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Chapitre |
Généralités

* La thermochimie = La thermodynamique Chimiaie
La thermochimie est I'étude des manifestations g&teques qui accompagnent
la réaction chimique, et particulierement les pmé@ioes thermiques.

» Le systemeetle milieu extérieur
On divise l'univers en deux partiesle systemeest la partie qui est soumise a
nos investigations, c'est-a-dire a nos études itnées et pratiques.
L’autre partie de l'univers ede milieu extérieur.

d a Frontiere
La frontiere c’est la limite du systeme. Elle etre&éelle ou fictive.

» Systeme ouvert, Systeme fermé et Systeme isolé :
Un systeme est ouvert lorsqu’il échange, a tralaerfsontiere, avec le milieu
extérieur, de I'énergie et de la matiere. Il esimie s’il n’échange que de
I'énergie, et il est isolé s’il n"'échange ni ma#iéni énergie avec le milieu
extérieur. Exemple.
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Systéme ouvert Systéme ferms ystéme isalé
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» L’énergie échangée entre le systeme et le milieutéxeur
Le systeme peut échanger avec le milieu extérigiégrentes formes d’énergie ;
mécanique, électrique, calorifique, de rayonnemebtans le cadre de ce cours
nous considérons uniquement |'énergie calorifiguatéa Q et I'énergie
mécanique note®/. Cette derniere sera due uniquement aux forcesedsion
extérieures. L'unité de I'énergie sera donnée éoried ou en joules.
Dans le systeme MKSA calorie = 4,18 joules
La calorie est par définition la quantité de chala@cessaire pour €lever la
température d’un gramme d’eau de 14,5 °C a 15,5 °C.

* Le signe de I'énergie
Par convention si le systeme recoit de I'énergienilieu extérieur, celle-ci est
positive. Dans le cas contraire elle est négative.

Milieu extérieur

* Les variables d’état d'un systeme

Ce sont les grandeurs qui définissent I'état dystéasne, comme la pression, la
température, le volume, la masse, l'indice de ofifva, la concentration...
On distingue les variables intensives et les vigsmbxtensives.
Les variables intensivesont indépendantes de la quantité de matiére. pieem
P, TetC.
Les variables extensivesont dépendantes de la quantité de matiere. Example
et m.

» Etat d’équilibre thermodynamique d’'un systéeme

Un systeme est dans un état d’équilibre thermodymaen lorsque les variables
qui le définissent sont les mémes en tout pointelai-ci et restent fixes au
cours du temps. L’équilibre thermodynamique estcdarnla fois un équilibre

mécanique puisque la pression est constante, teenpuisque la température
est constante et chimique puisque les concentgates différents constituants
sont constantes.



* Transformation réversible et transformation irréversible
Lorsqu’'un systéme est dans un état d’équilibrey iteste indéfiniment, a
condition qu'’il ne subisse aucune contrainte e&t@g. Si on modifie I'une de
ses variables d’état, il évolue vers un nouvel @tquilibre.
Supposons que I'on modifie, de maniere infinitisEméune de ses variables
d’état, celui-ci évolue vers un état d’équilibrasm. Si on continue de la méme
maniere a modifier cette variable, de I'état initiza I'état finalF, le systéme
passe par une succession d’états d’équilibre. §ydeeme peut revenir de I'état
final F a I'état initiall en suivant le méme processus c'est-a-dire emmiasar
une succession d'états d’équilibre voisins, al@dransformation est dite
réversible. Elle est schématisée par une double fleche.

| = = F

Ce genre de transformations est pratiquement iseddé, car il demande une
durée infiniment longue.

Dans la pratique on passe de I'état initial aatdinal rapidement, de plus, la
plupart des transformations se font dans un seiggsi@nc’est pourquoi dans ces
conditions on parle deansformations irréversibles(spontanée)

La transformation irréversible est matérialiséeyee fleche a sens unique :

| - F

* Transformation isobare, transformation isochore, tmnsformation
Isotherme.
Transformation isobare = Transformation@spion constante.
Transformation isochore = Transformation auwté constant.
Transformation isotherme = Transformation a térapure constante.

*Concentrations
Une solution qui contient un seul soluté peut éi&énie par sa concentration
molaire C ou par sa concentration massique C’ aws@anormalité N ou par les
trois grandeurs a la fois.
Par définition :
C : est le nombre de moles de soluté dissout parde solution.
C’ : est la masse, en grammes de soluté, dissanténe de solution.
N : est le nombre de mole d’éléments actifs sududeptd’étre mis en jeu par
litre de solution.

* Fractions molaires et fractions massiques

Lorsqu’un systeme est constitué par n composaftsA,...... A, de nombre
moles i no.......... n, et de masses,Mm...... m,, respectivement ; les fractions
molaires et les fractions massiques sont défiroesae suit:
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La Fraction molaire relative au constituant Ai

. Naj
XAt
2 Npj

La Fraction massique relative au constituant Al

o My
Xpi =
2 Ma;
» Equation d’état d’'un systeme
L’équation d’état d’'un systéme est une relatiorreeses variables intensives au
sein d'une méme phase.
L’équation d’état la plus simple est celle des parfaits :
PV = nRT

P = La pression régnante au sein de la phase
V = Le volume de la phase
n = Le nombre de moles a I'état gazeux
R= La constante des gaz parfait
T = La température absolue en degré Kelvin(K) = t°C + 273,3

* Expression du travail mécanique
Comme nous I'avons annonceé ci-dessus, le travaibnmique sera di aux forces
de pression extérieures. Généralement, le systameug peut effectuer soit une
compression soit une détente.
a) Cas d’'une compression

V2

La pression étant constante

Le travail effectué par la pression extérieure Burpune transformation
infinitisémale est :

& W = PdVv
Pour une transformation macroscopique W s’écrit :



V2
W =§ PdV =P (V2-V1
V1 ( )

Ce travail effectué par le milieu extérieur regu par le systéme et puisqu’il
est recu par le systeme, il doit étre selon la eatign, positif.

D’ou le travall effectué par le systeme : W(systgméaNs = - P ( V2-V1). Car
V2 -V1<O0.

b) Cas d’'une détente

V2

V1

La pression étant constante
Cette foisV2>V1let V2-V1>0

o W =PdV
Pour une transformation macroscopique W s’écrit :

V2
W:j PdV =P (V2-V1
V1 ( )
W >0

Seulement, pour le systeme ce travail est cédéikeunextérieur, il doit étre
négatif.

Ws=-W=-P (V2 -V1).

Nous constatons que dans les deux cas, I'expredaitmavail du systéme est:
Ws = - P (V2 — V1).

On peut aussi écrire pour une transformation iié@male du systeme

o Ws = - PdV

Dans la suite nous écrirons W au lieu de Ws poutrdeail mécanique du
systéme.

» Capacité calorifigue molaire d’'un corps pur
On appelle capacité calorifique molaire d’'un cgops a volume constant,Gou
Cp a pression constante), I'énergie calorifigue esgaire pour élever la
température d’une mole de ce corps de un degrénkelv
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Cp et Cv peuvent dépendre de la température.

» Exercices d’application:

) Calculer R dans les différents systemes d’unités

II) Un mélange de gaz est constitué par 0,20g de 3j21g de N2 et 0,51 ¢
de NH3, dans les conditions normales ( P = 1 a@tmrs 273). Calculer :

1- les fractions molaires des différents constituants,

2- la pression partielle de chaque gaz,

3- le volume total du mélange.

Ondonne M =1g; My=14¢.

[II) Calculer la chaleur nécessaire pour chauffendes d’eau de 52°C a 75°C.
On donne ¢= 18 cal.maf K™,
IV) Calculer la quantité de chaleur nécessaire poawrertir 1 mole d’eau glace
en une mole de vapeur d’eau a 100°C. On donne :

Cp( eau glace) = 9 cal.noK™

Cp(eau liquide) = 18 cal.mbK™

AH° fusion = 1440 cal.mdl

AH° vaporisation = 9710 cal.nibl



Chapitre Il

)

)

Le premier principe de la thermodynamique

ENONCE

Si I'on considére un systeme qui peut passer d’urtad A a un état B en
empruntant différents chemins, le bilan thermodynanque : W+Q

échangé entre le systeme et le milieu extérieur dstméme pour tous les
chemins suivis

W1+Ql=W2+Q2="=Wi+Qi=""Wn+Qn=W + Q = Constante
Par définition la somme W+Q est égale a la vamatie I'énergie internal
du systéme. Elle ne dépend que de I'état initiat e I'état final B.

