CHAPITRE VII : Energie et enthalpie libres — Critéres d’évolution d’un
systeme
I/ Introduction

Nous avons vu que l'entropie nous permettait de prédire la nature d'une transformation a

travers le second principe. Selon le signe de la variation d'entropie de Il'univers (systéme
étudié + milieu extérieur), on en déduit si la transformation est impossible (AS’ < 0),
réversible (AS" = 0) ou irréversible (AS’ = (). Cependant, la variation d'entropie du
milieu extérieur (et donc de I'univers) est souvent difficilement accessible. Nous allons
chercher certaines fonctions d'état dont la variation nous renseignera sur la nature de la

transformation, mais qui ne nécessitera aucune information sur le milieu extérieur.
11/ Energie et enthalpie libres
¢ Cas des transformations a V et T constantes
Pour une transformation irréversible a V' et T constantes le second principe permet déctire : DU < TDS ou DU - TDS < 0 ou encore du - TdS <0

Cette derniére expression est la différentielle d'une nouvelle fonction d'état (U-TS), pour une température constante, appelée énergie libre et symbolisée par F :

ST

Pour qu'une transformation a volume et température constantes survienne spontanément, il est nécessaire que la variation d'énergie libre qui lui est associée soit négative.

Considérons une transformation irréversible effectuée a la température 1 'et a volume

constant.

i\nsgygt = Se'ch + Snréée-

Seréée - 0 nécessairement, alors que AS, ., ou S;., peuvent avoir n'importe quel signe.

La seconde étape consiste a calculer S;.,. On sait :

fin
Séch:/ 65¢ch 2/ ’Q -
début Tich

Le derniére étape consiste a4 déterminer S, ... L’entropie créée ne peut pas étre calculée
directement maizs simplement déduite des deux premiéres étapes avec

Scrée'e = Ag - Se'ch-

Deux cas se présentent alors : soit S.,.;:. est nul et on peut conclure que I'évolution est
réversible, soit 5., ;:. est strictement positive, et on en conclue que 'évolution est rréversible.
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AU,

L))

Dol S, eee = ASS}m _

Multiplions par —T" :
—T.Seeee = —TASgyst + AUgyse < 0

On définit ainsi la fonction énergie libre -

F=U-T§8

Pour une transformation effectuée a J” et |/ constants, on obtient :
(AFuyst) 1y = AUsyst — TASgyst = —T.Sgreee <0
Sila transformation est réversible, Sgyase = 0 €t (AFye) 1 = 0

En revanche, si la transformation est irréversible, Syeee > 0 et done (AFyse) 7, < 0

La transformation réelle a 7" et |/ constants ne peut s'effectuer qu'avec une diminution de I'énergie libre du systéme.

La fonction de Helmholtz ou énergie libre d’expression F= U-TS représente le travail
minimum que présente un systéme. Les systemes tendent naturellement vers des états ou F est
minimum.

¢ (Cas des transformations a p et T constantes
Pour une transformation réversible & p et T constantes on a vu d'aprés le second princpe que : DQpey = TDS

On en déduit DH < TDS ou DH - TDS = 0 ou encore dH - TdS < 0

Cette derniére expression est la différentielle d'une nouvelle fonction d'état (H-TS), pour une température constante, appelée enthalpie libre et symbolisée par G :

[ G=H-TS [1] |

Pour qu'une transformation a pression et tempeérature constantes survienne spontanément, il est nécessaire que la variation d'enthalpie libre qui lui est associee soit négative.

L'utilisation du deuxieme principe se fait essentiellement a l'aide d'une nouvelle fonction :
I'enthalpie libre. Son emploi est particulierement commode pour les transformations

isothermes isobares (T et p constants), ce qui est trés souvent le cas des réactions chimiques.
ASqyt = AScrece + ASey
AScrece = ASsyt - ASext
-TAScreee =-TASgyt +T ASey
-TAScreee =-TASsy: +T Qp/T
-TAScreee = -TAS,: + Qp(=AH)
AG = AH-TAS,
A P et T constantes, le sens de I’évolution spontanée est le sens qui correspond & une

diminution de I’enthalpie libre AG< 0.
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0 Q = 0 Ql':\' == dG = 0
s1 0Q < 0Qu , dG < 0, le processus est irréversible
5Q > 3Q,.. . dG > 0. le processus est réversible
Exemples :

1) ’ozone se forme dans les hautes couches de 1’atmosphére terrestre a partir de 1’oxygeéne
sous I’action du rayonnement ultraviolet :

312 Oz(g) =0 AG

+
3(9)
a pression atmosphérique et 298°K, c’est a dire dans les conditions standard, on trouve :

AG®, =+ 164 kJ/mol

Cela signifie que la réaction de formation de 1’ozone n’est pas spontanée et qu’elle nécessite
de I’énergie venant de I’extérieur : le rayonnement ultraviolet
2) I’eau se forme a partir d’hydrogéne et d’oxygeéne gazeux selon :

