aRedi>

Notamment, en choisissant R = 8,31 J- K™ ' -mol™!; T =298 K;: F = 96500 C.mol ! :

0,059 X 0,06 Xi
E;~E)+ — log <§1Sd".> :E?—!—Tlog <§§;.>

Enfin, remarquons que I’enthalpie libre de la réaction d’équation R = ag Ro — a1 Ry :

asRo asO0x9 + asmse. = asRedsy
—a R aiRed; = o10x; +aynte
R a0x5 + a1Red; = «asRedsy + a10x3

est donnée par le résultat (62) :
ATG = —77]: (E2 — El) avec 171 = a1n1 = aang

et vérifie la loi de Hess, a partir de laquelle il est possible de définir une enthalpie libre A, G; pour chacune des
demi-équations R; :

(6% ATGQ — Q9 ArGl = —agno FEy + oy FE, = ArGl = -—nFE; (64)

b— Application : calcul d’un potentiel standard
Supposons connus les potentiels standard des couples Fe* " / Fe?T et Fe?™ /Fe :
E?=0,77V pour Fe*T +e” =Fe*t (R))
EY=-0,44V pour Fe’T +2e” =Fe (Ry)

et cherchons alors le potentiel standard EY du couple Fe3t /Fe dont la demi-équation (R3) apparait comme
combinaison linéaire des deux autres :

Ry FT +e- = BT
Ry: BT 12 Fe

Ri+Re, Fe*T+3e~ = Fe

De la loi de Hess, il découle ainsi que :
R3=Ri+Rs = ArGg = ATG? + ATG(Q)
ou le résultat (63) fournit :

EY +2E3

~3FEy=-FE}-2FE)= E§= 3

~ —0,04 V
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Exercice IS

On donne le potentiel standard EY du couple Fe** /Fe et le produit de solubilité K, de Fe(OH), :
EY=-0,44V  pK, =151

Calculer le potentiel standard EY du couple Fe(OH)y/Fe en milieu basique par deux méthodes :

1. d’abord en évaluant le potentiel E pris par une électrode plongeant dans une solution contenant
Fe®T et Fe(OH)y;

2. puis en utilisant la loi de Hess.
Données : R=8,31J-K ! -mol™!; T =298 K; F = 96500 C.mol "

Corrigé

1. L’électrode de fer au contact des ions Fe?T prend le potentiel E du couple Fe2+/Fe, de demi-équation :
0,06
(R1) Fe’* +2¢” =Fe= E= B + —— log (aFﬁ> (65)
QAFe

Elle prend aussi le méme potentiel E du couple Fe(OH)2/ fe au contact de Fe(OH)2 :

0,06 a
(Rs)  Fe(OH)s +2e~ = Fe+2HO™ = E = EJ + —— log | —Ot)2. (66)
2 aFe Ay

Enfin, la présence simultanée de Fe?t et de Fe(OH)2 signifie que I’équilibre :
Fe(OH)y = Fe?T +2HO™ (R3) Fe

est établi, alors soumis a la loi d’action des masses :
Fe2t

2
AFe2+ Ao K ape(0m), Fe(OH
Ks = o= - Ape2+ = 3 (OH),
aFe(OH)Q aHO_

La relation (65) devient alors :

Ksa a
B = B9 4 290 jop ( Z20Fe(OM):2 FelO2 ) — B9 40,03 log K + 9,96 ) oy,
2 aFe aHO* 2 AFe aHO*

L’identification avec la relation (66) fournit alors :
ES =E9 +0,03Ks = E? —0,03pK, = —0,44—0,03x 15,1= EJ=—0,89V

2. La demi-équation R2 apparait comme une combinaison linéaire des deux autres :

FPe?tT+2¢e- = Fe R1
Fe(OH)2s = Pt +2HO™ Rs3
Fe(OH)2 +2e” = Fe+2HO™ Ro =R1+ Rs

D’apres la loi de Hess, cette combinaison linéaire se retrouve dans les enthalpies libres standard de réaction :

AGY = —2FE?
AGY =AG +AGYon { A.GY=—-2FEY
A,GY = —RT InK,

Il s’ensuit que :

—2FES = —2FE) - RT InK;=—2FE{ — RT In10 log K
RT In 10 RTIn10
- — —— pK

= ESZE?-F oF s

log Ks = EY —

avec :
RTIn10 8,31 x 298 x In10

2F 2 X 96 500

~0,029~0,03V= ES—E—0,03pK, =—0,89 V
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c— Capacité d’une pile

Soit i(t) le courant débité par une pile & un instant t et soit Atpax la durée de vie de cette pile (i(t) =0

pour t > Atpax)-
Pendant cette durée, le courant moyen débité par cette pile est défini par : it)

)

1 Atmax

0 ‘ A tlllﬂ.)( )

| DEFINITION

La capacité @) d’une pile est définie par :

Q = Imoy X Atmax

Soit §g = i(t) dt la charge élémentaire débité par la pile pendant d¢. La charge totale débitée par la pile pendant
sa durée de vie s’identifie ainsi & sa capacité :

Atmal Atlnax
Qtot = / 5(1 = / Z(t) dt = moy X Atmax = Qtot = Q
t t

=0 =0

Compte tenu de cette remarque, @ devrait s'exprimer en Coulomb (tout se passe comme si la pile pouvait
accumuler un stock total de charges Q) :