On peut donc écrire :
AU = Ug- Up= W + Q = Constante.
Si la transformation est infinitisémale, I'expressidu premier principe
s’écrit :
dU =6Q + oW =6Q - PdV

e Cas d'un systeme a I'état gazeux - Loi de Joule :

La variation de I'énergie interne d’'un systeme gaxene dépend que de
sa température

Doncsi =T, etsile systeme est gazeAld =0

APPLICATION DU PREMIER PRINCIPE

Chaleur de réaction a volume constant Qet chaleur de réaction a
pression constante @.Lois de HESS
Soit la réaction :

AL+ A+ ... > b]_Bl + szz + ... Q

8



La chaleur de la réaction Q échangée avec le mdidarieur dépend des
conditions ou la réaction s’effectue. Deux cas soivisageables :

1) Réaction a volume et a température constants

dU =6Q — PdV V est constant d'ou PdV =0
La variation de I'énergie interne de I'état initlala I'état final B s’écrit :

B B
§o|u=uB-uA = AU :SéQ-PdV ordvV =0

LOI DE HESS

La chaleur de réaction a volume constant et a temgtére constante est
égale a la variation de I'énergie interne du systénelle ne dépend que de
I'état initial A (Réactifs) et de I'état final B(ppduits) et non des chemins
suivis.
Exemples :

a) Réactions se faisant sans variation du nombre desmo

H 4+ C} - > 2HCL
(9) (9) (9)

b) Réactions se faisant dans des tubes scellés.
c) Réactions entre systemes condensés.

2) Réactions a pression et a température constante

De nombreuses réactions se font a pression @mnpérature constantes
dans ces cas le travail mécanique est celui di fatces de pression
extérieur :

On sait que :
dU =38Q — PdV
Pour une transformation macroscopique, on obtient :

B B
§dU:UB'UA=§ 6Q-PdV:(2) +P(VB'VA)
A

A

9



D’ou la chaleur @= (Ug + PVg) - (Ua + PV,).

On définit une nouvelle fonction thermodynamiddiepar :

H= U+PV H est appelée I'enthalpiec’est une fonction d’état.
Si la transformation est infinitisémale :

dH =dU + PdV a pression constante
Qp = HB - HA = AH.
LOI DE HESS
La chaleur de réaction a pression et a températuenstantes @ est
égale a la variation de I'enthalpie du systeme,eelie dépend que de I'état

initial A (réactifs) et de I'état final B (produitset non des chemins suivis

Remarque : Qet @ sont rapportées aux masses représentées par i@yuat
stoechiométrique de la réaction, celle-ci suppcos@aplete.

Exemple: H + %Q - > HO ®=-68.31 Kcal
(9)

2H + Q - > 2HO0 Q@=-136.62 Kcal
(9)

lI) Conseéquences

Pour établir ce qui suit il suffit de considéresdéactions cycliques.
1) Si la chaleur de réaction est Q quand le sysfgamee de I'état A a I'état B,
alors la chaleur de la réaction inverse est éyal®.

A =

On montre facilement que Q' = - Q, en appliquargriemier principe :
AUy =(Ug- Up) +(Uh -Ug) =Q +Q =0
= Q' =-Q.
2) Si I'équation stoechiométrigue d’'une réactionpBut étre considérée
comme la somme de deux équations RR, de chaleurs de réactions
respectives Qet Q, alors la chaleur de la réaction R, est :
Q=Q+Q

Considérons a (P, T) constantes, le cycle suivant :
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AHr

C+0 »> CG,
— —
A B
g AH,
Co +12Q
-
C

On peut passer de I'état A a I'état B en emprundauotx chemins différents : AB
ou ACB, d'apres le premier principe le bilan thedyweamique est le méme
pour les deux chemins suivis. On peut donc écrire :

AHr = AH; +AH,

On peut aussi le démontrer autrement :

c+0 » co +12q AH, R1
+

CO + 12Q » CO, AH, R2
=C+0 » Cco, AHr= AHl +AH2 R

3) Calcul de la chaleur d’'une réaction a partir dealalrs de formation
(enthalpies de formation) des produits et des iféact

a) Définition : On appelle chaleur de formation (enthalpies aenétion)
d’'un compose, la variation de I'enthalpie de lacti&m chimique qui met en
jeu la formation de ce composé, a la températust Jous la pression P, a
partir des corps simples qui le constitue. Ellenesée :

AHir
Exemples :
AH P
C+ O > GO AH = AH¢r (Coy)
AH
H, +1/2Q ) AH = AHg(H0)

Si P = latm et si le composé est stable a la teatyér T la chaleur de
formation est alors appelée : chaleur standard atendtion ou enthalpie
standard de formation. Généralement T = 298 K

Elle est notée :

(0]
AHg0gk
11



b) Par convention tous les corps simples ont une challe formation
standard nulle a la température T = 298 K et saysdssion P = 1latm

AHeoogx (Tous les corps simples) =0

Revenons a la chaleur d’'une réaction chimique R.
Considérons la réaction suivante :

CO + 120, > CO, AH,

Nous avons vu au paragraphe 2 que:

AHr = AH; +AH,
=AH, =AHr - AH;

AHr représente la chaleur de formation de,CO

AH; représente la chaleur de formation de CO

Il ressort que la chalewH, de la réaction R est égale a la chaleur de formation
du produit moins la chaleur de formation du réactif

D’'une maniére générale, pour toute réaction chimisjeffectuant a (P, T)
constantes de la forme:

A+ A+ ... > b]_Bl + szz + ... AHgr

. . P .
AHR =2 bi AH_ (B) - Zai AHy (A))

VI) Relation entre la chaleur de réaction a (P,T) catantes :Q
(AH) et la chaleur de réaction a (V,T) constants : ) (AU)

Nous savons que pour une transformation infimte@ dH s’écrit:

dH = dU + PdV a (P,T) constantes.

D’ou pour une transformation macroscopique a (Bghstantes on peut écrire :
AH = AU + Pldv (1)

Cette relation peut étre modifiée selon les cadiésu
a) Cas des systemes condensés liquides ou solides

12



Dans le cas des systemes condensés solides adebqua variation du volume
est négligeable, le terméd¥ se réduit & zéro. La relation devient :

AH = AU ou Qp:Q\/

b) Cas des systémes a I'état gazeux

Dans ce cas le terni®dV = P(\s - Va)

Vg et V, étant respectivement les volumes de I'état finaleckétat initial

En assimilant les gaz, a des gaz parfaits, on meunplacer PY par iRT et
PV par mRT. La relation (1) devient :

AH = AU + P(Vs- Va) =AU + (g - n)RT]

On remarque que skn=nny AH = AU. C’est le cas des réactions dont la
somme des coefficients stoechiométriques des reagdizeux est égale a la
somme des coefficients stcechiométriques des psogareux

Exemple: H, + Chb -------- > 2HCI
(9) 9) (9)

V) Variation de la chaleur de réaction en fonctiorde la température
Relations de KIRCHOFF

Soit la réaction a volume constant suivante :

T
QAL BAY > 1B + BB+ Q

Y Y

A B

Y
v T+dT
a1A1+ a2A2+ ..... > 1B)_|_+ szz"‘ ..... Q+dq,
%—J Y
A B

et soient Get G les sommes des capacités calorifigues molairgecégement
des produits et des réactifs.
On peut passer de I'état A a I'état B’par deuxincims possibles : A B B’ ou
AA B.

13



A B B’: correspond a la réaction chimique a la pénature T suivie du
chauffage des produits de la température T a lgpdeature T + dT le bilan
thermodynamique : e =-Qy + GdT

A A’ B’: correspond au chauffage des réactifs detémpérature T a la
température T + dT, suivi de la réaction chimiqueT & dT. Le bilan
thermodynamique : Qve = GdT + Q, + d Q,. D’apres le premier principe le
bilan thermodynamique est le méme pour les deuwmtis'e On peut donc
ecrire :
Qanre=Qasp
Q/ + GdT=GCGdT+Q, +d Q
= CdT=CGdT+d Q

dQv = (G- G )dT

Comme Q =AU la relation s’écrit :
d(AU) = (G - G) dT (1)

Si la réaction s’effectue a pression constanteéonashtre de la méme maniére
gue la variation de la chaleur de réaciidhest :

d(aH) = (G -C)dT (2)

Pour une variation macroscopique de la tempérdtuaela température,Tes
relations (1) et (2) s’écrivent :

T2 T2
§d (AH) = AHTZ - AHTl = § (CF - CI)dT
1 1

T2

— AHT, = AHTq + j (Cg - C)dT
1

T2 T2
§d (AU) = AUTZ - AUTl = é (CF - CI)dT

1 1

T2
p— AU, = AUt + j (Ce - G)dT
1

Les relations (1) et (2) sont les relations de KHIE-F.

Remargue : Si lors de la variation de la température, I'us d&actifs ou 'un
des produits change d’état, l'intervalle de temp&ea[Ty, T,], doit étre
subdivisé en sous intervalles, afin de tenir condgtéa nouvelle valeur de la

14



capacité calorifique du corps qui a changé d’dtdeesa chaleur latente de
changement d’état.

V1) Enthalpie de formation de liaison

1) définition :
C’est I'énergie libérée au cours de la formationn& liaison covalente entre
deux atomes A et B a I'état gazeux, pour obtengsade produit AB a I'état
gazeux:

Ag)*t Bg - > A-By AHRr = AH (ag)

AH (a.g) est la chaleur de formation de la liaison A-B.9guie c’est une chaleur
libérée elle est toujours négative.

