MP1 Lycée Janson de Sailly

Thermodynamique chimique

SENS D’EVOLUTION ET ETAT D’EQUILIBRE
D’UN SYSTEME EN REACTION CHIMIQUE
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I. Enthalpie libre d’une réaction. Sens d’évo-
lution et équilibre chimique

1) Avancement d’une réaction

Supposons qu'un milieu réactionnel soit le siege d’une réaction
physico-chimique. Celle-ci est décrite par une équation - bilan qui
s’écrit de facon générale :

’I/l‘ B1 + ‘l/2| By + ...+ ’I/n| B, =vp41 Bry1+ ... +vn By

ou les v; sont les coefficients stoechiométriques algébriques :
v; < 0 pour un réactif et v; > 0 pour un produit. L’équation - bilan
peut encore s’écrire de fagon plus compacte sous la forme :

N
Z v; BZ =0
1=1

Exemples :

Dans le cas ou le systéme étudié est fermé, les quantités de matiere
ne varient qu’a cause de la réaction. On introduit alors I’avancement

.
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Définition (Avancement)

Si n;(t) est le nombre de moles de B; & un instant ¢ quelconque et
n;(0) sa valeur a l'instant initial alors :

ni(t) = ni(0) + v €(t)

Cet avancement varie entre 0 (début de la réaction) et sa valeur
finale £p.

Exemple :

2) Variables de De Donder
Hypothéses de travail :

On étudie un systeme fermé en réaction chimique, siege d’une
seule réaction chimique caractérisée par un avancement £. On sup-
pose que :

¢ le systéme évolue en n’échangeant de la chaleur qu’avec une seule

source de chaleur de température T constante et la température
du systeme vérifie : Tt = T = Ty (transformation monotherme) ;

e la transformation est monobare : Peyt = Ps = Cste et la pression

du systeme vérifie Pr = Prp = Ps.

Le systeme peut étre monophasé ou polyphasé. Dans ce dernier cas,
on numérote les différentes phases par un entier o, 1 < o < N, olt

N, est le nombre de phases. La phase numéro a contient K, especes
chimiques B, avec les quantités de matiere nqo g, 1 <k < K.

Toute grandeur extensive X (X pouvant représenter H, S ou G
peut s’écrire :

N‘P
X=) X,
a=1
Lorsque le systéme est en équilibre thermodynamique, X, est une
fonction d’état de la forme :

Xa = Xa(T7 P, Na,l, --'7no¢,Ka)

Cependant, les quantités de matiére ne dépendent que d’une seule
variable : 'avancement €. Il est donc plus commode de considérer les
X, comme des fonctions d’état de ¢ :

‘Xa :XQ(T,P,E)‘

ce qui entraine pour un systéme polyphasé :

Ny
X =" Xo(T,P,€) = X(T, P,€)

a=1

Les trois grandeurs T,P et £ sont appelées variables de De Don-
der.
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3) Critére d’évolution et critére d’équilibre
a) Etude d’un exemple

Le butane Bu(g) et 1'iso-butane

IsoBu(g4) sont deux molécules iso- T
meres, gazeuses aux tempéra- Bug, [ Pressostat
tures et pressions usuelles. Elles IsoBu,) [ P,

se transforment 'une en 'autre
selon 1’équation-bilan :

BU(g) = ISOBu(g)
Partant d’un état initial formé de 1 mol de Bug, et 1 mol de
IsoBu(y), déterminer ’enthalpie libre G(Ts, Ps, &) de ce systéme pour

un avancement ¢ avec les données numériques suivantes, a Ty = 298

K:

p,(Ts) = 17,98 kJ.mol ™! et puf. g, (Ts) = 15,71 kJ.mol ! :

N G(§) enk]
r -31000
-32000
-33000
-34000
-35000
-36000
\
x/’/ E -37000
> 38000
1 0,8 0,6 0,4 0,2 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1
Conclusion :

b) Généralisation

A T et P fixées, allure du graphe de Penthalpie libre G(T, P, £) en
fonction de € prend toujours 'une des deux formes suivantes :
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4) Expressions de ’enthalpie libre de réaction

