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1.1 Grandeurs et systéemes thermodynamiques
Un systéme (S) est un ensemble de corps limité par une surface a travers laquelle s’effectuent

les échanges d’énergic et/ou de matiére avec le milieu extérieur.

L’ensemble systeme et milieu extérieur constitue 1’univers.
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Il existe différents types de systemes thermodynamiques qui sont représentés dans le tableau

ci-dessous:
Systeme Echange de matiére Echange d’énergie Exemple
Ouvert + + Oceéan
Fermé - + Réfrigérateur
Isolé - - Bombe Calorimétrique

1.2 Variables d’état
L’état du systeme est définit ou décrit par des variables d’état (m, P, T, V,...etc) dites aussi

variables d’état.
On distingue alors selon le cas entre des variables extensives et intensives.

a. Variables extensives
C’est des variables proportionnelles a la quantité de matiére du systeme et elles sont additives.

Exemple : Masse (m), nombre de moles (n), volume (V), et toutes les fonctions d’état (U, H,

S, G, F).



b. Variables intensives

C’est des variables indépendantes de la quantité de matiere du systeme et elles ne sont pas
additives.

Exemple : Température (T), pression (P), concentration (C), grandeurs molaires (Vm, Um,
Sm,...).

3. Fonctions d’état

Les fonctions d’état décrivent le systeme et permettent de prévoir son état d’évolution
lorsqu’il passe de 1’¢état initial vers 1’état final.

Elles s’expriment en fonction des variables d’état (P, T, V, ...).

La fonction d’état est une variable extensive et sa variable dF est une différentielle totale

exacte.

Remarque :
L’¢énergie interne (U), I’enthalpie (H), ’entropie (S), la fonction de Gibbs (G) et la fonction
de Helmholtz (F) sont des fonctions d’état par contre le travail (W) et la chaleur (Q) ne sont

pas des fonctions d’état.

4. Transformation ou évolution thermodynamique

Si un systeme (S) fermé ou ouvert se trouve a I’état initial (E1) au temps ti1 échange de
I’énergie avec le milieu extérieur passe a I’état (E2) au temps tp, on dit qu’il a subi une
évolution thermodynamique.

Les transformations peuvent étre classées en deux catégories :

Une transformation réversible : C’est une évolution parfaite qui est lente, idéale et

imaginaire, constituée d’une suite continue d’état d’équilibre.
Une transformation irréversible : C’est une évolution réelle, naturelle, spontanée, rapide et

brusque. Une transformation pour laquelle le passage du systeme de 1’état initial a 1’état final

se fait sans retour a I’état initial.

Il existe différentes types de transformations thermodynamiques :



Transformation Signification
Isotherme T = constante
Isobare P = constante
Isochore V = constante
Adiabatique/Isentropique Q = constante / S = constante
Cyclique Suite de transformations ou L’état initial est identique a 1’état final

5. Les différents principes de la thermodynamique

1.  Principe zéro

L’expérience montre que chaque équilibre partiel (chimique, mécanique, électrique) constitue
une condition nécessaire mais non suffisante pour qu’un systéme soit en équilibre
thermodynamique. Pour que I’équilibre thermodynamique soit réalisé il faut en plus que le
systeme s’équilibre avec son environnement par des échanges énergétiques. On parle alors

d’équilibre thermique.

Enoncé du principe zéro de la thermodynamique :

« Deux systemes en équilibre thermique avec un troisieme, sont en équilibre entre

eux ».

2. Premier principe
Le premier principe de la thermodynamique, encore appelé principe de conservation de

I’énergie peut s’exprimer de plusieurs fagons.

L’énergiec se conserve: elle ne peut étre ni créée, ni détruite, elle ne peut que se

transformer.

Il existe une fonction d’état extensive appelée energie interne (U).

La variation de 1’énergie interne (AU) d’un systéme au cours d’une transformation est égale a

la somme algébrique des énergies échangées (W et Q).



AU = Qéchangée + Wéchangé

Si la transformation est élémentaire (infinitésimale) : dU=aW + aQ

Remarque :
» dU est une différentielle totale exacte.

» 0WetdQ ne sont pas des différentielles totales exactes.

1.5.3 Deuxiéme principe
Le deuxieme principe de la thermodynamique traduit I’effet du facteur de désordre pour une

transformation spontanée.

Ce principe affirme que tout systéme est caractérisé par une fonction d’état extensive appelée

entropie (S).

Lors d’une transformation infinitésimale, la variation de I’entropie du systeme est comme

suit :

Alors la variation d’entropie :

AS=S,-5; = 20

T

En effet, toute transformation réelle d'un systeme doit s'effectuer dans le sens d'un bilan
entropique global sur le systeme et son échange avec le milieu extérieur positif, autrement dit

d'une création d'entropie.

L’entropie créée ne peut pas étre calculée directement mais simplement déduite des deux

entropies (du systéme et celle échangée avec le milieu extérieur).

AS créée — AS systeme ~ AS échangée



AS cree - La variation d’entropie créée.

AS systeme: La variation d’entropie du systéeme.

AS «changée: La variation d’entropie échangée avec le milieu extérieur.

Or:
— (2 0Qrey
AS systtme — fl T
et:
— (2 aQ@angQ — _Qirrev
AS échangée — fl -
Téchangée Téchange’e

Avec :

Teachangee : Température du milieu extérieur échangée avec le systéme, généralement elle est

constante.

Remarque :

» L’entropie créée est toujours positive pour une transformation irréversible

(AS creee> 0).

» L’entropie créée est nulle pour une transformation réversible (AS creee = 0).

» L’entropie mesure 1’état d’ordre ou de désordre d’un systeme, plus le désordre d’un

systeme augmente plus I’entropie croit.

> Pour une substance donnée, les particules sont plus ordonnées a 1’état solide qu’a 1’état

liquide. Le désordre est maximal & 1’état gazeux.
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1.5.4 Troisiéme principe
Le troisieme principe de la thermodynamique a été suggeré par Nerst en 1906 et repris par la

suite par Planck en 1912.

A la température zéro absolu (T = 0 K), I’entropie de tout corps pur sous forme d’un cristal

parfait est nulle.