2) Enthalpie de dissociation ou Energie de liaison.

C'est la variation de I'enthalpie de la réactioni quet en jeu la
dissociation d’'une liaison covalente.

A-Bg > Ag)t Bg AHg
AH R = E(A-B) =-AH (A-B)

3) Chaleur d’'une réaction a partir des chaleurs de lissons des produits
et des réactifs.

Si les réactifs ne sont pas atomiques et gazeuxjtillavisager des réactions de
dissociation et de sublimation, avant de formetifgsons, comme dans le cycle
suivant :

AHr
C,H, + bl > CoHg )
1N J Y
Y
A B
AH, AH,
AH,
Y Y
2C(g) +4H(9) + 2H(9)
N J
Y
AI

aveCAle -AH (c=C) - AAH (C-H) » AHZ =-AH (H-H) ; Ang AH co T 6AH (C-H)
D’aprés le premier principe on peut écrire:
AH r — AH 1+AH2 +AH3

15



AH; = (AH c.c)+ 6AH (c.hy) — (AH (c=c) + 4AH ¢y +AH () )

On constate quAH , est égale la somme des chaleurs de formationaissnis
des produits moins la somme des chaleurs de fasmegs réactifs.

D’une maniére générale, si on connait les chakdeitgaisons des produits et des
réactifs d’'une réaction R, la chaleur de cellestidmnnée par la formule :

AH R— ZAH (liaisons des produit$ - ZAH (liaisons des réactifis

Les produits et les réactifs étant tous a I'étaega.

VII) Exercices d’application

) On donne, dans les conditions standard, les réecsioivantes :

CH, + 3Q - > 2CQ + 2HO AH°; =-337.3 Kcal
(9) (9) (9) ()

H, + 1/2Q - > H0 AH°,= -68.3Kcal

(1)
GHse + 7/2Q --—---—--- > 2CQ + 3HO AH°;=-372.8 Kcal
(1)

1) Calculer la chaleur standafH°, de la réaction suivante :

CHs + Hy oo > GHs AH®,
(9) (9)

2) La chaleur de formation de,B, étantAH°s= 12.7 Kcal / mole, calculer
la chaleur de formation de,&dg

[I)  Calculer la chaleur de la réaction suivante :

CHs-OH + CH-COH ------- > CH-CO» CHs + HO AH%
() () (1 ()

AHofzggK(C2H5-OH) = -326.66 Kcal/mole
AH®p08k (CHs-CO,H) = -208 Kcal/mole

AHofzggK(CHg-COZ- CHs ) = -538.50 Kcal/mole

| - Calculer I'enthalpies de formation de la lisis@€=S dans Gg, en utilisant
les données suivantes :

Ce)
Sts)

Gy AH°. = 718 kJ.mot
) AH°s = 260 kJ.mot

16
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CSg > CSy AHC op = 27 kJ.mot

C) + 2Ss) > CSy  AH% =122 kJ.mot

Il — On donneAH°; (CH;C=N) = 88 kJ.mol. Calculer I'enthalpies de formation
de la triple liaison €N a partir des données suivantes :

Ces) » Gy AH°; = 718 kJ.mot
Haw) _» 2H, AH°, = 436 kJ.mot
N > 2Ny AH°3 = 946 kJ.mot

AH°c = - 413 kJ.mot , AHc.c = - 347 kJ.mot

[Il — CalculerAH®, de la réaction d’hydrogénation du benzene gazeux e
cyclohexane gazeux.
On donne :

AH°c = - 413 kJ.mot , AH°c.c=- 347 kJ.mot,
AH® 1 = - 435 kJ.mot , AH°c—c = - 615 kJ.mot

IV — soient les réactions suivantes :
Hyg + %2 Qg » HOq AH°% = -241 kJ.mot
H2(g) + C)Z(g) > HZOZ(g) AHof =-136 kJ.mdf

Calculer les enthalpies de formation des liaibiHS,. et AH oo dans les
molécules HOy) et HOyq) -
Ondonne: AH°y=-435kJ.mol , AH°o-o= - 496 kJ.mot

17



Chapitre Il

Second principe de la thermodynamique

Lorsque nous avions étudié le premier princip@snmous sommes intéressés
uniqguement aux échanges d’énergie entre le systétaanilieu extérieur, sans
nous poser la question ; si la réaction chimiquesicirée aura réellement lieu
ou non, et dans quelles conditions, par exempémrds le premier principe :

Si A s B +Q

Alors B - >A -Q

Or dans la nature la plupart des réactions chinsigegfont dans un sens bien
déeterminé. C’est ainsi par exemple que :

HCI + NaOH ---->NaCl + B

2HCI + Zn —--->7n¢l+ H

Mais on a jamais remarque les réactions inversesatiser. C'est-a-dire que:
nGl+ H ----> 2HCl + Zn
NaCl + 4@ ---> HCI + NaOH

Le premier principe est incapable de prévoir sit@aetion chimique peut
s’effectuer ou non, et lorsqu’elle aura lieu danslgs conditions
thermodynamiques. C’est pourquoi, et afin de réppadces questions nous
introduisons une nouvelle fonction thermodynamigppelédl’ ENTROPIE
notées.

1) Enonceé :

Considérons un systeme fermé qui évolue de I'état lFétat B ; supposons
gue sa température est uniforme en tout point diucei, mais éventuellement
variable au cour du temps. Si le systeme échangecde milieu extérieur une
guantité de chaleur Q que I'on peut décomposer &mentsoQ, échangés
pendant le temps dt durant lequel la températuré Esalors LENTROPIE S
est définie par :

A B

Si la transformation eséversible s est nulles = 0; mais si la transformation
estirréversible o est positives > 0.
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—
B
AS=F% - S, = f dQev Si la transformation est réversible
T
A

B
AS=% - S, > y _dQrev Si la transformation est irréversible
T
A

Pour une transformation infinitisémale dS s’écrit:

5
dgs =29
-

Remarqgue :
Si un systeme peut passer d'un état A a un étatd® sleux chemins ; I'un par

une transformation réversible et 'autre par uaagformation irréversible. La
variation de I'entropie est la méme pour les dewengins,car S est une
fonction d’état.

AS rév =AS irrév .

[I) Application du second principe

a- Si la transformation est isotherme, les relations'&crivent :
Si la transformation est réversible

B B
AS=% - S =§ 6Qrev: s /(5Qrev = e
AN T

T ‘A T
Si la transformation est irréversible
B
AS=F - S > 5 OQirrev
AT
Qirrév

A5=% - S

b- Cas du systéeme isolé :
Dans le cas des systemes isolés la chaleur échamgéde milieu extérieur
est nulle :
Dans ce casAS =0 pour les transformations réversibles
AS >0 pour les transformations irréversibles

Donc pour un systeme isolé les transformationgditas sont celles pour
lesquellesAS <0
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c- Variation de I'entropie lors d’'un changement d’étatd’une mole d’'un
corps pur

Considérons une mole d’'un corps pur qui pass&ti liquide a I'état
gazeux selon une transformation réversible a (ToR¥tantes :
L G Qrev

—

La variation d’entropie s’écrit :

G
AS = 33 _ S_ =f 6Qrev: Qrév
LT

T

NB : Les réactions de changement d’état sont degtiois isothermes a
pression constante.

Qrev €St appelée la chaleur latente de changement,Bdtaest notée L ou
AHy. D’une maniére générale la variation d’entropis ld'un changement
d’état s’écrit:

AH,
AS, = ——
S T,
Ty étant la température de changement d’état
Application :
Quelle est la variation de I'entropie de changendédtat d’'une mole d’eau sous
P = latm

L =9717 cal/mole T=373K
9717

ASy, = ——= 26,07 cal/K/mol
373

d- Variation de I’entropie lors d’une détente isotherne d’une mole d’'un
gaz parfait.

Considérons une mole d’'un gaz parfait qui passe état (P1, V1, T) )a un
état (P2, V2, T) selon une transformation réveesibl
P1, V1, T ~ P2,V2,T

D’aprés la loi de Joule :

dU=6Q - PdV =0 carlatempérature est constantedQ = PdV
Le deuxiéme principe permet d’écrire :
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as = =
T T
V2
80s=S -5 =) RV plogvv,
1 V
et comme Vo _ P
Vy P,

=S - S = P
AS=$ - § =Rlog (L)

Si l'état 1 est I'état standard, P1 = 1 atm ettlZest a une pression
P on obtient:
St =<7 - RLogP

e- Variation de I'entropie d’'une mole d’'un corps pur en fonction de la
température a pression constante :

Considérons une mole d’'un corps pur dont les ctmacalorifigues molaires

et les différentes chaleurs latentes sont conrgias) fait varier sa

température de T a T+dT, le systeme échange availiéel extérieur une

guantité de chalewQ. La variation de I'entropie pour une transformati

infinitisémale s’écrit :

159
T
CommedQ =Cp dT
ds = £pdT
T

Si l'intervalle de température (T1, T2) est impmitc'est-a-dire, que la
transformation est macroscopique.