[Q] = [Imoy] X [Atmax] =1 C=1 A

Dans la pratique, on lui préfere ’ampeére-heure :

1Ah=3600 As=|1Ah=3600C

Par exemple, considérons une pile Daniell (consituée des couples Cu**/Cu et Zn**/Zn) :

Zn// ------------------------------- \‘Z\@) Cu

- o © Pont salin
Cu’t+2e = Cu (cathode) Anode Cathode
I = 42 (anode) t 5
In=7n2 +2¢ Cu’t+2e=Cu

dont le compartiment anodique contient initialement 0,5 mole de sulfate de cuivre (II) en solution aqueuse. Le
tableau d’avancement du fonctionnement de la pile :

2 +Cu?t+7Zn = Cu+ Zn?" + 2e
nog = 0,5
no — &

montre que, pendant que la quantité d’ions Cu®" varie de dngy2+ = —d€, une quantité d’électrons on, = 2d¢
circule dans le circuit électrique, & laquelle correspond une charge donnée par le Faraday '° :

Q 0
0q = Fone = —2F dncpe+ = / 0q = —2F dncye+ =2F ng =2 x 96500 x 0,5
0 no

96 500
= (@ =96500C 3600 7

15. Le Faraday F désigne la valeur absolue de la charge d’une mole d’électrons :

1F=N xe=6,02.10% x 1,6.107*° ~ 96500 C.mol !
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2— Electrolyse
a— Approche thermodynamique

Considérons maintenant les couples redox précédents, de demi-équations :
Ox;+nije” =Red; (Rq) et Oxy +nge” =Reds (Ra)

subissant une électrolyse :

i | | i
E1| Pont salin\ | |E2
Cathode Anode
|e et
Y I
Ox; + nye-=Red, Redy=0xy+ nye

A l'anode (soumise au potentiel Es) se produit I'oxydation de Reds , tandis qu’a la cathode (soumise au potentiel
E; < E») a lieu la réduction de Ox; :

Cathode «a;Ox; +asrie. = a3 Redy (1 R1)
Anode asReds = ay0xy +asmse” (—asRa)
a1 Ox1 +asReds = a3 Redy + ap Oxo (R)

En vertu de la loi de Hess, la combinaison linéaire conduisant a l’équation-bilan de la transformation est la
méme que celle fournissant I’enthalpie libre :

R=a1R1 —asRs = ATG = o1 ATGl — Qi ATGQ

ou s’applique la loi (64) :

ArGi =-—n;FE;, = ATG = —aymFE; + asnoFEy = 77./—"(E2 — El) = ATG >0

Cette inégalité montre que ce processus ne peut pas étre spontané. D’ailleurs la relation (37) de la page 30
confirme que le systéme doit recevoir un travail électrique dWiecy :

A GdE = IWiegu — T 0Se = Wieeu = ArGdAE+ TS = | 6Wieeu > 0

b— Rendement faradique

Considérons un compartiment cathodique d’électrolyse, dans lequel un ion métal- 7 \J\
lique X" subit une réduction selon I’équation-bilan : O
X"t tne” =X |
dont une progression d¢ de ’avancement provoque la production d’une masse Xt [
dm = M d¢ de métal solide (de masse molaire M). X

Concomitamment, une quantité d’électrons dn. est consommée a 1’électrode, qui correspond a une charge
0q = F éne = nF d& (F étant le Faraday) et donc un courant d’intensité :

C6g  _d¢  _ dm M

Si le rendement de 1’électrolyse était de 100 %, elle produirait pendant At une masse théorique Am telle que :

dt = Am = = i =

/Am 1 Mi [A MiAt . nFAm
m=—=
0 nF Jo nF M At

Dans la pratique, deux configurations permettent de définir le rendement faradique :

49



CHOLET Cyriaque

— On mesure expérimentalement ¢ = 4cyp, alors qu’on cherche a obtenir une masse Am de métal. L’énergie

, , . , e L nF Am
dépensée sera alors plus importante que celle prévue par la théorie, c’est-a-dire texp, > %h Ol t4n = AL
Le rendement faradique est alors défini par :

)
nNgp = ,th <1
lexp
ce qui aboutit a ’expression :
nF Am
=— 67
nr Milf (67)
— En imposant une intensité ¢, on observe un dépo6t métallique de masse Am = Amey, alors que la théorie

iM At

prévoit un dépdt de masse Amyy, = supérieur a celui, Ameyp réellement observé. C’est pourquoi

le rendement faradique est alors défini par :

~ Ay o Am X nF
E= = M AL

Amth

La comparaison avec I'expression (67) confirme la compatibilité des deux définitions du rendement fara-
dique.
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VI Conclusions

Dans cette partie se trouvent consignés ’ensemble des résultats et démonstrations exigibles aux concours.

Les notations utilisées ici sont celles employées dans le reste du document :

— Hp,i (T, p,n) désigne enthalpie molaire de Pespéce X; dans un mélange de composition 72 = {ny,--- ,ny}.

— H.(T,p) désigne l'enthalpie molaire de X; pur.
— Py =1 bar = 10 Pa est la pression standard.

— HO.=H? (T, Py) est Penthalpie molaire standard ; c’est 'enthalpie molaire du corps pur X; a la pression

standard Fp.