S (0K, corps pur) = 0 Joule/kelvin

6. Rappel mathématique
1. Définitions
On appelle fonction réelle de n variables réelles, une application f de I’espace vectoriel R"
dans R.
f:R" — 3, R

(X1, ...,xn) —> V= f (X1, ,xn)

Exemple :
Fonction & 2 variables : f (x,y) = 5x% + 3xy + 7y*

Fonction a 3 variables : f (x,y,z) =x + 2y + 3z

1.6.2 Dérivées partielles
a. Dérivée premiére
On appelle dérivée partielle d’une fonction a plusieurs variables f (x ,y ,...) par rapport a la

variable x la fonction définie par :

(f (x+dx,y...)— f(x,y,...))= (E

f'= lim
X n—o dx dx

On la calcule en considérant que f est une fonction de la seule variable x, les autres étant

constantes, par dérivation directe.

Remarque :

On utilise alors la notation "d rond", 0, a différentier de la différentielle totale exacte ‘%



b. Dérivée d’ordre supérieur
La dérivée partielle du premier ordre d’une fonction a plusieurs variables est elle-méme une

fonction a plusieurs variables.

On peut donc considérer les dérivées partielles de cette nouvelle fonction et ainsi de suite,

jusqu’au dérivées partielles d’ordre n.

an f _ a ( an—l )

0x10x, ...0x, Ox" 0xq..0X,_4

1.6.3 Différentielle totale
On appelle différentielle totale de la fonction a 3 variables f (x ,y ,z), la fonction df définie

par :
df = f (x+dx, y+dy, z+dz) — f (X, Y, 2)
Pour une fonction a une seule variable, ona:

df =f (x+dx)-f(x)=f"dx

Dans le cas de fonctions a plusieurs variables, on introduit alors les dérivées partielles :

df=2Ldx + 2L dy+2Ldz
dox dy 0z

Remarque :

Si on prend une fonction f a 3 variables (X,y,z) telle que df = 0, on peut montrer que :

6., =-1

Exemple : Equation d’état d’un gaz parfait (PV = nRT).

Py (AT\ OV _
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1.6.4 Relation de Cauchy
Soit f une fonction dépendant de deux variables x ety ; si :

df =Adx+Bdy

On peut alors écrire que f ne dépend que de x ety etona:

_of _ ( B = (f
— ()ye % ()x

Selon I’égalité de Schwarz (1’ordre des secondes dérivées partielles n’a pas d’importance dans

les dérivees mixtes) :

Ce qui implique que :

( )x—(

Cette équation est connue sous le nom de Relation de Cauchy.

1.6.5 Applications aux fonctions thermodynamiques

Premier principe de la thermodynamique : dU = dW + dQ =-P dV + aQ

aQ

Deuxiéme principe de la thermodynamique : dS = =

Premier principe et deuxiéme principe de la thermodynamique : dU =-P dV + TdS
et : dH =dU+d(PV) =dU+PdV + VdP =-PdV + TdS + PdV + VdP
donc:dH =TdS + VdP

11



1.7 Coefficients calorimétriques
La quantité de chaleur est reliée a I’unité de poids et les trois caractéristiques (P, V et T) sont

nécessairement reliées a cette quantite :

0Q=AdP + BdV +CdT

Donc on peut écrire dQ sous les trois formes :

0Q =CvdT + |1dV ; en éliminant la pression
0Q =CpdT + hdP ; enéliminant le volume
0Q =L dP + pndV ;enéliminant la température

avec Cp et Cv les capacités calorifiques du systeme et (I, h, A et p) sont les coefficients

calorimétriques.

Tableau récapitulatif :

Coefficient ) ) Gaz parfait
. Gaz réel Gaz parfait _
calorimétrique monoatomique
7 J| T
I=(Cp-Cv) () I'=(Cp-Cv)(— = =
) ) =P =P
- o h=-(Cp-cv) (1)
=-(Cp-Cv) (v (Cp—Cv) h=-V h=-V
apP a
_ aTr C -7 5
n=Cp P =2 n= P ==P
(av) M7 v y—1 "7y
=cv(@)y = ()ev A=V A=2V
ap a y—1 2
Remarque:

La valeur de la constante adiabatique dépend de la nature du gaz selon le tableau ci-dessous :

Nature du gaz Cp Cv vy = Cp/Cv

Monoatomique 5/2 nR 3/2nR 5/3~1,6
Diatomique 712 nR 5/2 nR 7/5=14

polyatomique 8/2nR 6/2 nR 4/3~1,33

12




Exemple :
Pour un gaz monoatomique considéré comme un gaz parfait, son énergie interne est donnée
par la relation suivante :

U=3/2PV =3/2nRT

1.8 Thermochimie (Application du Premier Principe a la Chimie)

Dans le cas général ou les réactions chimiques sont effectuées a volume constant ou a
pression constante, la quantité de chaleur absorbée ne dépend que de I’état initial et 1’état
final.

La quantité de chaleur est donnée comme suit: Qv = AU et Qp = AH

Par définition, on appelle enthalpie standard de formation d’un corps dans un état physique
donné, la variation d’enthalpie correspondante & la réaction de sa formation dans les

conditions standards d’une mole de ce corps.

L’enthalpie standard de formation des corps purs simples est nulle :
AH (Fejs = AHof H2)g = AH't (02)9 = AHof(NZ)g =0

1.8.1. Loi de HESS

L’enthalpie standard de la réaction est notée AH (9s15); Ceci représente donc la variation
d’enthalpie d’une réaction effectuée a la température de 298,15 K ainsi que les réactifs et

les produits sont pris dans leurs états standards a 298 K.

AH’r(298,15K) = Y AH’t (Produits) - ¥ AH’t (Réactifs)
Donc, a partir de cette équation dite la Loi de HESS, on remarque que 1’enthalpie standard

d’une réaction chimique peut étre aussi égale a la somme des enthalpies de formation des

produits moins celle des réactifs sans oublier les coefficients stcechiométriques.

13



Remarque :
> La réaction est endothermique si I’enthalpie de la réaction standard AH’r > 0,

et elle est exothermique si AH’r < 0.