T2
CpdT
1

1) Troisieme principe de la thermodynamique- principe zéro

Enoncé:;
L’entropie des corps purs sous forme de cristauxfpés est nulle & Zéro
degré Kelvin

Le troisieme principe permet donc de déterminenti@pie absolue des corps
dont les différentes capacités calorifiques motageles différentes chaleurs
latentes de changement d’état sont mesurables.

En effet considérons une mole d’un corps pudgarit la transformation
suivante :
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Etat solide Etat liquide Etat gazeux

OK » Tf > Tv =
Cp(s) DSt cion Cp(l) AS,p p(9)

Y
—

Avec Cp(s), Cp(1) et Cp(g) les capacités calordgmjmolaires respectives de
I'etat solide de I'état liquide et de I'état gazeuASysionet AS,aples
variations de I'entropie de changement d’état, gespement de I'état solide
a I'état liquide et de I'état liquide a I'état gaxe

Appliquons le deuxieme principe a cette transfdiomesupposée réversible
dans lintervalle de température (0, T), dans kessuivants :

a- Le corps est solide a latempérature T. TF <

T A T

o

b- Le corps est liquide a a la tempéraflire T;.

Lorsque le corps est a la température de fusiodpdrtenir compte de la
variation de I'entropie de changement d’état;si,, La formule qui donne
I'entropie absolue devient :

Tf
Sr= j—m—}c 5)dT, AStusion
T
0

c- Le corps est liquide a la température T telle gif< T < Tv

A I'entropie précédente, on doit ajouter la vadatde I'entropie di au
chauffage du corps liquide, de la température defujusqu’a la
température T. La formule devient :

Tf
Sr= 5 Cp(s) dT + AStysion + y—mc ) dT
0 T Tf T

d- Le corps est gazeux a la tempérafureTv
Dans ce cas on ajoute le terme correspond a latiaride I'entropie de
changement d’étatS, a la formule précédente :

T

ST = 5 % dT + ASfusion + ym dT + AS\/ap
0 T T

e- Le corps est gazeux a une température Tisupéra Tv

Il suffit d’ajouter le terme correspondant au cliagé du corps, en tenant
compte de sa nouvelle capacité calorifiqgue molapéy).

T
Tf C dT
ST - 5 CQ‘S) dT + ASfUSiOﬂ + yVCQSl) dT + As\/ap 5 _m_l_g')
T \Y
0]

Tf T
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REMARQUE :

Nous constatons que S augmente si T augmentdrofee de I'état solide
d’'un corps est inférieure a celle de I'état liquale elle aussi, est inférieure a
celle de I'état gazeux, ce qui signifie que plusu§mente plus le désordre
augmente et inversement.

IV)  Variation de I'entropie ASg lors d’'une réaction chimique

Soit la réaction chimique :
AL+ AL+ ... 2> bB;+bB,+...AS a (T,P) constantes

L’entropie est une fonction d’état, elle ne dépeune de I'entropie de I'état
initial (entropies des réactifs) et de I'entropie kEtat final (entropie des
produits). Par conséquent on peut écrire :

AS, - TBiS (B) - ZaiSr (A)

Dans les conditions standard cette relation devient

AL, - ZbiSr(B) - ZaiSt(A)

La température T généralement est égale a 298 K

REMARQUE:

Il ne faut pas confondre I'entropie absolue d’'umpsoet la variation de
I'entropie de formation de ce corps.

Exemple:

S%eg(H20) = 16.71 cal/K/mole alors qu&S%,e5(H,0) est la variation de
I'entropie de la réaction chimique qui met en jauférmation de l'eau a
partir des corps simples qui le constituent sous1Ratm et T = 298 K

H, +12Q --------- > H,O ASpgg(H-0)
AS%98(H20) = S%9e(H20) — (S%ee(H2) + ¥2 S%9¢(02))

V) Enthalpie libre : G et énergie libre : F

Définition :

Nous avons vu que si le systeme est isolé legesithermodynamiques sont :
AS =0  pour les transformations réversibles

AS >0  pour les transformations irréversibles

Or en chimie les transformations (réactions chireguont lieu dans des
systéemes fermés (échange d’énergie entre le syselmenilieu extérieur), dans
ces conditions, quelles sont les criteres thermadhygues pour prévoir si la
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transformation est possible ou non ? Et si ellepessible, dans quel sens le
sera-t-elle?

Les réactions chimiques se font généralement de ahamieres ; a pression et a
température constantes ou a volume et a tempéanstants.

a) a pression et a température constantes
Le deuxieme principe permet d’écrire :

As= eV
T Pour les transformations réversibles
AS = _AH —— AH-TAS=0
T N
AS> Qirrev
T > Pour les transformations irréversibles

AS>—ATH— —— AH-TAS <0
on rappelle que Qp &H loi de Hess.

On définit ainsi une nouvelle fonction dynamique Gappelée enthalpie libre
par :

G=H-TS

dG=dH-TdS a (T ,P) constante

AG =AH - TAS

D'ouAG =0 si la transformation est réversible
AG <0 si la transformation est irnésiele

c) A volume et a température constants

D’aprés la loi de HESS Qv AU ; les relations précédentes deviennent :

AU - TAS =0 silatransformation est réversible

AU - TAS <0 sila transformation est irréversible

On définit également une autre fonction thermodyiqae F appelée énergie
libre par:

F=U - TS et dF ¢U - TdS a(V,T)constants

Pour les transformations macroscopiques :
AF =AU - T As

Si on envisage de faire la réaction a volume etmapé€rature constants, les
criteres thermodynamiques sont :
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AF = 0 sila transformation est réversible
AF < 0 sila transformation est irréversible
En conclusion :

Pour prévoir le sens d’évolution d’un systeme (owike réaction chimique), il
suffit d’examiner sonAG si on opére a (T, P) constantes, ou saR si on
opere a (T,V) constants, c’est ainsi que :
AG =00uAF =0 « latransformation est réversible
AG <0o0uAF<0 « latransformation est irréversible

Remarque :

Le signe de\G est tributaire de celui deH et deAS on peut avoir les cas
suivants :

AG = AH - TAS

Signe deAH Signe deAS | Signe deAG Conclusion
- + - Réaction spontanée
+ - + Réaction impitxe
- - ? Réaction spordite a
basse température
+ + ? Réaction spontanée a
haute température

VI) Variation de I'enthalpie libre lors d’une réaction chimigue a
partir des enthalpies libres de formation des prodiis et des réactifs:

a) Enthalpie libre de formation d’'un corps pur
Onsaitque: G = H - TS ; mais si 'on peunaitre I'entropie absolue d’'un
corps &, on ne peut connaitre en revanche que son erghd#iformation
AHP; et par conséquent on ne peut déterminer que stiralpie libre de
formation notée AG
Par définitionl’enthalpie libre de formationAG correspond a la variation de
I'enthalpie libre de la réaction chimique qui metnejeu la formation de ce
corps sous la pression P et a la température T &@ipaes corps simples qui le
constituent.
Exemple :

C+Q » GO AG’1r

AGg = AG'(COy)

b) Enthalpie libre standard de formation des corppkEm
Par convention I'enthalpie libre standard de fororatdes corps simples sous la
pression P = latm et a la température T = 298 €gede a zéro.
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AG°pog(corps simples) = 0

c) Variation de I'enthalpie libre lors d’'une réact chimique R
Considérons la réaction suivante :

AL+ AL+ ... - bB;+bB,+ ... AGPrr a (T,P) constantes

L’enthalpie libre G étant une fonction d’état; saigation ne dépend que de I'état
initial et de I'état final. On peut donc écrire :

Ad, - TDIAGK (B) - ZaiGe (A)

VIl) Exercices d’application

| — Quelle est la variation d’entropie qui accompadp transformation de deux
moles d’ammoniac liquide a -40°C en ammoniac vape200°C sous la
pression d’'une atmosphére ?

On donne : T, =240 K , AH° .y = 24 kJ.mot

Cp(NHy), = 75 J.K'.mol*

Cp(NHs), = (34 + 3.10 T) J.K .mol*

Il - On considére le systeme gazeux suivant a 298K

CH;OH + HCI > CECl + HO AH, =10
kJ.mol*

Calculer la variation d'entropES°® de ce systeme. En déduire le sens spontané
de la réaction.
On donne les entropies absolues des réactifsqgirdduits :

S°cHacy =234 J.K.mol* S%20) = 184 J.K.mol™

S°cHaon) = 237 J.K.mol™ Stay = 186 J.K.mol!