— Une réaction d’équation v; X3 + -+ - v X = vp41 Xpp1 + -+ - vy Xy sera suivie grace a son avancement &,

qui détermine les quantités de matiere : dn; = 7; d€.

— L’opérateur A, = peut s’exercer sur toute fonction thermodynamique (p.ex A, H)

%) r,

Ces notations s’étendent aux fonctions thermodynamiques énergie interne U, enthalpie H, capacité thermique

Cp, entropie S et enthalpie libre G.

| DEFINITION

L’état standard d’une espéce gazeuse ou d’une phase condensée, a la température 7', est 'état de
cette espece pure a la pression standard Py, a la température 7.

REMARQUE | L’état standard peut ne pas exister réellement. Par exemple, l’état standard de [’eau gazeuse

H30(gqz) a 298 K est la vapeur d’eau pure, a la pression Py et a 25°C, bien que dans ces conditions cetle

vapeur n’existe pas pure !

| DEFINITION

L’état standard d’un soluté a la température T est ’état de ce constituant a la concentration
Co =1 mol- L™}, sous la pression standard Py, qui n’interagit pas avec les autres constituants de la
solution (comme §'il était infiniment dilué).

1- Fonctions thermodynamiques

— Un systéme thermodynamique (X) sera caractérisé par :

» T et p uniformes dans (X);

» Déquilibre thermique et mécanique avec 'extérieur (T' = Text €t P = Pext) ;

» les phases sont uniformes en composition (partout la méme composition dans une méme phase) ;
— L’énergie interne vérifie le premier principe de la thermodynamique '° :

dU 4+ dE€, = dWiot + 0Q = —pext AV + W' +5Q + 6W,,

Pour les systémes thermodynamiques étudiés, d€., §W,. seront toujours supposés nuls, de méme que W’

(sauf dans le cas de I’électrochimie). :

AU = 6Q — pdV

A volume constant, I’énergie thermique regue par (X) sert a son augmentation d’énergie interne :

5Q, = dU

— L’enthalpie de (X) est définie par H = U + pV oll p = pext, d’ont il découle que :

dH = dU +d(pV) = (6Q — pdV) + (pdV + Vdp) = | dH = 6Q + V dp

A pression constante, le transfert thermique regu par (X) provoque alors son augmentation d’enthalpie :

5Q, = dH

(68)

16. Le travail des forces de pression vaut W, = —pext dV, celui des forces conservatives : W, et celui des autres actions

(électriques, notamment) : §W'.
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0Q
Text

— Le bilan d’entropie introduit I’entropie échangée avec I'extérieur 05, = et ’entropie créée

dans le systeme :

0Q

ext

ds = +0S. |ou| 6S. > 0 (deuxiéme principe de la thermodynamique)

Puisque T' = Toyy -

dS=%+5SC:> 0Q=TdS -T4S, (69)

— L’expression (69) permet d’introduire Ueffet de l'irréversibilité dans dU et dH :

dU =TdS —pdV - TS, dH =TdS+Vdp—-T4S,. (70)

— La fonction enthalpie libre, définie par | G= H — T'S | admet alors pour différentielle 17 :

dG=dH —d(TS)=| dG=-SdT +Vdp—-TéS. (72)

Le tableau ci-dessous réunit les propriétés des fonctions thermodynamiques dans divers situations :

Enthapie H = H(T,p,7n) Cp, =Cp(T,p, 1) Entropie S = S(T, p, ) G=G(T,p,n)
N N N N
z’:lN =1 < i;l i:]{[
(2) H=> n;Hy,(T) Cp=> niCh,; S=> niSmi(T,p.i) | G= nip(T,p,7)
=1 ~ i:}v =1 ~ =1 ~
(3) | HUT.@)= Y ni HY,(T) OO =D i O SO@Z Y ni S, GOT, @)= ma o (T)
i=1 =1 =1 i=1
(4) | HO(T,#) = H(T, Py, 1) CY(7) = Cy(Po, ) S9(n) # S(T, Py, 1) GO(T) # G(T, Py, 1)
N N N N
(5) | AH=) 7 AsH! ACY =D "7;Ch NSO =780, AGO =T AfGY
i=1 i=1 i=1 i=1

— (1) Cas général, méme hors du programme de MP.
— (2) Dans le cadre du programme de MP qui suggére que :
» Dans un mélange idéal, chaque espéce se comporte comme si elle était pure (pas d’interaction entre les
espéces — cf. gaz parfait) :
Hmi<T7p7 ﬁ) = H;:n(T,p)

et Ienthalpie sera supposée indépendante de la pression (¢f. deuxiéme loi de Joule des gaz parfaits) :
Hy(T,p) = Hy, (T, ) éHqgn(T)
» Les mémes hypotheses encadrent C,, qui, de surcroit, est indépendant de 71" :
Comi(p: ) = Cprni(p) = Cponi(Po) = Cppyg
» Attention : S et G ne respectent pas les mémes identifications :
Smi(T,p, 1) # S5i(T, p) et pi(T, p, ) # i (T, p)

— (3) et (4) : Définition des fonctions thermodynamiques standard qui peuvent s’identifier & des fonc-

tions thermodynamiques :
H(T,7) = H(T, Py, ) et CJ(7) = Cp(i)

ou non :

So(ﬁ) 7é S(Ta P()vﬁ) et GO(Tvﬁ) 7& G(Ta POvﬁ)

— (5) Grandeurs standard de réaction et mode de calcul & partir des tables de données numériques.