1.8.2. Loi de KIRCHOFF
Soit une transformation faisant passer un systéeme thermodynamique d’un état initial (1) & une

température (T) a un autre état final (2). Supposant qu’elle s’effectue a pression constante ou

elle absorbe une quantité de chaleur Q.

Si on considére que ce systeme thermodynamique est une réaction chimique, la quantité de
chaleur (Q) n’est que la variation d’enthalpie (AH’gr) et si on fait un bilan énergétique sur ce

systeme, on peut obtenir la loi de Kichoff :

dAH y _
- ACp

Si on fait I’intégral on obtient:

AH'R(T2)= AH'R (T1) + 7 ACp dT

» SiCp=f(T);ACp=a+bT +cT? +...
On obtient : AH'R (T2)= X AH'=(T2) + a [T dT + b [ TdT + ¢ [T T2dT

» SiCp#f(T);
On obtient : AH'r (T2)= AH’r(T1) + ACp f;z dT

1.8.3 Energie de la liaison covalente

L’énergie d’une liaison covalente A-B est I’énergie qui apparait lors de la formation de cette
liaison & partir des atomes libres A et B & 1’état gazeux.

Par définition, elle est égale a la variation d’enthalpie nécessaire pour effectuer la réaction de

formation cette liaison chimique.

A(@+B@@ ——» A-B a T=29815KetP =1latm

14



Les enthalpies de formation de liaison sont toujours négatives, cela veut dire que les atomes
pris a 1’état libre se combinent entre eux en dégageant toujours des quantités d’énergies

importantes.
Energie
A

A+B (atomes libres)
Etat initial >

A-B (atomes liés)
Etat final v

v

Dégagement d’énergie lors de la formation d’une liaison

1.8.4 Relation de la variation d’enthalpie avec la variation de I’énergie interne
La relation suivante peut étre établie entre 1’enthalpie standard d’une réaction et la variation

d’énergie interne standard :

Sachant que : dH = dU + d(PV)

Si on considere qu’on a des gaz parfaits dans les réactifs et les produits: PV = nRT

Donc pour une réaction chimique, ona: Qp = Qv + A (nRT)

On obtient : AH’r= AU’r+ RTAn

15



1.8.5 La variation d’entropie lors d’une réaction chimique
La fonction d’entropie permet de prévoir I’évolution d’un systeme thermodynamique. Elle

peut étre positive ou nulle. Le cas des réactions chimiques.

La relation suivante donne la variation d’entropie d’une réaction chimique dans les conditions

standards (P =1 atm et T = 298,15K) mise en jeu.

ASR29815K) = 2 ASg(20g,15k ) (Produits) — ASp(y91s) y(Réactif's)

La variation d’entropie d’une réaction chimique a une nouvelle tempeérature est donnée par la

relation de Kirchoff :

) . 2
ASR(Ty)= ASR(Ty)+ f298,15 ACp dTT

16



CHAPITRE Il
EQUILIBRES CHIMIQUES
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11.1 Fonction de Gibbs (AG)
Pour savoir si une réaction est spontanée, on doit donc considérer a la fois les variations

d’entropie du systéme et du milieu extérieur.

Cette détermination montra que le second principe pouvait étre réécrit de maniere a ce que la
spontanéité puisse étre exprimée par une nouvelle fonction d’état du systéme, la fonction de

Gibbs, plutdt que la variation d’entropie de 1univers.

On a vu précédemment que : AScrece = ASsysteme — ASéchangee

AVEC : AS¢changee = ASextsrieur

. — AHextgieur —_ AHsystng . _
On a: ASextsrieur = T - T ; (A4H systéme ~ AH exterienr )

AH systéme

On aura donc, AScrsse = ASsysteme — T

On multiplie les deux membres de cette égalité par (-T), on obtient :

(-T) Ascréée - ('T) ASsystéme + AH systéme

On peut définir la fonction de Gibbs par : AG = -TAS¢rege -

donc: AG=-TAS+AH ............ Equation (1)
Cette équation est dite fonction de Gibbs ou bien enthalpie libre.

11.1.1 Fonction de Gibbs et spontanéite de réaction
Le tableau ci-dessous présente le signe de la fonction de Gibbs (AG) en fonction du sens du

déplacement de la réaction chimique.

AG Sens de la réaction spontanée

<0 Réaction directe (Exergonique)
0 Réaction équilibrée

>0 Réaction inverse (Endergonique)

18




Remarque :
> La majorité des réactions chimiques se passent dans les conditions standards (P=1atm
et T=298,15K) ; donc on peut écrire :

AG°r =-T AS°r + AH®R.......... Equation (2)

» 1l est possible de définir 1’énergie de Gibbs d’une réaction a partir de celle de
formation des produits et réactifs de cette réaction sans oublier les coefficients

steechiométriques:

AG’r(298,15K) =Y AG’t (Produits) - 3 AG’t (Réactifs)........... Equation (3)

11.1.2 Influence de la température sur la fonction de Gibbs
Comme les AH et AS varient avec les températures, la variation de la fonction de Gibbs selon
la température dépendent essentiellement du terme (-T AS).

(Voir la figure ci-dessous)

Reaction favorisant les
reactifs Freaction inverse)
AGC— AH FAS>-O

AG—>~0
S

A0

ReEaction favorisant les
prodults (reaction directe=)
AG— AH FrAS-—=0

f

AH preponderant T AS preponcerant
supesieur a AN

La variation de la fonction de Gibbs en fonction de la température
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Selon cette figure, on peut déterminer le sens de la spontanéité d’une réaction chimique

(tableau ci-dessous) selon les variations d’enthalpic et d’entropie et des valeurs de

température.
Numéro de o ]
o AH AS Sens de la réaction spontanée
la réaction
1 < 0 (Exothermique) | >0 (moins ordonnée) Réaction directe
_ . Réaction directe favorisée a des
2 < 0 (Exothermique) < 0 (plus ordonnée) )
basses températures
) ) ] Réaction directe a des
3 > 0 (Endothermique) | >0 (moins ordonnée) ) ] o
températures relativement élevées
4 > 0 (Endothermique) | < 0 (plus ordonnée) Réaction inverse

11.2 Fonction de HELMHOLTZ (AF)

Si on considére qu’une réaction s’effectue directement (irréversible) a température et volume

constants, on aura un travail nul (W = 0).