VIII) Données thermodynamiques voir le site webwww.chm.ulaval.cd
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Chapitre IV
Etude des équilibres chimiques

[) Définition

Considérons la réaction suivante :

qA; t+ Ay = bB; + BB, AGPrR

Il peut exister des conditions de température, @sgon et de concentrations
pour queAGPrg soit nulle et de ce fait, cette réaction soit flmdesdans le sens 1
et dans le sens 2. Elle @stompléte: Que I'on parte de Aet de A ou de B et
de B, au bout d’un certain temps, plus au moins loagykstéma’'évolue plus,
on trouve les quatre composeés, A,, B; et B,, dans des proportions bien
déterminées. On dit que le systéeme a atteint sid’éqguilibre chimique.
Exemple:
Soit la réaction d’estérification:

1

CHy-CO,H + CHg-CH,OH = = CH3CO,-CoHs +H0
2

Lorsqu’on introduit, a I'état initial, une mole dige et une mole d’alcool, aprés
un certain temps, le systéme n’évolue plus. L’éorel est atteint, on obtient a
I'état final 0.33 mole d’acide 0.33 mole d’alcoob6 mole d’ester et 0.66 mole
d’eau. Ce méme état d’equilibre est obtenu si tatl'aitial on introduit une
mole d’ester et une mole d’eau.

La réaction dans le sens 1 d’estérificationliestée par la réaction dans le sens
2 d’hydrolyse.

Un équilibre chimique est un état de non évolutiafun systeme qui résulte
d’'une réaction chimique limitée dans les deux selisest réversible, il peut
étre déplacé dans un sens ou dans l'autre si on ified'une de ses variables
détat (P, T, C).

Si I'équilibre est réalisé entre des constituaetgrguvant dans la méme phase, il
est dithomogene Si les constituants se trouvent dans des plth§ésentes, il
est dithétérogene

Exemples :
Equilibre hétérogene :
CaCQy(s)= CaO(s) + CO, @

Equilibre homogene :
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II) Etude expérimentale des équilibres chimiques

L’étude expérimentale d’'un équilibre chimique catsia déterminer la
concentration d’'un constituant au cours de I'évolutiu systeme.
Généralement on utilise des méthodes chimiquessttthodes physiques, la
modalité d’application de l'une de ces méthodesedépétroitement de la
réaction étudiée.

a) Méthodes chimiques

Elles sont basées sur l'analyse quantitative desstitbants par des réactifs
appropriés. Parmi ces méthodes on distintage méthodes statiquest les
méthodes dynamiques :

Les méthodes statiquesonsistent a empécher I'équilibre de se déplacer au
moment de I'étude. Pour se faire trempe le systeme, c'est-a-dire on le
refroidit subitement. Ainsi lors de I'étude de &action d’estérification :

CH3-CO2H + CH3CH2-OH,—* CH3-C0O2-C2H5 + H20

On ajoute, lorsqu’on veut étudier le systeme, dgldae, avant de doser I'acide
acétique par une solution titrée de soude.

Les méthodes dynamiquessont surtout applicables aux systéemes en phase
gazeuse, la vitesse d’écoulement dans le réactevégiée, de telle maniere que
I’équilibre puisse avoir lieu avant la sortie. Lgsteme est également trempé
puis analysé.

Equilibre
I

Réactifs —— Reacteur » Trempe

Analyse

Exemple : Dosage dg par NaS,0; lors de I'étude de I'équilibre suivant :

c) Méthodes physiques :

Elles consistent a déterminer, lorsque I'éqaliest atteint, une grandeur
physique qui dépend de la concentration d’'un opldgieurs constituants.
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Exemples :
a) Etude de la dissociation par la mesure de la pressi :

Soit I'equilibre :
1

) M «— aA + DbB a (V) constants
Etat initial : 1 2 0 0
A I'équilibre : p—n an bn

Soit) nile nombre de moles a I'équilibre :

Yni=Mp—n +an+bn =g n(a+b-1) etsoik = n/ny le degré de dissociation
=>n-= o
i = g + n(a+b-1) = g+ npa (@+b-1) = g(1 + an + bo —a)

Soient B et P les pressions totales respectivement de iiéteal et de 'état
d’équilibre.

nRT . .- Ny(1 +ax + ba-a) RT

V V

Po =

P -
—l+a+ o —> aq = ———F9
Po Po(a+b-1)

La mesure de Jet de P par un manometre permet donc de calautéou les
concentrations.
- any a bny a
=2y T Bl = —
V
Exemple : étudier la dissociation de P€h PC} et CbL par la mesure de
pressions.

PClg = PCl5 + Cl, (T, V) constants
a=b=1
o —_F - Po
Po

No(1-a) an a ___bma
pCl =027 . [pCl =——— ; [Clj] =
[PCl) === PCR=— A=y
b) Etude de la dissociation par la mesure de la denéit
La loi de Meyer dans les conditions normales (PmLal = 273K), s’écrit:

_ _M 1
d= 29 - 29n

M est la masse molaire du corps puegazeux
m est la masse du gaz, n est son nombre de moles



Pour un mélange de gaz assimilés a des gaztpada massen on définit la

densité du mélange par :
m

dm=" "o
n, étant le nombre de moles.
Considérons I'équilibre de dissociation précédant :

M «— aA + DbB a (V) constants

Soit ny la masse du corps gazeux M, introduit initialendems le réacteurgn
le nombre de moles correspondantgt dy/29n, la densité de ce gaz .

A l'équilibre la masse du mélange de ce systemetamgburs égale a m
puisqu’il s’agit tout simplement d’'une transfornaetti Mais le nombre de moles
a I'équilibre devient :

S = b+ n(a+b-1) = (1 + & + bu —o)
La densité a I'eéquilibre gb’écrit m
de = 29no(1 + & + ba - a)
Le rapport dd. permet de calculer en fonction de glet d.
En effet :
do - de

do —l+a+b-a — A=
de d. (a+b-1)
Pour chercheu il suffit de mesurer glet d par un densimetre, d'ou les nombres
de moles de chaque constituant a [I'équilibre, et panséquent les
concentrations.
Il existe d'autres méthodes physiques qui permetid®m déterminer les
concentrations, par la mesure d’'une grandeur pbgsige a la concentration
d’'un ou de plusieurs constituants. Nous citons @amples : la mesure de
I'indice de réfraction si le systeme est liquide,hesure de I'absorbance de
certaines bandes caractéristiques en spectrosédpie UV visible.

1) Constantes d’équilibre — Loi d’action de masse

La loi d’action de masse permet d'étudier les ek chimiques a une
température donnée. Elle s’applique d’une mani@aureuse aux équilibres en
phases homogenes ou en solutions idéales, maisagolication n'est que
rapprochée quand il s’agit des éequilibres en phastsrogenes, moyennant
certaines restrictions.
1/ Systeme homogeéne.

Dans ces conditions les constituants du systenm@geent dans la méme phase
(liquide ou gazeuse).
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a) Loi d’action de masse en fonction des concentiahs

Soit la réaction chimique a la température T :
1

1A+ 3A; B, + bB;

et soient: [A][A2,[B41], [B2] les concentrations molaires respectives des
réactifs et des produits. La loi d’action de massative aux concentrations
s’écrit :

[B41°1. [B,]°2
c=
A% [A,)%2

=1(T)

b) Loi d’action de masse en fonction des pressions paalles

Soient R, P, Ps1 et R, les pressions respectives des réactifs et des ipsodu
La loi d’action de masse relative aux pressionsigibe s’ecrit :

_(Pe"s - (P = (T)
(Pa1) %1 . (Pao)

Kp ne dépend que de la température.
c) Loi d’action de masse en fonction des fractions maires.

Soient X1, Xao, €t Xg1, Xgales fractions molaires des réactifs et des produits
La loi d’action de masse en fonction des fractiodaires s’écrit :

_ (Xg1) 1. (Xgp) P2 —fM)

(Xa1) ®1 . (Xap) %2
Kx ne dépend que de la température.

Kx

d) Relation entre les trois constantes Kp, Kc et Kx

On sait d’apres I'équation des gazs parfaits que :
niRT ni .
Pi = : Pi = RT = CiRT
\% \%
Remplacons les pressions partielles par leurs rslean fonction des
concentrations :
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_ (P01 (e 2 Bd"1 - [BA2 e e
(Pa) °1 (pAz)az A1 | [A]%2

— Kp=KcRN? A= (bh+h)- @+ 3

D’autre part, on sait que selon la loi des gaz gitsrfla pression totale P est
donnée par la relation :

2N RT gt la pression partielle Pi relative a un constituast donnée par

\
Pi = n RT On sait également que Xi, la fraction molairetreéaa un
\ constituant i est: ni

Xi=

Zni

: Xj = PI : Pi=XiP
P

En remplacant les pressions partielles par leulguvs en fonctions des
fractions molaires dans I'expression de Kp, oneotiti

b
_ (Pa1) ®1 - [Pe2l _ (Xg1)"1 - (Xg2) 2 p (b1 +b2) - (al +a2)

Pad® . (Pa %2  Xad ™. (Xap) 2

Kp = Kx P%
— Kp = Kx P*=Kc (RT)"
Remarque :

Si le systéme est en phase gazeuse, les troisaotestsont applicables, par
contre, si le systéme est en phase liquide, oreaegppliquer que Kx et Kc.