Nous allons chercher des expressions plus commodes de A,.G. Consi-
dérons une évolution élémentaire du systéme qui passe de (T, P, &) a
(T, P,§ +d¢) :
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Remarques :

5) Critére d’équilibre chimique : loi d’action des masses
ou loi de Guldberg et Waage

On a vu qu’a I’équilibre chimique, G était minimale par rapport a &
(T et P étant fixées) et que cela se traduisait par A, G(T, P, &q) = 0.
Pour cette valeur particuliere de &, les activités chimiques prennent
des valeurs a(B;)¢q et le quotient réactionnel devient @ ¢q det
Qr(P,&sq)- On a donc :

6) Sens d’évolution de la réaction

Dans I’état initial (mélange des réactifs), 'avancement vaut £ = 0
et les activités chimiques prennent leurs valeurs initiales a(B;);. Le
quotient réactionnel a pour valeur Q,; = Q,(P,£ = 0). On a donc :

7) Application a ’étude du corps pur diphasé

Lorsqu’un corps pur B est dans un état diphasé, on peut voir cela
comme un véritable équilibre chimique d’équation - bilan : B, = B,
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II. Grandeurs standard de la réaction. Loi de
Van’t Hoff

1) Définition

Rappel : nous avons défini les grandeurs molaires standard associées
a une espece chimique B; comme étant les valeurs particulieres de X;
lorsque a(B;) = 1. On en a déduit les expressions :

dp? dGy, ; dpg

ce qui entraine : Gy, , = Hp, , — T S], ;.

Définition (Grandeur standard de réaction)

Soit X une grandeur extensive qui représente H, S ou G. On définit
la grandeur standard a la température T, associée a I’équation - bilan

N
ZViBi par :
=1
5 N
AXOT) 3 0 X9, 4(T)
=il

ou Xp, ;(T) est la grandeur molaire standard associée a B;, a la tem-
pérature 1.

Tout comme les X7 ; les grandeurs standard de réaction ne dé-
pendent que de la température T

On pourra donc avoir :
¢ l’enthalpie libre standard de réaction :
o l'entropie standard de réaction :

e l'enthalpie standard de réaction :
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Exemple : C(5) + Ogg) = COg(y)

Ordres de grandeurs : valeurs des entropies molaires standard :

e S (solide) ~ 5 J.K~1.mol~!;
e S° (liquide) ~ 50 J.K~'.mol~!;
e S° (gaz) ~ 200 J.K~1.mol L.

Conséquence

Un gaz correspond a un état de la matiere plus désordonné qu’un
liquide, lui-méme plus désordonné qu’un solide : ’entropie est une
mesure du désordre. Cela a une conséquence sur le signe de ’en-
tropie standard A, S° associée & une réaction :

Exemple : C(s) + 1/2 Og(g) = CO(g)

2) Relation entre grandeurs standards

Propriété

Les trois grandeurs standard de réaction a la température 71" :
AHO(T), AS°(T) et A,G°(T) sont liées par les 3 équations :

AG°(T) = AH°(T) — T A, 8°(T)

Relation de Gibbs-Helmoltz

d (ATG°> _ AH(T)

dT T T2
ot dA, G
dT = — A’I"S (T)
Démo :
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3)

1)

Evolution de K° avec T : loi de Van’t Hoff

Approximation d’Ellingham

III. Transferts thermiques au cours d’une ré-
action chimique

On souhaite appliquer le premier principe & un systéme en réaction
chimique pour évaluer le transfert thermique au cours de la réaction.