17. Si un travail électrique (5Wé est apporté au systéme, les différentielles de U, H et G deviennent :

lec

AU = TdS — pdV + §W),, — TS dH = TdS + Vdp + §W},, — T 8S. dG = —SdT + V dp + 6W},, — T 8S.

(71)

lec
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2— Applications du premier principe

— Enthalpie standard de réaction

HO al Y i S
A H 2 (aas > X (Zni H?nz') =3 G = | A=Y g, (73)
T i=1 T i=1

i=1

Cette relation n’est pas utilisée pour calculer A,H° d’une réaction, mais permet de démontrer la loi de
Hess 18 :

R=aRa+bRsg=AH’ =aAH)+bA, Hj

utilisée, dans la pratique, pour calculer A, H°. Notamment, si R, est ’équation inverse de R :

a=—-1=|AH

mverse

_ 0
- AT Hdirecte

— Enthalpie standard de formation

@ DEFINITION

L’état standard de référence d’un élément est I’état standard du corps simple constitué de
cet élément, dans sa phase la plus stable a la pression standard et a la température 7.

Il existe quelques exceptions a cette définition :

» L’état standard de référence d’'un corps simple, dont la température d’ébullition est inférieure a 25°C
a Py, est le corps simple diatomique gazeux.
Par exemple Ha(4a,), Cla(gaz)..- méme a une température ou ces especes pourraient étre liquides.

» L’état standard de référence du carbone est le carbone graphite a toute température.

» Lorsque plusieurs gaz coexistent, c’est celui du corps simple de plus faible atomicité qui est 1’état
standard de référence. Par exemple, bien que O34, existe a température ordinaire, c’est Oz (ga,) I'état
standard de référence de 'oxygene.

= DEFINITION

La réaction de formation d’une espéce X; est une réaction (peut-étre fictive) dont ’équation-
bilan :

» possede X; comme seul produit, avec un coefficient stoechiométrique v; = 1;

» possede des réactifs qui sont tous des états standard de référence.

La réaction de formation de X; est une réaction (éventuellement fictive) visant & former X; (avec un
coefficient steechiométrique égal & 1) & partir des états standard de référence des constituants de X; :

aq Ref; + as Refy + -+ - + oy, Ref, = X (F3)

@ DEFINITION

L’enthalpie standard de formation de X; est I’enthalpie standard de la réaction de forma-
tion de Xj :

ArHY(X;) 2 AHC de F;

La réaction de formation d’un état standard de référence Ref; a pour unique réactif Ref; lui-méme :
Ref; = Ref; (réaction de formation de Ref;)
ce qui se traduit par :

A;HO(Ref;) = HY;(Ref;) — HY,;(Ref;) = Ay HY(Ref;) = 0

mi

18. Une équation R est combinaison linéaire des équations Ra et Rg si chacun des coefficients stoechiométriques le sont :
R=aRa+bRg& v, =aq; +bB;Vie {1,--- ,N}

Ainsi :
N

N N
AGO = ad; +bB,)H =a @ HC +bY B,H =aAH%+bA,.HY
2 mi mi 1t ma [} B

i=1 i=1

=1
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A retenir : L’enthalpie standard de formation d’un état standard de référence est toujours
nulle :

AsH(Ref;) =0

REMARQUE |Dans les tables de données numériques, l’ion H?:J,q) se comporte comme un état standard de

référence :

AHO(HE 1) =0kJ-mol™" (cf. annexe)

(aq)

L’équation de la réaction globale :
V1X1+"’:"'+I/NXN (R)

étant combinaison linéaire des équations associées aux réactions de formation (F;) :

N
R = Zﬁi Fi
i=1

la loi de Hess précise que l’enthalpie standard A, H? de la réaction R s’écrit :

N
A HO = Zm AfHO(X;)
i=1

C’est cette relation qui permet le calcul de A, H° & partir des valeurs issues des tables de données numé-
riques.

— Effets thermiques pour une transformation.
D’apres les hypotheses (2) du tableau de la page (52), I’énergie thermique regue de maniére isobare par le
systéme est donnée par la relation (68) :

N N N
H(T,p,it) = > ni HY(T) = 6Q = Y dnix Hy, + Y nidHp,
1=1 i=1 =1
N N
- (Zm H2”.> dé + (Z n;i Cgmi> ar
=1 i=1

soit encore :

6Qp =dH = A H°d¢ + C)dT

» En réacteur isobare et isotherme, le systéme libére une énergie thermique :

Qlibéréc = Qréaction = _Qp = _ATHO Af

encore appelée chaleur de réaction. Selon le signe de A, H?, on distingue :

— les réactions exothermiques : A, H? < 0 = Qiipsrse > 0

— les réactions endothermiques : A, HY > 0 = Qiibérce < 0

— les réactions athermiques : A, H° = 0 = Qiiberse = 0

» En l'absence de transformation, 1’énergie thermique échangée par le systéme sert uniquement a son
réchauffement (ou & son refroidissement) :