On a: AScrsse = AS systéme = AS exterieur

et on aura : ASexterieur

_ Qirreversible _ AUsystéme

T

; (AUsysteme = Qirreversible)

La multiplication des deux membres de 1’¢galité par (-T) conduit &:

“TAScrage = -TAS systéme + AU systeme

On définit une nouvelle fonction d’état dite fonction de HELMHOLTZ ou bien I’énergie

libre.

Il est aussi possible de définir 1’énergie libre standard :

20
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AF° = AU°_TAS° ........ Equation (5)

11.3 Potentiel chimique d’un corps pur
La fonction d’enthalpie libre dépend des trois variables (P, T, n), et sa différentielle est

comme suit :

Ye G G
dG = (= dT + (= dP + (= dn
( aT)(P,n) (: aP)(T.n) ( an)(P.T)

Par analogie avec le résultat qu’on a déja obtenu :

dG = dH —d(TS) et dH = dU + d(PV)
dG = dU + d(PV) = TdS— SdT ; etona:dU = dQ — PdV = TdS — PdV

On obtient : dG = VAP — ST + (39)e 7 dn

Donc le potentiel chimique d’un corps pur est défini par :

_ (0G
e = (5 )P

donc : dG =VdP - SdT + pdn........... Equation (6)

On peut écrire que le potentiel chimique d’un corps pur :

H P = Gonire (T,P) = (gﬁ) (PT) covvrnnnnne Equation (7)

Cette définition montre que le potentiel chimique est en fait, I’enthalpie libre molaire.

Donc on peut écrire :

G (T,P,n) = Ggjaire (T,P) = (Z—fl) (PT) eorvvnnnnne Equation (8)
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Si on a un constituant (i) dans un mélange on aura :
G=Y",n;Hi......... Identité d’Euler

11.3.1 Divers expressions du potentiel chimique
Le potentiel chimique d’un constituant de type gaz, liquide ou solide est donné par la relation

suivante :

pni=p% +RTIng

n®; : Potentiel chimique standard du constituent (i).

a;: ’activité du constituent (i).

a. Cas d’un gaz

Le potentiel chimique d’un gaz est comme suit :
P
R = pn +RTInP;f
. P;
a;: lactivité du gaz (ai= . )

Pi : pression partielle du gaz (Pi = Xi Protale)
Pe : étant la pression de référence (P° = 1 bar).

b. Cas d’un liquide/solide
Pour un corps pur seul en phase condensée (liquide ou solide), on a le potentiel chimique qui

est égal au potentiel standard : pj = p°;;

avec une activité de (aj=1).

c. Cas d’un solvant
Tout se passe comme si le solvant est, il ignore tous les solutés présents dans la solution.

Etant donnée (i) est le solvant, I’activité est de (ai = 1).

R i = M solvant = 1
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d. Cas d’un soluté

Le potentiel chimique d’un soluté dans une solution est comme suit :

W solute = llosoluté + RT In a o

avec .

_ Csoluté

L’activité du soluté : a sojuts = -

ICsolute : potentiel chimique standard de soluté pour une concentration molaire de référence

C° =1 mol/l pour le soluté.

11.4 Fonction de Gibbs et constante d’équilibre

Sachantque: G=H-TSetque H=U + PV

Onaura: G=U+PV-TS

Si on fait la différentielle :

dG =dU + d(PV) — d(TS) et sachant que : dU = dQ + dW

dG =dQ + dW + d(PV) —d(TS) et que : dQ = TdS et dW = -PdV
dG =TdS - PdV +PdV + VdP -TdS - SAT

dG = VdP - SdT ;

donc a température constante, on aura : (g—g =V

Si on I’applique a un gaz parfait pour lequel : V = 7%

Onaura : (E)T = kT
ar P

Si on fait I’intégral de cette expression par rapport a la pression :

G P aP
[¢0G=nRT [,_ ...

Onaura: G=G°+nRTInP

Avec
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G°: I’enthalpie libre standard qui correspond a une pression de 1 atm.
Exercice d’application :
Calculer la variation d’enthalpie libre lors de la compression d’une mole d’un gaz parfait a

298K de 1 atm a 5 atm. En déduire le sens de 1’évolution.

Solution :
G P2 P
fGo dG =nRT fPl (?)

Onaura : G=G°+nRT In%

1
Et AG = (G - G°) =nRT |n%

1

A.N. AG298,15 = (l) (8,314 )(298,15) In5= 3,989 kJ

AGT > 0: la compression d’un gaz n’est jamais spontanée. Par contre la détente du gaz

comprimeé serait spontanee.

Remarque :

Si on fait I’inverse de cette évolution c'est-a-dire une détente de 5 a 1 atm.

AGr (5atm— latm)=Grp—G 1p, =NRT In %
2

AGr= (1) (8,314 )(298,15) In % =—4,02 kJ <0 (la détente est spontanée)

On peut aussi écrire 1’expression de 1’enthalpie libre comme suit :
G =G°+nRT InP =n (u°% + RT In P)........ Equation (9)

L’expression entre parenthéses étant le potentiel chimique (1) du composé et p° représente le
potentiel chimique standard.

Considérons la réaction équilibrée suivante:

aA(g) +bB(g); cC(g) +dD(g)

A température et pression constantes, selon 1’équation (3), on aura donc:
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AGTp = (cGc + dGp) — (aGa + bGg)

En remplacant I’expression de G par son expression en fonction du potentiel chimique
(équation (9)), on aura

AGtp=C(u°c+RTInPc) +d (p°0 + RT In Pp) - a (n°a + RT In Pa) - b (n°s + RT In Pg)
AGTp=(Cp°ct+dp)-(ap°atbps)+RT(cInPc+dInPp-alnPa—blInPg)

— A PGP}
AGT,p =AG°+RT In (;apb)
A" B

Comme I’expression n’est autre que le quotient de la réaction :

AGT,p =AG° +RT InQ

Dans un systeme en équilibre, on a vu auparavant que AG est nulle et on sait que Q est alors
égale a K, la constante d’équilibre. On déduit que:

0=AG’+RTInK,
gue I’on transforme en:

AG’
In Kp=-—
RT

La figure ci-dessous montre la variation de 1’enthalpie libre d’une réaction chimique en
fonction de la valeur du quotient.