1) Cas d’une réaction monobare et monotherme

Le systéme étant supposé étre en contact avec un pressostat qui
maintient la pression extérieure constante Peyt = Ps = Cste et Pr =
Pr = P; : transformation monobare. Rappelons que dans ce cas :

Hp — Hf = Wautre(I = F)+ Q(I — F)

Dans toute cette partie on ne s’intéressera qu’a des réactions chi-
miques sans aucun autre travail que celui des forces de pression :
Wautre(I = F) = 0 (ce qui va suivre n’est donc pas valable pour une
pile électrochimique par exemple). On a alors :

QU — F)=Hp - H;

De plus, le systéme est en contact avec une source de chaleur qui
maintient de température T, constante e qui réalise T7 = Tp = T.
On en déduit que, avec les variables de De Donder :

QU — F) = H(Ts, Ps,&p) — H(Ts, Ps, &1)
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Exemple :

On consideére la réaction ci-dessous, en phase gazeuse, que 1’on sup-
pose totale. Les gaz sont assimilés a des gaz parfaits :

CO(g) + 5 Og(g) — COqy)

On mélange initialement 3,0 mol de CO, et 1,0 mol de Oy(,). Dé-
terminer le transfert thermique Q(I — F') entre le milieu réactionnel
et le milieu extérieur si la réaction est effectuée de facon monotherme
et monobare, la température du thermostat valant Ty = 298 K et la
pression du pressostat valant P; = 1 bar. On donne : A, H%(298 K)
= — 283 kJ.mol ™!,

2) Cas d’une réaction monobare et adiabatique

Dans ce cas, les parois du réacteur sont adiabatiques : pas de
transfert thermique entre le systéme et le milieu extérieur :

QU — F) =0

Définition : température de flamme

Par définition, c’est la température Tr du milieu réactionnel a la
fin d’une réaction monobare et adiabatique. C’est donc la solution de

Iéquation (x).

Pourquoi flamme ?

C’est parce qu’il s’agit trés souvent de la température finale des
produits d’une réaction de combustion tres rapide comme celle qui
se produit dans les moteurs a essence. Les échanges thermiques entre
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le systéeme en réaction et le milieu extérieur n’ont pas le temps de
se faire et on peut considérer avec une bonne approximation que la
réaction est adiabatique (méme si les parois du réacteur ne le sont
pas vraiment).

Méthode :

On considére la réaction de combustion de monoxyde de carbone,
réaction totale d’équation-bilan :

COyy) + 1/2 Og(y) — COy(yy AH(298 K) = — 283 kJ.mol ™!

Dans I’état initial, les réactifs sont constitués d’un mélange gazeux,
pris a la température T; = 298 K et sous la pression P; = 1 bar,
constitué de 1,0 mol de CO(, et de 5,0 mol d’air (20% de Oy et
80% de Nz(g)). On donne les capacités thermiques a pression constante
(supposées indépendantes de la température) :

Cpm(02) = 29 J.K Lmol™!; Cp,p(Ny) =29 JK Lmol ™t
Cpm(CO2) = 37 J.K~'.mol~!

Calculer la température de flamme, la pression du pressostat valant
Ps, = 1 bar.

10

’Bilan de ce chapitre‘

Points du cours a connaitre :

o Expression de A, G en fonction de A, G°(T) et du quotient réac-
tionnel @Q,. Critere d’évolution (sens d’évolution) d’une réaction
chimique en fonction du signe de A, Gipit.

e Annulation de A, G a I’équilibre. Loi d’action des masses (ou de
Guldberg et Waage).

¢ Relation entre les grandeurs standard d’une réaction A, H®,
A,S° et A,G°. Analyse du signe de A, H° et A,.S°.

« Evolution de K° avec T (loi de Van’t Hoff ou de Gibbs Hlemoltz).

o Connaissance et démontration de la relation Qp = Hp — Hy pour
une évolution monobare. Cas particuier d’un évolution monobare
et monotherme :

Qp = AH(Ts) (& — &)

e Savoir calculer une température de flamme en décomposant la
tansformation en deux étapes.

Exercices a travailler :
e En priorité : 3,5, 7, 8 et 10
e Slillyadutemps:4et9