Qregue = CZ? AT

» Au cours d’une transformation & 'issue de laquelle la température passe de Ty (par exemple 298 K) a
Ty et 'avancement varie de la quantité A = &y — &;, les deux processus précédents se produisent :
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T'ini = T(): 298 K Transfo. T0: 298 K T0= Tf
£=¢ __isotherme £=¢ _Echauffement, E=¢
7= (T10, 205+ x0) AHygs fig= (11p, Ngpy-- Nivp) AHecnat fig= (T fy Mafye- Mp)
L’énergie thermique regue de manieére isobare vaut alors :
Qregue = AH98 k + AHgchautt = Anggs X (gf - El) =+ Cg fin X (Tf - E) (74)

Lorsqu’une combustion se produit avec une flamme, la réaction est supposée assez rapide pour étre
localement adiabatique. La température de flamme s’obtient alors a l'aide de la relation (74) :

— A Hog x (&5 — &)
C[(J) fin

Tﬁamme -

3— Applications du deuxiéme principe
a— Enthalpie libre
— L’enthalpie libre molaire G,,;(T,p, 1) est appelée potentiel chimique y;(T,p,7) :

N N
G(T,p, ﬁ') = an /ufi(Tapv ﬁ) = an Gmi(Tap7 ﬁ’) (75)
i=1 i=1

— L’enthalpie libre standard est définie par :

N N
G(T,n) = Z Gi(T, Ry) = Z n; 13 (T) (76)

19 .

— La différentielle de G peut s’écrire

N
dG = —SdT+Vdp+ Y pidn; (77)

i=1

N
19. En définissant le potentiel chimique p; par G = Z n; Wi, on impose :
=1
N
G:H—TS:U+pV—TS:>U=TS—pv+ZnM
i=1
ou chaque terme du membre de droite est le produit d’un parameétre intensif (T, p, ;) par un parameétre extensif (S, V,n;). Or,
Pexpression (70) :
dU =TdS —pdV —T 65,
suggere que la différentielle dU puisse s’écrire sous la forme :
N
dU = Z(intensif) x d(extensif) = TdS — pdV + Z g dng

=1
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— Puisque G dépend de T, p et de la composition 7 (et donc de &) :

oG oG aG
G =G(T,p,¢) = dG = <> ar + () dp + () de
aT ) . ) 1 € ) 1,

L’identification avec ’expression précédente conduit & :
G N
ZW dn; = (£> A€ = pi,7;dE = A Gd¢
i=1

c’est-a-dire :

A G(T,p, 7 Zyllusz, et | dG = —SdT +Vdp + A,Gd¢ (78)

aG°

— L’enthalpie libre standard de réaction étant définie par A,G°= (85

) , elle s’obtient directement a
T,p

partir de la relation (76) :

oG Y dn; o al
Zwl - (%), ~XEHm=|scm=Y
D =1

— De la méme maniére que I'expression (73) de la page 53 : A, HY = Zﬁi HY . avait conduit & la loi de

Hess, les expressions précédentes de A,.G et de A, GO vérifient cette méme loi :

R=aRa+bRsg=| AG=0alGo+bAGp |et| NG =al,GY+bAGY

— Comme conséquence de cette loi, A,.GY peut se calculer & partir des enthalpies libres standard de formation
de chaque espeéce X; participant & une réaction R :

N
= T AGY
i=1

— La définition de G° = HO — TS conduit & :

s (1), -(%)
' P 8'5 T,p

23
C’est cette relation qui permet, en pratique, le calcul de A, G° & toute température.
— La relation (71) de la page 52 :

0
-T <%‘Z) =|AG =AH -TA,S°

dG =-SdT+ Vdp+ W' =T8S,

montre qu’a température et pression constantes, une transformation spontanée (6W’ = 0) évolue dans le
sens de la diminution de son enthalpie libre :

dG = -T45S. <0 (79)

N
a condition de poser : —T'0S. = Z w; dn;. Ce faisant, 'identité (72) de la page 52 devient :
i=1

N
dG = —SdT + Vdp — T6S. = | dG = deT+Vdp+Zuidni
i=1
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b— Potentiels chimiques

— En identifiant la différentielle :

== T n = P — T -
G=G(T,p,n) = dG <8T>W~Ld +(3P>T

a l'identité (77) :

oG oG

)

N
dG = —SdT +Vdp+ Y _ u;

i=1

on extrait la définition du potentiel chimique d’une espéce X; :

dm

~ [0G
i (T7 b, n) = (8 )
ni T,p,n]‘;ﬁi

N
oG
) dp—l-;(am

T,p,njzi

— Afin de présenter u; comme une fonction de parameétres exclusivement intensifs (T, p,a;), on introduit
Pactivité chimique a; de chaque espece X;, de maniere a écrire u; sous la forme :

Il’Li(Tap7 ai) - H?(T) + RT hl a;

ou a; dépend de la nature de I’espece X; :

Gaz parfait pur ................... a; = L
B
Mélange de gaz parfaits ........... a; = % = g;f
Solide ou liquide pur .............. a; =1
Mélange de liquides ou de solides .. a; = x;
C.
Soluté . ..o ;= —
oluté a o

c— Entropie standard de réaction

La définition de l’entropie standard d’un systéme chimique (page 52) :

N
S%(n) = Z n; Sp;
=1

fournit directement le moyen de calculer ’entropie standard de réaction :

9S° N /dn o
AS0= () => ( ) Soi = | ASY =D "7 80,
8§ 1 df i=1

T,p i=

A partir des entropies molaires standard absolues S?,. de chaque espéce X;, en général fournies dans les

énoncés de problémes.