2/ Systeme hétérogene
Dans le cas ou le systeme est en équilibre héteéeodge loi d’action de masse
s’applique mais a condition de ne considérer gsiedmstituants se trouvant en
phase gazeuse ou en solution. Ainsi lors de I'édediequilibre suivant :

CaCQy(sy= CaO(s) + CO,
La loi d’action de masse Ss’écrit :
Kp = P(COZ) ou Kc = [CQ]
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Chapitre V

Déplacement de I'équilibre
Il existe des lois qualitatives et des lois quatittes qui permettent de prévoir le
sens de déplacement de I'équilibre, lorsque celast soumis a une contrainte
extérieure, qui provoque la variation de l'unesds variables (P, T, C).

A) Lois qualitatives.
Les lois qualitatives découlent toutes de la ntbdération.

Loi de modération
Chaque fois qu’une action extérieure tend a modifitetat d’équilibre d’un
systeme, celui-ci évolue spontanément dans le sgns modere Ieffet

recherché

a) Influence de la température. Loi de Vant'Hoff

Soit la réaction :
_ 1,
2 NH «—2— N +3H AH>O0

Le sens 1 correspond a la réaction de dissociati@éaction endothermique.

Le sens 2 correspond a la réaction de synthésBadnoniac : réaction
exothermique.

D’apres la loi de modération si on chauffe le syseil doit évoluer dans le
sens qui absorberait de la chaleur, c'est-a-dine tlasens 1, ou I'on favorise la
réaction de dissociation. Par contre si on le reit,al doit dégager de la chaleur
et par conséquent il doit évoluer dans le sensid)on favorise la réaction de
synthése.

Enonceé de la loi de Vant’'Hoff :

Une élévation de température a pression constarte & volume constant),
d'un systéeme en équilibre chimique, entraine unarsformation qui, si elle
s'effectue a température et a pression constantas @ (volume et a
températures constants), absorberait de la chaleur.

b) Influence de la pression loi de Le chatelier

Soit le systeme en phase gazeuse suivant :

PCEk = = PCh Cl,
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Le systéme étant gazeux, appliquons I'équatioratitds gaz parfaits :

PV = nRT ; puisque la température est constanteal@ation de la pression de
AP, induit une variation du volume d& et une variation du nombre de moles
deAn:

A(PV) =A(NRT) ======> RAV +VAP = RTAn.

La variation deAV se fait dans le sens qui modes® d’aprés la loi de
modeération, donc si ;

P V\ ::===:>J3\A

L’équilibre doit évoluer dans le sens 2
Si
P\ V- ==>

L’équilibre doit évoluer dans le sens 1
Loi de Lechatelier

Un accroissement a température constante de la gims d'un systeme en
équilibre, entraine la transformation, qui correspd a une diminution du
nombre de moles gazeux et inversement.

Remarque :

Si le nombre de mole gazeux des réactifs est leangume celui des produits
gazeux, la variation de la pression n’a aucun efiet’equilibre.

Exemple :

N, + O ~ 2NO
A=0
c) Influence de la concentration :

A température et a volume constants ; un accroisseitnde la concentration
d’'un constituant de I'équilibre, entraine une trafgrmation dans le sens qui
correspond a une diminution du nombre de moles @econstituant

Remarque : L’accroissement de la concentration &) (Ronstantes d'un
constituant en geénéral modifie celle des autresstcjgourquoi dans ces
conditions la loi de modération doit étre controp@e la loi d’action de masse.
(Cf. paragraphe B).

B) Lois quantitatives de déplacement de I'équilibre

Les prévisions des sens de déplacement de Iémpiilfeuvent étre
guantitatives si I'on modifie I'un des facteurs kiguilibre (P, T,C), et ce, en
appliguant la loi d’action de masse.
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a) Influence de la pression a température constante
considerons I'équilibre suivant :

1B + aA; B, + bB;

Nous savons que Kp = KXP ===>

_ (Pap) ®1 - [Pe2l _ (Xp)1 - (Xe2) "2 pA

Pad® . (Pa 2 Xad ™. (Xap) 2

Etudions l'influence de la pression P sur I'équ#ildlans les cas suivants :
o/ SiA=0 ==>P = 1; la pression n’est pas un facteur de I'éqrelidla
variation de la pression n’ a pas d’effet sur léte.

B/ siA>0 <===> Qtb, > g+a2
Au moment ou l'on fait varier P ['équilibre est rpm Soit Y
I'expression suivante:

) (Xg1)P1 - (Xg2) >

Xa) 1 . (Xan) %2
Les fractions molaires qui figurent dans Y sontxcdu systeme juste avant la
rupture de I'équilibre.

PA

Sip—" Ijx/

Y est supérieure a Kp ; I'équilibre doit évoluequp que Y redevienne de
nouveau égale a Kp ; par conséquent les fractiaiaimas des produits doivent
diminuer et celles des réactifs doivent augmemtéquilibre se déplace dans le
sens 2, qui en résulte une diminution du nombrendies gazeux.

Inversement si :

Si p\ P
Y est inférieure a Kp; I'équilibre doit évoluergedielle maniere que Y
redevienne égale a Kp; par conséquent les fractionlaires des produits

doivent croitre et celles des réactifs doivent dimer. L’équilibre se déplace
dans le sens 1, qui en résulte une augmentatiowmire de moles gazeux.

y) A< <===> b|-b2 < a_]_+a2

Dans ce cas sip’  ° K
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Y est inférieur a Kp. D’apres le raisonnement saiuvi paragraphe precédant,
I’équilibre doit se déplacer dans le sens 1.
Inversement si

PN\ "

Y est supérieure a Kp. Dans ce cas, compte terae dpii précede, I'équilibre
évolue dans le sens 2, qui en résulte une augrnemtdii nombre de moles
gazeux.

Remarque : La loi d’action de masse et la loi dehlagelier sont en accord ;
puisque dans tous les cas etudiés, si on augneengeession, I'équilibre se
déplace dans le sens qui correspond a une dimmulio nombre de moles
gazeux, et inversement, si on diminue la pressiéqguilibre se déplace dans le
sens correspondant a une augmentation du nombmelés gazeux.

b) Influence de la concentration

a/ Addition d’un constituant & volume et températcmastants.

Soient [A], [A;] et [By], [B,] les concentrations molaires des réactifs et des
produits.
Nous avons vu que la loi d’action de masse en fomales concentration Kc
S’écrit :
b b
[B1]71. [B,] 2
c=

A% [A]%2

=1(T)

L’addition d’un constituant a I'équilibre a (V,Tpastants induit I'accroissement
de la concentration de ce dernier. Si 'on comparaleur de

b b
o _ [Bi"L (B,

[Ad%1 . [A]%2
avec celle de Kc, au moment ou I'équilibre est rampn s’apercoit que la
comparaison se fait aisément. Ainsi, si le constituintroduit est par exemple
B1, Y est supérieure a la valeur de Kc. Le systemeé&wluer dans le sens 2
pour que Y redevienne égale a Kc.

Remarque: La loi d’action de masse et la loi de modératsamt en accord
lorsque I'addition d’un constituant se fait a (T &gnstants

B) Addition d’'un constituant a pression et tempéatonstantes.
Nous avons vu que :
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B (Xg1)P1 - (X2) °
(XAl) 8.1 . (XAZ) a2

pA

Puisque P et’Psont constantes le raisonnement portera sur bsson de Kx
b
(Xgp)"1 - (Xg2) 2

(Xa) %1 . (Xan) %2
Au moment ou l'on introduit # moles du constituant ;Ba (P,T) constantes,
I’équilibre est rompu. Les fractions molaires dewient :

Kx

n
n Nao ngy +nbl X — B2
Xaq= AL . - - Xg= —488 — B2 = -

AT S Xp2= s BI= TS i 3 ni

Avecdni=m; + o + gy + Nyt gy le nombre de moles total.

Nous constatons que seule la fraction molaireahstituant ajouté a augmentée
et que toutes les autres fractions molaires oningdié On ne peut comparer ici
facilement la valeur de I'expression Y avec la ualde Kx, comme il a été fait

précédemment.

v - (Xg1)P1 - (Xg2) >

(XAl) al . (XAZ) a2
(Les fractions molaires qui figurent dans I'expressde Y sont celles des
constituants, juste apres I'addition du constituEnt
Pour ce faire, on doit connaitre les valeurs des@ltes fractions molaires et les
coefficients stoechiométriques;:;a ; b, et by de la réaction étudiée.
Exercice: Considérons I'équilibre :

CaCQy(s)= CaO(s) + CO, @

Que se passe-t- il si on ajoute du&JP,T) constantes ?

Réponse.

D’apres la loi de modération I'équilibre doit septieer dans le sens 2, ce qui
est faut, car I'addition de GQlans ces conditions n’influe pas sur I'équilibre :
En effet Kp = P coet comme P go= P = constante. La valeur de Y = Pest
egale a Kp.

La loi d’action de masse et la loi de modératiomésont pas en accord.