Comparaison de 02 K

K
t : ! t t ! t : : :
Réaction spontanée 0 Réaction spontanée
[Negatif ; ; ; Positif ,
Evaluation de AG 1

AG
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Variation de I’enthalpie libre en fonction du quotient
Remarque :
Le sens de la réaction spontanée est déterminée par la variation de la fonction de Gibbs AG et

la constante d’équilibre K.

c =
g -
g g
8 8
] —
] ]
o o
= Y =
S S
z° go|
¥4 cg| 0<k
22 g2 v 0=K
59 50 !
238 . 38 |
Reactifs Equillore~ Produils ~ Reactifs  Equilibre Produits
seuls seuls seuls seuls
Evolution de la réaction — Evolution de la réaction —

Variation de la fonction de Gibbs d’une réaction réversible se déroulant

a température constante

11.5 Constante d’équilibre des solutions
Toute la démonstration qui a conduit a 1’équation de la constante d’équilibre pour une

réaction en phase gazeuse:

o

AG

In sz' RT

Peut étre ainsi reprise, mettant en jeu des especes en solutions, et on obtient finalement :

AG°
In KC: -
RT
Et on peut conclure que :
In K= - AG
RT

Le tableau ci-dessous présente le sens de spontaneité d’une réaction chimique en fonction de

la valeur de la constante d’équilibre.
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AG K Réaction

<0 >1 Spontanée (équilibre déplacé vers le sens de la formation des produits
0 1 Réaction peu déplacée dans un sens ou un autre (équilibre)

>0 <1 Réaction non spontanée (équilibre déplace vers la gauche)

Exercice d’application :
Calculer a 298,15, la constante d’équilibre thermodynamique de la réaction suivante :
CO2(g) + C(graphite); 2 CO (g)

Données:

Espéces CO(g) CO2(9)
A G°(293,15K) -137,1 -393,5
Solution:

AG (298,15K) = 2AA G° (Cog) - A G (€02, - A G c.gr) =119,3 KJ/mol
K© = exp (- A6 QISK). @020 = 1,2.102

Une valeur trés faible de la constante d’équilibre; ce qui indique un équilibre trés peu
favorable a la formation de CO (réaction non spontanée).

I1.6. Variation de la constante d’équilibre en fonction de la température
On a deux températures différentes Ty et T, ; donc on peut écrire:

4G’ AG"
InK1 =- 1 et InK2=- —=2
RT1 RT>

La soustraction de ces deux équations donne:

K AG" AG AG
Ln 1—_ 1 - ( 2 __ 1)

Ko RT1 T, R T,

K 1 ,AH,—T,AS" AH;—T14S "
Ln*t=21 (2722 _ 1711)

Ko R T2 T
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Si I’on suppose que les AH? et les AS? dépendent trés peu de la température (Approximation
d’Ellingham); on peut poser que:

AH T = AH% = AH® et A48 = AS5

On aura:

In>t =" (= —
Ko R T

K1 _ AH° ;1 L)
T1

Cette équation est la forme intégré de I’équation de Van’t Hoff :

d(InK’1y) _ AH{qy
dT RT?

Conclusion :

o _ . d(InK” 1) .
> Si la réaction est exothermique (AHi < 0), onaura 7@— < O et par la suite,

on aura an°(T) qui diminue lorsque la température augmente et la réaction inverse est

favorisée.

d(ink’
> Si la réaction est endothermique (AH} > 0) , on aura (4dT(D2 > 0 et par la suite,

on aura InK 0(73 qui augmente lorsque la température augmente et la réaction directe

dans le sens directe est favorisée.

Exercice d’application :

Soit I’équilibre suivant : 2 SO3(g) ———» 02 (9) +2 SO2 (9)
La constante Kp relative a cet équilibre est égale a 3,14 10 & la température de 900°C et

3,52 10 4 1000°C.

1. Déduire, dans ce domaine de température, si la réaction est exothermique ou
endothermique.

2. Quelle est la variation d’enthalpie AH®t de cette réaction, en supposant qu’elle reste

constante dans le domaine de température considéré ?
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Solution :
1. On constate que la constante Kp de cet équilibre augmente quand la température

augmente de 900°C a 1000°C. L’¢équilibre se déplace vers le sens 1. La formation de SO (g)
et celle de O (g) sont favorisées. Si la température augmente, 1’équilibre se déplace dans le

sens de la réaction endothermique.

2. Sachant que AHr est constant entre 900°C et 1000°C, I’intégration de la relation de Van’t
Hoff donne :

K AH® ;1 1
Inki=ar (1 _ 1
Ko R T T1
K AH°/T1—T
In L =22 (1=-3)

K> R TiT»
RIn % (T{T,

(T1 —Ty)
AN. AH° =72,17 Kcal >0 (réaction endothermique)

AH° =

11.7 Affinité chimique

L’affinité chimique est une mesure de tendance d’un systéme a évoluer vers un état final, de
facon a avoir une valeur positive lorsque 1’évolution d’un systéme correspond a un

avancement de réaction positif, elle prend la valeur de la variation d’enthalpic libre de

réaction changée de signe.
Awp)=-AGp

C’est une fonction d’état.

>
L’affinité chimique standard A est la valeur de Daffinité lorsque tous les
constituants sont dans leurs états standard.

5 Elle ne dépend que de la température : A(T) =- AG(T)

11.7.1 Condition d’évolution d’une réaction

L’affinité chimique d’une réaction est définit & température et pression données et en fonction

de I’avancement C :

oG
A =-(37) ap)=-AGrp)
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Si on a la réaction : A ; B

Ci-dessous le tableau du sens de I’évolution de la réaction chimique en fonction du taux

d’avancement (C).