Lorsque le systeme chimique contient des gaz, leurs entropies molaires sont beaucoup plus grandes que celles
des espéces non gazeuses (que 1'on peut alors négliger) :

N
S0~ § Uiy SO, olt
i=1

Vig = 0 sinon

Viq = U; pour un gaz X;

ol les valeurs SY . sont toutes du méme ordre de grandeur S > 0 pour les especes gazeuses :

m gaz

N
ATSO ad (ZV@) Sgn gaz = ATVQ X
=1

SO

m gaz

Par conséquent, le signe de A,.S? est en général le méme que celui de A,.v,.
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d—

Equilibre chimique

— Les identités 78 (page 56) et 71 (page 52) :

dG = —SdT + Vdp + A,Gd¢ et dG = —SdT + V dp + 6W),, — T 5S.

montrent qu’une évolution spontanée du systéme est caractérisée par :

AGd¢é = —T68S. <0

ou £ désigne 'avancement de la réaction d’équation :

2
Réactifs % Produits
1

(80)

qui évolue dans le sens (1) lorsque £ augmente (d§ > 0) et dans le sens inverse (2) lorsque d¢ < 0. Par

conséquent :

AG>0=d¢ <0<« sens (2)
AG<0=d{ >0« sens (1)

Il apparait ainsi que I’équilibre est atteint lorsque | A, G¢quitibre = 0 |-

Le quotient de réaction associé & 1’équation (80) est défini & partir des activités chimiques des espéces X :

— Constante d’équilibre
N

La relation (78) : A,.G = ZE— L4 associée a I'expression des potentiels chimiques : p; = u?(T) + RT Ina;,

i=1
conduit a :

N N N
AG =Y "7 pd(T)+RTY 7 Ina; = A,G°(T) + RT In (H a;@) =1 A,G=A,GT)+RT InQ
i=1

=1

=1

N
ot A,.GYT)= Zﬁi pd(T) est une fonction de la température T & partir de laquelle peut étre définie la
i=1

constante de réaction :

K°(T)= exp {— ATGO(T)]

RT

Cette derniere expression révele que :

A,G°(T) = —RT In K°(T)

Q> K%T)= A.G>0= sens (2)

Q< KYT)= A,G < 0= sens (1)

et 1’équilibre est atteint lorsque A,.G = 0, c’est-a-dire :

— Relation de Van’t Hoff

KO (T) = Qéquilibre .

Puisque A, G%(T) = A, H° — T'A,.S°, I'identité (81) conduit a :

—RT I K%T)=A,H"-TA,S" = IhK’=

B AHY  ALSO
RT R

dln K° B A, H°

dT RT?

(relation de Van’t Hoff)
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— Combinaison linéaire d’équations
Si une équation R est combinaison linéaire de deux autres, il en va de méme de leurs enthalpie libres

standard de réaction :
R=aRa+bRs=AG" =aAG) +bA,Gj

c’est-a-dire, en tenant compte de l'identité (81) :

—RT InK° = —RT (a mKJ +bInKJ) = —RT In[(KJ)* x (KJ)")] = | K° = (KJ)* x (K})"

e— Déplacement d’un équilibre
Toutes les lois développées a partir de la page 38 sont exigibles, ainsi que leur justification 20 :
— Loi de Van’t Hoff : Une augmentation isobare de température, & composition constante, déplace

un équilibre dans le sens ou il est endothermique.
— Loi de Le Chatelier : Une augmentation isotherme de pression, a composition constante, déplace

I’équililbre dans le sens ou il consomme du gaz.

Une augmentation ¢ de la quantité de matiére n; d'une espéce X; déplace I’équilibre dans le sens direct (1) si
@ est une fonction décroissante de n;, c’est-a-dire :

olnQ

anj

< 0= sens (1)
Te,pesie

20. C’est le signe de A,G = RT In [ } qui détermine le déplacement de I’équilibre : si 'opération effectuée augmente Q ou

_Q
KO(T)
diminue K° par rapport & I'état d’équilibre, A, G > 0 révéle un déplacement de 1’équilibre dans le sens inverse (2).
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Annexe

Entropies molaires standard, chaleurs de

formation, énergies libres de Gibbs de for-
mation et capacités calorifiques de diverse:

substances a 25 °C et sous 1 atm

Subsance EVIEAmel  AH%) mal™ A" mal- Clh-mot-K
Allumansum
Alls) 183 (1] 1] 24,13
Al s) 09 =)EMh 1582 To04
Argeni
Apls) 4k L1 L1} 43331
AgBis) i K| - 1004 ] 5238
AgCliay 26,2 =127 -9k 30,79
Agtlagi Tige 105,579 72007 —_
Aygo
Arig) 1547 ] 0 20,788
Asuis
Mig) 1132 4TL6 4335 20,786
Mgl 1915 [i] il Fi N F =]
I 1925 —46, 19 =16, 64 13,06
HyHil 1210 506 145 98RBT
NOg) 20,6 90,17 Bé69 0.4
MO} 2404 EET L] 5184 317,30
0N g 102 KD 1036 I8 A4S
MOalg) 343 8.6 951 Fr ]
MOyl 09,2 19,30 8734 1427
N0yl s 1 ~41.B M2 1431
NOClg) 263 50y 86, | LTy
M H yling} 13 -804 -6, 50 —_
MHilag) 1134 -132.51 =793 —_—
Mlriiag 1464 ~H5,0 —108,74 -_
Baryum
Bais) ELE 1] 0 2807
BsC0ys) 1z =13& Lk 8333
Bz} 0.2 -351% =-5238,) 11
Bar'*ag) LT -804 ~ 560, T7 —
Brome
Brip) 18 ] B243 30, THé
Baalg) M54 305 3104 36,02
Brgily 1522 0 i 75,689
Bi(og) Ela ~-1215% =103 _
Calcium
Cals) TR [i] o 2531
Calyin 69.9 ~59.8 64 B 62,7
Cal04sh (L] 147 -3 ElBE
Coliap 3,7 =613,) et 43 80
CaS0,i) 10,7 —1434, 11 ~1320, 79 99,66
Catlag) -53,1 -542,00 -451,58 —
b
Cir. dumimant) 2377 15 1500 & 113
Cls. graphaie) 574 o ] £.327
CHalg) 186,1 =74 Bb -5, 73 35,309
CaHg) 2008 12,7 2081 FELE!
CiMylg) 2196 52,24 68,12 43,56
C;Helg) 2295 4 58 -31 8% 52,63
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Acide citrique, 41 Enthalpie standard de changement d’état, 16

Action de masse (loi), 33 Enthalpie standard de formation, 13

Activité du soluté, 28 Enthalpie standard de réaction, 10

Adiabatique (transformation), 22 Entropie (bilan), 22

Ampere-heure, 48 Entropie (définition), 22

Approximation d’Ellingham, 11; 32 Entropie échangée, 22

Athermique (réaction), 16; 37 Entropie créée, 22

Atomicité, 13; 53 Entropie molaire, 22

Avancement, 6 Entropie molaire partielle, 22
Entropie standard, 32

B Entropie standard de réaction, 32

Bicarbonate (ions), 41 Entropie statistique, 23

Bilan (équation), 6 Equation-bilan, 6

Bilan d’entropie, 22 Equilibre (rupture), 36

Boltzmann (constante), 23 Etat standard, 5; 51

O Etat standard (soluté), 5; 51

o . Etat standard de référence, 12; 53
Calcul différentiel, 1 . .

B ) Etats microscopiques, 22

Capacité (d'une pile), 48 Euler (identité de), 4
Capacité thermique a pression constante, 9 ’
Capacité thermique a volume constant, 8
Chaleur latente, 16
Coefficients stoechiométriques, 6

Exothermique (réaction), 16
Explosion (pression), 21
Extensive (grandeur), 3

Coefficients steechiométriques algébriques, 6 F
Combinaison linéaire de réactions, 12 Faraday, 48
Complexions, 22; 23 Faradique (rendement), 49
Concentration standard, 28 Flamme (température), 18
Condensation, 16 Fondamentale (identité thermodynamique), 25
Constante de Boltzmann, 23 Formation (enthalpie standard), 13
Constante molaire des gaz parfaits, 8 Formation (réaction de), 13; 53
Corps pur, 3 Formation (réaction), 30; 53
Corps simple, 13 Formule de Nersnt, 46

Fraction molaire, 25
D Fusion, 16
Dérivée dune fonction, 1 ’
Dérivées croisées, 2 G
Daniell (pile), 48 Grandeur additive, 3

Deuxieme loi de Joule, 9

Grandeur de réaction, 6
Deuxiéme principe (thermodynamique), 22

Grandeur extensive, 3

Diamant, 26 Grandeur intensive, 3
Différentielle, 1; 2 Grandeur molaire, 3; 4
Diphasé (systeéme), 16 Grandeur molaire partielle, 3; 4
- Grandeur molaire standard, 6

Grandeur standard, 6
Grandeur standard de réaction, 7
Graphite, 26

Effet Joule, 45
Ellingham (approximation), 11; 32
Endothermique (réaction), 16

Energie cinétique, 7 H

Energie interne, 7; 19 Hess (loi), 12; 14; 15; 30; 31; 35; 54
Energie mécanique, 7

Energie potentielle, 7 I

Energie thermique, 7 Idéale (solution), 5

Enthalpie, 8; 9 Identité d’Euler, 4

Enthalpie libre, 24 Identité thermodynamique fondamentale, 25
Enthalpie libre de réaction, 28 Intensive (grandeur), 3

Enthalpie libre standard de formation, 30; 53 Interne (énergie), 7

Enthalpie libre standard de réaction, 29 Isobare (transformation), 15

Enthalpie molaire, 9
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J
Joule (effet), 45
Joule (premiére loi), 8

L

Latente (chaleur), 16

Le Chételier (loi), 41

Le Chatelier (loi), 40

Liquéfaction, 16

Loi d’action de masse, 33

Loi de Hess, 12; 14; 15; 30; 31; 35; 54
Loi de Le Chatelier, 41

Loi de Le Chatelier, 40

Loi de Van’t Hoff, 38

M

Mélange idéal, 10; 20

Métal (potentiel chimique), 28
Mayer (relation), 9

Molaire (grandeur), 3

Molaire partielle (grandeur), 3

N
Nernst (formule), 46

P

Parametre d’influence, 37
Partielle (grandeur molaire), 3
Phase (transition de), 16