D’une maniere générale lorsque l'addition d’'un cotimiant se fait a (P,T)
constantes, la loi de modération doit étre cont®lgar la loi d’action de masse.

y) Addition d’'un gaz inerte
L’addition d’'un gaz inerte peut se faire de deuanmre, soit a volume et a
température constants soit a pression et a tenypérednstantes.
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a) Addition d’un gaz inerte a volume et tempémttonstants.

Etant donné que le volume est constant, l'introdactd’'un gaz inerte ne
modifie pas les concentrations des divers consiifjaet par conséquent
I’équilibre n’est pas influencé par I'addition dgsz inerte a (V,T) constants

L’addition d’'un gaz inerte a (V,T) constants n’a pad’influence sur
I'équilibre.

b) Addition d’'un gaz inerte a pression et a temjpgeaconstantes.

L’introduction d’'un gaz inerte a pression et a téngpure constantes, dans une
phase homogéene gazeuse a un effet immeédiat, ealume augmente.

Soient ni le nombre de mole du constituant i, Ce@acentration molaire et V le
volume de la phase avant I'addition du gaz inersoent n'i le nombre de mole
du constituant i ; C’i sa concentration molaire\Vetle volume de la nouvelle
phase.

Immeédiatement apres I'addition du gaz inerte.

On peut écrire :

_oni
Ci= Ci
v — =Y — ci=Ci Y _
s _ i Ci V' V'
Ci=—/—
Vl

On constate, aprés lintroduction du gaz inerte daeconcentration est
multipliée par le rapport V/V'.

Juste avant I'introduction du gaz inerte I'expressile la loi d’action de masse
en fonction des concentrations est:

By [By"2
A% (A2

Kc

Aprés l'addition du gaz inerte, I'équilibre est rpm toutes les concentrations
sont multipliées par V/V'. En remplacant ces demesepar leur nouvelle valeur
dans I'expression de Kc on obtient :

_BPLBI2 (V) PL+b2

[A]]al [Az]az (V/Vl) al + a2 : Y = Kc X (V/VI)A

Y

VIV<1l<===>V/V>1
Pour la commodité du raisonnement modifions I'egpi@n de Y, en fonction du
rapport (V'/V). Ce qui donne :
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b
y_ Bl [B,]"2 vy ball +ba22 v =Kc x (V) @L+32)- (61 +b2)
' +
A% [A,]%2 (V'IV)

Posons m = (@& &) — (by + ) Dot Y = Ke.(V'/V)™
Nous pouvons avoir les trois cas suivants :
e mMm=0<==> (a+ &) = (b, + b,) L’addition d’un gaz inerte n'a pas
d’influence sur I'évolution de I'équilibre car Y kc
e mM>0 <==>(@+a)> (b +) ;Y >Kcle systeme doit evoluer
pour restaurer un nouvel état d'équilibre, les eomi@tions des
réactifs doivent augmenter et celles des prodwitgetit diminuer. Le
déplacement de I'équilibre doit se faire dans less2qui correspond a
une augmentation du nombre de moles gazeux.
e m<0 <===>(a+a)< (b +b) ;Y< Kc.
L’équilibre doit donc se déplacer pour que Y dawie égale a Kc
Les concentrations des produits doivent augmentecedies des
réactifs doivent diminuer. Ce qui correspond a @placement dans le
sens 1. La aussi I'équilibre se déplace dans ls serrespondant a
l'augmentation du nombre de mole gazeux.

Conclusion :
L’addition d’'un gaz inerte dans une phase en éghie chimique n’influe pas
sur I'équilibre, si l'opération s’effectue a volumeonstant. Par contre si
I'opération s’effectue a pression constante, ellat@ine un déplacement de
I’équilibre dans le sens qui en résulterait une aumgntation du nombre de
mole gazeux

Exercice :
1

2NH; = N+ 3H
Quel effet produirait sur cet equilibre, I'additide He :
a) a (V,T) constant ?
b) a (P,T) constantes ?
Réponse : a) aucune influence
b) I'équilibre se déplace dans le sens 1 gurespond a une
augmentation du nombre de mole gazeux

lII) Influence de la température

a) cherchons la constante d’équilibre a partiral@driation de I'enthalpie
libre d’'une réaction en phase homogene.

Onsaitque G=H-TS dG =dH - Tds - SAT
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D’autre part dH =dU + PdV + VdP et dUs® — PdV ; 6Q= TdS
En remplacant dU par sa valeur on trouve :

dH =TdS - PdV + PdV+VdP = TdS + VdP
dG =TdS + VdP —TdS - SdT = VdP - SdT

dG =VdP - SdT
a pression constantes dG =-SdT (1)
a température constante dG =+VdP (2)
et puisque V = RT/P on peut écrire :

RTdP (3
P

En intégrant (3) dans l'intervalle {FP,], on obtient :
AG = RT.Log(R/P) < == > G™?= G;{"* + RT.Log(R/P) (4)

dG =

Si P, = latm et P= P, la relation (4) devient :
Gr = G% + RT.Log(P) (5)

Appliquons la relation (5) dans le calcul 4& d’'une réaction chimique en
phase gazeuse, en fonction des pressions partikelegroduits et des réactifs.
Considérons I'equilibre suivant :

1

1B + 3A; B, + bB, AG{

La variation de I'enthalpie libre de cette réactic®; s'écrit

AG:" = [b G’1(B1) + b G’1(By)] - [auGCr(A1) + & G3(A2)] +
RT[hLog(Ps1) + Log(Ps2) - aLog(Pa1) - aLog(Pa2)]

(Pe0)™. (Pe2)™

(PaD™. (Pa)™

AGr" =AG°; + RT Log

A I'équilibre AGY" =0

Les pressions sont alors celles de I'dtaguilibre === >

40



(P (Pap)™
(Pa)®. (Pa)™
AG°r + RT.LogKp =0

0=AG°t + RTLog

AG°r =- RTLogKp ———> LogKp =- ﬁ—?T

b) Cherchons la variation de la constante d'éqaliKp en fonction de la
température :
oLogKp--1 0 (AG®7)-
oT R oT T

d AGT> DG, @ a

dT \T T2 T dT

: @eﬁ s

dT ST

~d__ (AG? °
T) = AGT - A_I_ST et puisqueAG° = AH° - TAS®;

d &) _ - (AH°p - TAS°p+ TASY)

dT T2

0 Log Kp - AH°+
oT Rq

A volume constant on démontre de maniére analogae q
d Log Kc - AUt
oT Fﬁ

Les relations :

0 Log Kp - AH°t . OLogKc - AU°;

oT REI' oT RT

sont appelées les relations de Vant’Hoff .

c) Application :
Considérons I'équilibre a pression constante P:
1

1B+ A, B, + BB, AH%

Soit AH°; la chaleur de cette réaction.
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Dans quel sens évolue ce systéeme lorsque la tetapekarie de 7a T, ?
Si AH°; est supposée constante dans lintervalle [l5], l'intégration de la
formule de VANT ‘HOFF permet d’écrire :
Log KoD = AH%r (T-Ty)
Klp R T,. T,
Examinons tous les cas possibles :
a) SiAH°t> 0 et si latempérature T augmente,; (TT;) >0
Log Kap >0
Kip
=_===> _Iég 1
Kp
====> Kyp > K;p, autrement dit la valeur de la constante d’éouélia
augmenté lorsqu’on a passé dealT,. Par conséquent les pressions partielles
des produits ont augmenté et les pressions pagi€eis réactifs ont diminué ;
I'équilibre s’est donc déplacé dans le sens 1 atile sens endothermique
(AH°t> 0).
Inversement, si la température diminue
Log Kop <O puisquéT, - T;) <0
Kip
=_===> _@ <1
kp
D’ou Kyp est inférieure a ¥ ; les pressions partielles des produits ont donc
diminué et les pressions partielles des réactifs ammenté, lorsque la
température du systéme a baissé. L'équilibre sléglacé dans le sens 2 qui est
exothermique.

B) AH°t <0
Si la température augmente, @ T,) > 0
Log—KZIQ <0 —™ Kb <1

Kip Kip
Le raisonnement précédant permet de montrer qgeiliere a évolué dans le
sens 2 qui est ici le sens endothermique.
Si la température diminue (T2 — T1) <0, le signd_og(....) est positif :
Log—Kﬂg >0 — Kb >1

K1p Kip
La valeur de Kp a augmenté. Un raisonnement smaifgermet de conclure que
I’équilibre a évolué dans le sens 1 qui est le ssashermique.
En conclusion
Si on fait varier la température, la loi d’actionelmasse et la loi de modération
s’accordent.
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Chapitre VI
Variance d’'un systeme

Regle des phases

Considérons I'équilibre suivant :

S

2NH; N +3H,

(Systeme gazeux)

L’état d’équilibre de ce systeme dépend de la prassle la température et des
différentes concentrations. La variance nous pdrenele connaitre le nombre
de facteurs que I'on peut faire varier sans qusy$teme change d’espéece. C'est-
a-dire le nombre de facteurs de I'eéquilibre que lfeut faire varier en gardant
tous les constituants.