AG dC AG . dC Sens de I’évolution
<0 >0 <0 1

>0 <0 <0 2

0 0 0 Equilibre

11.7.2 Expression de I’affinité en fonction du quotient de réaction.
Soit la réaction
aA+bB; cC+dD

Le quotient de laréaction: Qr = —

Ona: AGg = AGR+ RT In(Qr)

On peut écrire 1’affinité chimique comme suit :

Ar=A°; —RTIn(Qr) Ar=-A4GR)

11.7.3 Expression de Paffinité et la constante d’équilibre

A I’équilibre, on a: A r=- AGR= 0 et Qr = K (L’équilibre)

Donc AGy= —RT In(Qr) et A°z = RTIn(Qr)

AGrm= —RTIn K (myet A°gm=RT InK m
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11.8 La variance (regle de Gibbs)

Régle de Gibbs :

La variance est le nombre de parametres intensifs qu’il est nécessaire de connaitre pour
décrire quantitativement le systéme en équilibre.

Si la somme du nombre de moles de produits gazeux - la somme du nombre de moles de
réactifs gazeux # 0 ; on aura : V= N-R+2-J.

Si la somme du nombre de moles de produits gazeux- la somme du nombre de moles de
réactifs gazeux =0 ; on aura: V= N-R+1-J.

Avec :

V : Variance du systeme.

N : Nombre de constituants.

R : Nombre de relations entre ces constituants (R= 2 pour une phase gazeuse ou bien R=1;
pour un mélange).

2 : Nombre de facteurs physiques indépendants (pression totale et température).

J : Nombre de phases.

Exemples:
1. Soit la réaction : N2 (g) + 3 H2(g) — 2NHs(g) ; J=1 (une seule phase gazeuse).

V=N-R+2-J =3 -2 + 2 -1 = 2 (systeme divariant).

2. Soit la réaction : CaCOs (s) — CaO2(s) + CO2(g); J=3 (chaque solide présente une phase).
V = N-R+2-J = 3-1+2-3= 1 (systeme monovariant).

3. Soit la réaction : 4SO, (g) +2 02 (g); 4 SO0s(g)
V=N-R+2-J =3 -2 + 2 -1 = 2 (systéme divariant).
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1.  Introduction
Un gaz parfait doit répondre aux conditions suivantes :
> Les particules du gaz n’ont pas de volume propre (leur volume est négligé devant le
volume V de I’enceinte ou se trouvent).

> Les molécules n’ont pas d’interaction a distance entre elles.

A haute pression, les molécules de gaz sont trés proches les unes des autres et I'espace libre

entre chaque molécule se réduit. Un gaz réel doit répondre aux conditions suivantes :

> Les particules ont un volume propre.
» Les molécules réagissent entre elles.

Donc, la différence entre un gaz réel et un gaz parfait se résume en : Iattraction
intermoléculaire et le volume des molécules de gaz.

La pression qu'on mesure, provient de la force avec laquelle les molécules de gaz viennent
frapper les parois du contenant. Les forces d'attraction entre les molécules vont permettre de
les rapprocher un peu les unes des autres, ce qui va légérement ralentir chaque molécule avant
qu'elle n'aille frapper la paroi du contenant.

Il en résulte une diminution de volume lorsque la pression est constante, comparé a ce qu'on
attendrait selon I'éguation des gaz parfaits. Le volume réduit induit une diminution

correspondante de Vm (volume molaire), comparativement a un gaz parfait.

Gaz parfait Gaz reel
(aucune force intermoléculaire) (forces d’attraction)
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111.2 Comportement d’un gaz réel

Pour une pression donnée, un gaz réel finira par occuper un volume plus important que celui
predit par la loi des gaz parfait, en raison du volume supplémentaire apporté par les molécules
de gaz en elles-mémes. Le volume molaire devient alors supérieur a celui d'un gaz parfait, ce
qui se traduit par une valeur de Z supérieure a 1.

Si on considere qu’on a un gaz parfait et un gaz réel de volume Vm, pour une méme pression

et pour n moles de gaz, ona:

, 14
Ungaz réel : Vi, = ~
: _V _ RT
Un gaz parfait : PV = nRT—— V, = m = —
- - R V/n
Si on fait le rapport des deux volumes molaires, on aura : Z = RT/P
Donc: Z =12 ...... ce rapport est appelé facteur de compressibilité.

Le facteur de compressibilité est une quantité sans dimensions utilisee dans la description
d’un gaz réel qui tient compte de la déviation de son comportement par rapport a celui d’un

gaz parfait.

Dans le cas d’un gaz parfait: Z =1

Ci-dessous la figure qui présente le facteur de compressibilité de quelques gaz a 273,15K.
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0 200 400 600 800 1000
P (atm)

Facteur de compressibilité (Z) de quelques gaz a 273,15K

Remarques :
> A des basses pressions, quelques gaz comme le méthane et le dioxyde de carbone ont
des valeurs Z < 1. C’est-a-dire, leur volume molaire est inférieur a celui d’un gaz
parfait ce qui suggére que leurs molécules (a la méme pression et température) sont
plus proches que celles d’un gaz parfait. Nous pouvons conclure que dans ces gaz les
forces d’attraction sont dominantes.

> Les forces de répulsion sont dominantes pour tous les gaz a des pressions éleveées : Z >
1. Cette valeur nous dit que le volume molaire est supérieur a celui attendu pour un

gaz parfait a la méme pression et température, c’est-a-dire, les molécules sont plus
éloignées.
» Dans le cas de I’hydrogene les forces d’attraction sont si faibles que les forces de

répulsion sont dominantes a toute pression.
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3. Lesdifférentes équations d’état d’un gaz reel
Il existe différents modéles pour expliquer le comportement d’un gaz réel.

1. L’équation du Viriel

L'équation du Viriel est une équation d'état pour les gaz réels qui vise a rendre compte de
I'écart a I'idéalité d'un gaz réel au gaz parfait.

A basse pression le gaz réel rejoint 1’état parfait, donc :

Z____» 1 lorsque P—— 0; et par lasuite le produit PV ——limite

AM=RT T=2

Si on fait un développement en série du produit (PV) en fonction de P :
PV=A+BP+CP?+....