Pile Daniell, 48

Potentiel chimique, 24

Potentiel chimique standard, 25
Potentiel standard, 46

Précipité (potentiel chimique), 28
Premiere loi de Joule, 8

Premier principe (thermodynamique), 7
Pression d’explosion, 21

Pression standard, 5

Produits, 6

Q

Quasi statique (transformation), 22
Quotient de réaction, 29

R

Réactifs, 6

Réaction (entropie standard de), 32
Réaction de formation, 13; 30; 53
Réaction inverse, 12

Réaction isochore (température), 19
Référence (état standard), 12; 53
Réversible (transformation), 8
Relation de Mayer, 9

Relation de Van’t Hoff, 35
Rendement faradique, 49

Rupture d’équilibre, 36

S

Série de Taylor, 1
Saumure, 37

Schwartz (théoréeme), 2
Simple (corps), 13
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Soda, 41

Solidification, 16

Soluté (activité), 28

Soluté (potentiel chimique), 28
Solution idéale, 5

Solution saturée, 37

Solvant (potentiel chimique), 28
Standard (état), 5; 51
Standard (grandeur molaire), 6
Standard (grandeur), 6
(
(

Standard (potentiel chimique), 25

Standard (potentiel), 46
Standard (pression), 5
Steechiométrie de réaction, 21

Stoechiométrie de réaction en phase gazeuse, 21

Stoechiométriques (coefficients), 6

Sublimation, 16
Systeme diphasé, 16

T

Taux de variation, 1
Taylor, 1

Température de flamme, 18
Théoreme de Schwartz, 2
Transformation isobare, 15

Transformation quasi statique, 22

Transition de phase, 16

v
Van'’t Hoff (loi), 38

Van’t Hoff (relation), 35; 37
Vaporisation, 16

Variété allotropique, 26



CHOLET Cyriaque

Table des matiéres

I Introduction

1—
2—

Les différentielles . . . . . . . . . . . e
Quelques définitions . . . . . . .. Lo

ITI Applications du premier principe

1-

Expression différentielle du premier principe . . . . . . . .. ...
a— L’énergie interne . . . . . ... L. Lo o
b— Enthalpie . . . . . . .. L
Effets thermiques d’une transformation . . . . . . . . . . ... ... ... ....
a— Enthalpie standard de réaction . . . . . . ... ...
b— Approximation d’Ellingham . . . . . .. .. .. o 000000
c— Loide Hess . . . . . . . . o o e
d- Réaction de formation . . . . . . . ... . Lo
e— Effets thermiques . . . . . . . . . . .. L
f— Changements d’états . . . . . . . . . . ...
g— Température de fin de réaction . . . . . .. .. ... ... ...
h— Température de fin de réaction isochore . . . . . . . ... .. ... ...

IIT Applications du deuxiéme principe

1-

1—
2—

Enthalpie libre . . . . . . . oL
a— La fonction entropie . . . . . . . . . ... Lo
b— La fonction enthalpie libre . . . . . . . ... ... o000
Potentiel chimique . . . . . . . . . . .
a— Définition . . . . . . ..o
b— Systéme diphasé . . . . . . ...
c— Expressions . . . . . ...
Enthalpie libre de réaction . . . . . . . . .. .. L Lo o
a— Définitions . . . . . .. Lo
b— Entropie créée . . . . . .. L Lo
c— Loide Hess . . . . . . . . o o
Entropie standard de réaction . . . . . . . ... oo
a— Définition . . . . . . .. oL
b— Approximation d’Ellingham . . . . . . ... ... 0 0oL L.
c— Signe de A-SO . ..
Constante d’équilibre . . . . . . .. ..o
a— Loi d’action des masses . . . . . . . . . ...
b— Relation de Van’t Hoff . . . . . . . . .. .. ... ... . ... ...
c— Combinaisons linéaires d’équations . . . . . . . .. ... ... ... ...
d- Rupture d’équilibre . . . . . . . . . ...
IV Optimisation d’un procédé chimique
Parametres influengant un équilibre . . . . . . . ..o oo
Déplacement d’un équilibre . . . . . . . ..o oo oL
a— Loide Vant Hoff . . . . . . . . .. . .. . .
b- Loi de Le Chatelier . . . . . . . . ... ... . oo
c— Influence de la composition . . . . . . ... ... L.

V Thermochimie des piles et électrolyses

17

Piles électrochimiques . . . . . . . . . . L
a— Aspects thermodynamiques . . . . . . ... oL Lo
b— Application : calcul d’un potentiel standard . . . . . . . ... ... ...
c— Capacité d’'une pile . . . . . .. ..o oo
ElectrolySe . . . . oo
a— Approche thermodynamique . . . .. .. ... ... ... 0.
b— Rendement faradique . . . . . . . ... Lo Lo

VI Conclusions

17
2—
3—

Fonctions thermodynamiques . . . . . . . . . . . .. .. ... ...
Applications du premier principe . . . . . . . .. ... Lo
Applications du deuxiéme principe . . . . . .. ... L oL
a— Enthalpie libre . . . . . . . . ..
b— Potentiels chimiques . . . . . . . ... Lo L Lo
c— Entropie standard de réaction . . . . . . ... ..o oL
d- BEquilibre chimique . . . . . . . . . ...
e— Déplacement d’un équilibre . . . . . . .. ... oL

65