1) Notion de phase
Un systéme homogene constitue une phase uniqtmyssices points sont dans
le méme état, c'est-a-dire que toutes les proprighésico-chimiques sont les
méme en tout point de celui-ci.
Une phase peut étre :
- Une Solution
Exemple : Solution aqueuse de NaCl; solution ageede sucre, solution
organique...
un liquide pur
Exemple : Eau, benzéene, Chloroforme...
- Un mélange de liquides miscibles
Exemple : Alcool + eau
Un mélange de deux liquides non miscibles constieiex phases. Eau + huile
Un corps pur solide
Chaque solide constitue une phase. Un mélange derps solides est un
mélange de n phases.
* un Gaz
Un gaz ne constitue qu’'une seule phase, mémeositleant plusieurs corps purs,
car les gaz sont miscibles, en toutes proportions.

I1) Constituants indépendants

Les constituants sont les corps purs qui dansitEsehtes phases participent a
I’équilibre. Cependant pour atteindre I'état d’ddpe il n'est pas nécessaire
parfois, d’'utiliser a I'état initial tous les cortgints, car il existe des réactions
réversibles qui les lient.
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Par exemple, lors de I'étude de la réaction d’@station de I'acide acétique, si
on part d’'une mole d’alcool et d'une d’'acide, dur@ mole d’ester et d'une
mole d’eau, apres un certain temps, on obtieneétatl’d’équilibre les quatre
constituants. Dans ces deux conditions, deux doastis suffisent pour établir
un etat d’équilibre.

Définition :
Le nombre de constituants indépendants est parméén le plus petit nombre
de constituants qui permet d’établir, un état d’étiore quelconque
Un équilibre est dit quelconque, si on ne peutgrasoir des relations entre les
concentrations, les titres ou les pressions pkagiele ses constituants.
D’une maniére générale, le nombre de constituamigpendants ; C est donné
par la formule :

C=n-m-r

n = Nombre de constituants de I'équilibre
m = Nombre d’équilibres chimiques
r = Nombre de relations entre les concentrationmsies par I'expérimentateur

Exemple :
Quel est le nombre de constituants indépendanystérse suivant?

S

CaCQ = CaO +£0

lcin=3;m=1letr=0 ==>C=2

Cela signifie que pour établir un équilibre quelgoe, il suffit d’'utiliser a I'état
initial deux constituants:

(CaCQ(s), CQ) ou (CaC@(s), CaO(s)) ou (CaO(s), &0)

1) Variance d’'un systéeme — Regles des phases

On appelle variance d’'un systeme d’'une espece dente&nombre de facteurs
d’équilibre, que I'on peut faire varier d’'une manre arbitraire sans que le
systeme change d’espéce

Le systéme change d’espéce lorsque I'un de ses$itcamgs disparait, par
exemple si nous considérons I'équilibre:

CaCQ = = CaO +£0

Si par un moyen quelconque on élimine le,@@mée on ne peut plus parler de
systeme en équilibre, puisque ce dernier est rompu.

La variance est donnée par la regle des phases.

Regle des phases :

V=C+p-o&
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C = Nombre de constituants indépendants
p = Nombre de facteurs physique P et/ou T
® = Nombre de phases du systeme

La regle des phases permet donc de calculer le modebfacteurs qui gere I'état
d’équilibre d’'un systeme, et indirectement ellerpetr de connaitre le hombre
d’équations qui determine son état d’équilibre.

Exemple :

Considérons le systeme en phase gazeuse:
N,O, = = 2NO
C=2-1=1

V=1+2-1=2

Le systeme est bivariant ce qui signifie que :
a) On peut faire varier deux facteurs de I'équilibrens qu’il change
d’espece.
b) Si on fixe, par exemple, P et T, I'état de I'equié est completement
determiné, en effet :
nd2 + Py2os= P

(Pno2)”

Paaoy — <P = 1(T)
Puisque P et T sont connues, Kp ne dépendant qleetdenpérature T est
alors connue. La résolution de ce systeme nous eddes différentes
pressions partielles. Donc I'état du systeme auildare est completement
déeterminé.

Autre exemple :

2H]I = Ho + P
Calculons la variance de ce systeme
C=3-1=2
p = 1 car P n’est pas un facteur de I'équilibxe=(0)
V=2+1-1=2

v = 2. Le systeme est bivariant, pour déterminecsaposition a I'équilibre
il faut fixer arbitrairement T, et chercher uneat&n entre les concentrations
(ou les pressions partielles) de deux constitupatsexemple. (Ici on ne fixe
pas la pression car ce n’est pas un facteur dailiég).

Remarque : S'il s’agit de I'équilibre de dissomatide HI, la variance de ce
systéme devient: V = 1 car dans ces conditiong)ombre de relations
devient égale a deux : en plus de I'équilibre chumiil y a une relation entre
les pressions partielles (ou les concentrations):

Rio =P, <==>[H]=]l]
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Dans ce cas, si on connait T, I'état du systemeamsplétement déterminé a
I'équilibre.

V) Diagramme d’état d’'un corps pur
1) Variables d’état d’un corps pur

Les variables d’état qui définissent I'état d’'umppur sont la température et la
pression. Ainsi I'eau est liquide sous la pres$tonlatm si la température est
comprise entre 273 entre 373 °K, elle est gazsuisetempérature est
supérieure a 373°K.

2) Diagramme d’état d’'un corps pur

Le diagramme d’état d’un corps pur permet de cdars#état de celui-ci, sous
différentes pressions et aux différentes tempégeatul est obtenu de la maniére
suivante :
On chauffe, sous différentes pressions, un échamtiu corps étudié, de I'état
solide jusqu’a une température T supérieure arspérature d’ébullition.
Pour chaque pression Pi on note la températuresienf commencante (Jiet
la température d’ébullition commencante ([i Les points de coordonnées
correspondants, Mili; , Pi) et  MiyTie, , Pi) sont reportés dans un repere
orthogonal P = f(T):

P

Pi

Diagramme d’état d’un corps pur
Le plan est donc divisé en trois zones
* L’état solide
* L'état liquide
* L’état gazeux
En Miy, il y a coexistence de I'état solide et de I'éfgaizeux. On assiste a
I'équilibre S =— L
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V=1+2-2 =1.

Le systéme est monovariant. Ce qui signifie queaute la branche décrite par
Mis, si on fait varier la pression P, la tempérafliiest imposée par le systeme
et inversement.

En Miy, il y a coexistence de I'état liquide et de ltégazeux. Ces deux états
sont en équilibre :
L —— G
4_

La variance du systeme est :

V=1+2-2=1

Ce qui signifie que sur toute la branche décriteMiay,, si on fait varier la
pression la température est imposée par le systeémeersement.

Au point My, la phase solide est en équilibre avec la phaseugaz

S —/—/———— G

La variance est égale a :

V=1+2-2=1

Comme précédemment le systeme étant monovariarigge la branche
décrite paMi g, Si on fait varier la pression la température egtagge par le
systeme et inversement.

Au point triple Mype il y a trois phases en équilibre :

La variance du systemeestV=1 +2 -3 =0
Le systeme est invariant, ces trois états ne pe@xaster que sous la pression
P = Ripe €t qu’a la température_TTyipe.

I\V) Exercices d’application
Equilibre homogéne

On introduit une mole de HI gazeux a3473 K dans un volume de 1 litre
initialement vide dans lequel il s’établit la r@antsuivante:

_1
2 HI (g) «—70— H(g) + 12 (9)
1) Calculer la variance de ce systéme et donner s#isajion

2) Lorsque I'équilibre est atteint, le nombre de nudeH| est de 0,5.
Calculer Kp.
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3) A La température d’eéquilibre,E 898 K, le nombre de mole de Hi
devient 0,2 mole. Quel est sans faire de calcigetes endothermique de

la réaction. Justifier votre réponse.
4) Calculer la variation d’enthalpisH°, de la réaction supposée constante

dans [lintervalle [T-T,].

Equilibre hétérogéene
On considere I'équilibre suivant :

CaO (s) +CQ (g) ———— CaCgXs)

1- Quelle est la variance du systeme et sa signifioaii
2- Soient les températures et les pressions d’équsibirantes :
(T, = 944K, R =0,0178 atm) et (J= 984K, B = 0.043 atm)
Calculer la chaleur de la réaction, supposéstante dans l'intervalle de
température [{, T,], dans le sens 1.
3- Le sens exothermique de la réaction est-il préi@sians faire de calcul ?
Justifier votre réponse.
4- Indiquer, s’il y a lieu, le sens de déplacemenitébpiilibre dans les cas
suivants :
a- Addition d’'une petite quantité de CaO (s) a V etohstants ?
b- Addition de CQ (g) a P et T constantes ?
c- Addition de CQ (g) a V et T constants ?
d- Addition de N (gaz inerte) a P et T constantes ? Justifier vos ré
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