Avec: A=RT, B=B(T) , C=C(T): sont des coefficients dépendant aussi de la nature du
gaz.

On peut aussi écrire comme suit :

v:‘j_# +B+CP+....

111.3.2 L’équation de Van der Waals
L’équation de Van der Waals est fondée sur I’interprétation moléculaire des écarts a 1’idéalité.

En prenant compte des interactions répulsives et attractives entres les molécules du gaz.

a. Interaction répulsive

On peut modéliser I’effet des forces répulsives en changeant le volume V par (V — b) dans
I’équation d’état du gaz parfait ; on obtient :

P(V-b)=RT

14
avec:V:Vm:;; on aura :
174
P(;—b):RT:>

P (V —nb) = nRT ; Cette équation est dite Equation de Clausius

b : représente le volume exclu et appelé le covolume.
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b. Interaction attractive
L’effet des forces attractives entre les molécules du gaz réel est de réduire la pression exercée

par ce dernier.

a
(P+V_2) (V—b):RT
v
avec:V:Vm:;; on aura :

2
(P+aVL2) (%—b):RT b ——

2
(P+ %) (V —Db) =nRT ; Cette équation est dite Equation de Van der Waals

a : constante de proportionnalité appelée pression de Cohésion.

b : constante de proportionnalité appelée covolume.

I11.4 Les coordonnees du point critique et point triple

Si on prend un exemple I’cau ; a pression atmosphérique normale, on sait qu’il I’eau bout a
100°C et gele a 0°C. Ces températures de changement d’état de 1’cau sont simples a retenir,
mais ne sont valables qu’a la pression standard de 1 atmospheére. Il est trés bien possible de
geler de I’eau ou de la faire bouillir en ne changeant que la pression et en gardant la
température constante.

En jouant sur la température et la pression, on peut noter pour chaque couple (température,
pression) I’état dans lequel se trouve le corps : gazeux, liquide ou solide.

Un graphique qui représente 1’état du corps en fonction de la température et la pression se

nomme un diagramme de phase.
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- - BN B

pression oritique '.‘
P \

p, Point triple

point triple et point critique

phase solide

phase gazeuse

) tampéroture critique
1 w Ttv

température

Pour chaque corps (ici, I’eau), on obtient quelque chose de similaire et on remarque, en plus

des lignes qui

marquent les zones ou le corps est disponible dans deux états

simultanément, deux points : le point critique et le point triple. Ces points sont propres a

chaque corps.

Exemple : Ce diagramme de phase de I’eau présente les deux points critique et triple

pres%ion (atm)

1atm

Point critique

(218 atm; 374°C)
]

liquide gaz
(vapeur)
: t Point triple
1 0.01 : -, température
0 100 (C)

Diagramme de phase de I’eau
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a. Point triple
Représente le point ou les trois états de matiére sont possibles simultanément. Généralement,

le point triple est atteint & des températures et pressions assez basses.

b. Point critique

Si on va au contraire vers les températures et les pressions trés hautes on atteint un autre
point dit le point critique.

Quand la pression d’un gaz augmente, les molécules sont plus proches les unes des autres et la
densité du gaz augmente avec la pression. Parallelement, quand on chauffe un liquide sa
densité diminue; la température force les molécules a s’agiter plus vite et ils prennent plus
d’espace. Il arrive un moment ou a force de chauffer et d’augmenter la pression, la densité du
liquide (qui baisse) et la densité du gaz (qui monte) s’égalisent : on a alors atteint le point
critique. Pour I’eau, ce point est a 374°C et a 218 atmospheres (221 bar).

Quand on atteint le point critique, les densités du liquide et du gaz étant égales, il n’y a plus
de distinction entre les deux; on obtient une sorte de bouillie de gaz/liquide qui n’est ni I’un ni

I’autre : on I’appelle fluide supercritique.

P A\
Fluide surcritique
Pc |
Li
T>T,
p / leE_Gaz N Gaz T,
eq| |7 ' ' -
q ) B ! B' T<T,
| | A
Courbe d'ébyllition Courbe deTosée
V., Vv
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Les coordonnées du point d’inflexion correspondent aux coordonnées du point
critique (Pc, Vcet T¢)

On remarque que quelles que soient les conditions expérimentales, pourvu que la température
soit supérieure a la valeur de la température critique T > Tc, il est impossible de liquéfier le

gaz.

Par contre si T < Tc, on observe la liquéfaction du gaz quelque soit la pression exercée.

Pour obtenir les coordonnées du point critique, le point d’inflexion observé a la température
(T¢), il suffit d’écrire qu’en ce point, non seulement la dérivée premiére, mais également la
dérivée seconde de la fonction P = f(V), sont égales a zéro.

Faisons ces calculs de la premiere dérivée et la deuxiéme dérivée de la pression a partir de

l’équation d’état d’un gaz réel de Van der Waals:

(P+i) (V-b)=nRT ===  p= I _a

Vc_nb VCZ
2
aP _ nRT. 2an _ = nRT, _ 2an? .
Pl (Ve—nb)2 V3 0 Vb2 . V3E Equation (1)
2 2
0P _  2nRT _ 6an —0 — 2nRT. _ _ 6an =
V2 (Vc—nb)3 v (Ve—nb)3 Ve
_nRT, __ 3an? .
(Ve—nb)3 PA Equation (2)
2 2a(V—nb) :
nRT, — 2an =" — zaVc—n
Equation (1) : Venb)? 73 RT, —vE
On remplace dans 1’équation (2) :
2
Equation (2) : —— (Za(v" ) ) = 3an = V.=3b

On remplace ce volume dans I’équation (1) :

nRT.  __ 2an? T = 8a
(3b—nb)?2 (3b)3 : € 27Rb

On remplace le volume et la température du point critique dans 1’équation de Van der Waals :

P _nRT _ an? nR 8a

2
> an ﬁ> PC - a
V.—nb vV 3b—nb 27Rb (3b)2 27b2
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V.=3betT.= 8;b) vont étre utilisés pour

, - _ a
Ces coordonnées du point critiques (Pc = 5=, ~

déterminer 1’équation réduite de VVan der Waals.

111.5 L’équation réduite de Van der Waals

A partir des coordonnées du point critique, on peut définir les coefficients de
proportionnalités (a et b) et la constante des gaz parfaits R :

V, = 3b=——> bz‘gﬁ

Po= ——==> a=3PV

8a _ 8PV
¢ = =="> R=2¢¢
27Rb 3T,

Si on remplace ces coefficients (a, b et R) dans I’équation de Van der Waals, on obtient:
2
P 14 14 T .
— 4+ 3 < - =8 =
(Pc 3 VZ) 3 v 1)=8 s Equation (3)

. : - . P 14 T
Si on pose que les variables réduites d’un gaz réel sont: P, = o V,= o etT, = =

c c c

On les remplace dans I’équation (3), on obtient :
(P +3) @BV -1)=8T
r T r

V,2

Cette équation est dite équation de Van der Waals réduite.

I11.6 Les coefficients thermoeélastiques d’un gaz
Les coefficients thermoélastiques permettent d'exprimer la variation de volume ou de pression
subie par le systeme en fonction de ces mémes variables et ainsi d'établir I'éguation

d'état d'un corps pur ou d'un mélange.

Ces coefficients thermo-élastiques (o, et %) pour un gaz sont :
Coefficient de dilatation isobare (a = % (‘;—‘;)p) ;

Il représente la variation relative de volume due a une variation de température a pression
constante

Coefficient de compression isochore (P = 1;(3—;)\/) :
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Il représente la variation relative de pression due & une variation de température a volume
constant

Coefficient de compressibilité isotherme (Xt —‘%/(Z_]:))T) :

Il représente la variation relative de volume due a une variation de pression a température
constante.

111.7 La fugacité d’un gaz réel

La fugacité est une notion, ou plut6t un concept, particulier en thermodynamique. Introduit
par Lewis en 1908, I’objectif de la fugacité est de décrire la thermodynamique des gaz reels
par rapport au cas idéal. Pour ce faire, Lewis a proposé de considérer le cas d’un gaz pur idéal
et de généraliser cet exemple.

Le potentiel chimique d’un gaz parfait se déduit a partir de la relation de Gibbs (G)
péP= puo+ RT In &
Po
Cette relation montre que p%Ptend vers I’infini lorsque la pression tend vers 0 et g% d’un

gaz réel ne peut pas étre celui de ce gaz sous pression nulle.

Donc, la fugacité d’un gaz est définit par la relation analogue :
u=p’+ RT In %

Donc, on peut calculer I"écart p - %, ce qui nous donne :
u-puP =RTIn %

Le rapport de % représente le coefficient de fugacité de gaz réel : @ = %

Remarque : tout comme Z, le coefficient @ tend vers I’unité (1) lorsque le gaz réel tend vers
1’ état parfait.

111.8 Le coefficient de fugacité

On a déja démontre ultérieurement que : dG = VdP — SAT
Donc : dGm =dp = VndP -SindT
pour une mole de gaz : dG = dp = VdP -SdT

Si on fait I’intégral entre la pression (P) et la pression de référence (Po), on aura :

fpdp= [ SdT+ [, vdP
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Si on considere qu’il n’y a pas de variation de température, on aura :
n-HUy= fPIZ VdP .......Equation (1)

Si on applique cette équation pour un gaz parfait, ona:

ur - Mgp = f:o VEPdP .......Equation (2)

Si on fait la soustraction des deux équations (1 -2), on aura :
(m-po) — W -p§P)=Jf, vaP - [ viPdP =——=>
(m-po) — @ -pufP)=f, v—v)dP —_—
Lorsque la pression tend vers zéro, on aura : (po - u§)=0;
Donc : (u — ub?) = fpi (V- VEPd P

On a le volume du gaz parfait : V¢P= ’%

(u-puP)y=["wv-Eyap=["2Fgp
Po P Po P

Si on compare avec la relation de la fugacité, on aura :

RTInZ=["(2EDgp
P Po P

On a le facteur de compressibilité z = % , donc :

PV—RT
PV—RT _ —pr - Z2-1

P P P

o F_ (P, 2Z-1
Donc, on obtient : RT In > = fPo (59dPp

Remarque :
Le cas du mélange de gaz réel, le coefficient de fugacité (®) est défini a partir des pressions

partielles par analogie :

. _Fi
b=
Pi

Etant donnée un constituant (i) pur ou un mélange, sa fugacité s’exprime comme suit :
pi=p% +RTIn—
Po

1®;: le potentiel chimique standard d’un constituant (i) a I’état gazeux.
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111.9 Equation de Clapeyron
La courbe qui représente les variations de la tension de vapeur d’une phase liquide en fonction
de la température a I’allure générale présentée dans la figure ci-dessous (Pression de vapeur

saturante de I’eau).

P(bar) Pression de saturation de l'eau

Liquide

Vapeur

0 20 40 £0 80 T('C) 100

Cette courbe est appelée courbe de rosée ou bien la courbe de saturation. L’équilibre liquide-

vapeur exige 1’égalité des énergies libres molaires du liquide et de la vapeur donc ;

G =Gy — dG=dGy

etona:dG =VdP —-SdT

Donc on peut écrire :

VedPs — SVIT = VLdP — SLdT  —

(Ve-Vt)dPst= (Se-SHdT —
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dpsat _ SG_gL

dT VG—VL ........................................

Equation (1)

SG — SL= AS$"® n’est pas connu ; doncona:

Gé=H®-TS®=H--TS" —

(HE - Ho)=T (s5- 8

HG_HL

S S e ———— Equation (2)

On remplace I’équation (1) dans (2) :

dpsat _ HG_HL  _AHvap

dT T(VG—VL) TAV

On atoujours: Vg >>V_ — AV=Vg

dpsat __ PAHvap
dT ~ RT2

— —

dPSClt
P R

sat
InP2 —_ AHvap [ 1
Py R T, Ty

En général on peut écrire que :

%(On considére qu’on a un gaz parfait et 1 mole)

_ AHvap (4T ) ; et par intégration
T2

1
—_——— ] —Equation de Clausius-Clapeyron

apsat _ AHS

aT TAVS
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