1
72 O2(9) * HZ(Q) = HZO @ tAG

dans les conditions standard on trouve : AG®, = - 229 kJ/mol, ce qui signifie que cette
réaction peut se produire spontanément sans apport d’énergie de 1’extérieur et en fournissant
une importante quantité d’énergie; en réalité sa vitesse est infiniment lente dans les conditions
standard et apparemment rien ne se passe : il s’agit d’un faux équilibre.
L’expression : AG = AH - T.AS montre que, a haute température 1’entropie décide du sens de
I’évolution du systéme alors qu’a basse température c’est I’enthalpie qui I’emporte.
Considérons la réaction chimique suivante :

SOCI2(9)+ HZO(I) = SOZ(Q)+ 2 HCI(g)

La variation d’enthalpie libre standard est donnée par :

AG° = AH° - 298.AS° = - 49,9 kJ/mol.

La spontanéité de cette réaction, de la gauche vers la droite, réside essentiellement dans le fait
qu’il se forme une grande quantité de gaz et que par conséquent le désordre moléculaire

s’accroit (augmentation de I’entropie).

V.2. Enthalpie libre standard de formation.
L'enthalpie libre standard de formation d'un composé est definie comme étant la variation

d'enthalpie libre accompagnant la réaction de formation de ce composé a partir de ses
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éléments, les produits et les réactifs étant pris dans I'état standard (1 atm et 298 K),
physiquement séparés. Pour n’importe quelle réaction, on a:
Réactifs «» produits (aA +bB== cC +Dd)
et AGr = XGrrr()-EGtrea() [ A Gr = ¢GfC +dGiD-(aGfA+bGB)] ;

On peut écrire, d'aprés la définition de I'enthalpie libre :

AG=AH-TAS
D'apres cette définition, I'enthalpie libre standard de formation des éléments pris sous leur
forme la plus stable est nulle.
Exemple :
L'enthalpie libre standard de formation de I'eau liquide correspond a la variation d'enthalpie

libre standard de la réaction :
Hag +1 02— H:1AG (H201)

Les tables de données thermodynamiques donnent :
AHH201 =—286kJ.mol ™ SolH,0, =70T K 1nol
So(Hyg =130 K mol ™ Sof Oz <2051 K ol ™
On en déduit selon la loi de HESS :

ﬂGf‘Hg Dl FM{"H:D] '_TI:&‘HID]_ '—Sn‘Hzg '—%Sniozg ']= -237.6 kJ.llfllle_l

AG 't d’un composé est une mesure de sa stabilité par rappoert aux corps simples

* Si AG1 <0, & T donnée, les corps simples forment spontanément le composé & cette
température

Exemple : N, + 3H; — 2 NHj3 AG°f(NH3) =-16,5 kJ/mol

*Si AG s> 0, c’est la réaction inverse, c'est-a-dire la décomposition du composé qui est
instantanée.

Exemple : H, + I, — 2H]I AG’s(HI) = + 1, 69 kd/mol
Il est inutile d’essayer de préparer HI a partir de H; et de I, a cette température dans les
conditions standard. Mais pour la réaction inverse : 2HI —H, + I, AG ¢ HI) = - 1, 69 kd/mol,

la réaction est spontanée.
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Cas ou on la température de la réaction est différente a la température des données de la réaction :
exemple réaction est a 400 K | les données sont a 298 K. :LAGr(400) = AH,g00) T 400 AS 400) ‘

400 400
. o dT
AGT 4ouxc) = AH, 05+ J > vt * CpdT —400[(AS g5 )+ j Yvi*C, 7]
20§ 208

V.3. Enthalpie libre standard de réaction
L’enthalpie libre standard de réaction AG, est définie par :
AG =AH,-TAS,
Mais il existe un moyen plus simple de trouver AG, , pour de nombreuses réactions.

L'enthalpie libre étant fonction d'état il est aisé de calculer sa variation standard liée a une

réaction chimique :

z"pmﬂuih Pr odwts —}Zumﬂéﬂfﬁf sH o

Fal 9 =Zﬂmmﬂ'[};mm _zuréirﬁiiﬂ‘gmn' clif s
Le critere AGo<0 signifie que, lorsque tous les produits et réactifs sont a 1'état standard,
la reaction tend a se produire spontanément de gauche a droite. Cela ne veut pas dire
gu'elle est totale car, au fur et a mesure de son évolution, les conditions se modifient et

ne correspondent plus a I'état standard.

Exemple :

Déterminer & 25 °C le sens de la réaction suivante : CaC036>C02+Ca0 3 partir des données
suivantes :

Composé COx) CaOs) CaCOs
. AG f(kJ.mol™) -395 -604 -1129
Steel TK T mol 1} 214 40 93
AH t(kJ.mol™?)  -393,51 -635,09 -1206,9

Il faut calculer la variation d'enthalpie libre standard de la réaction :
AG =AG e, o FAG (e 0. A0 fiac 0. T130kT

Cette valeur étant positive, la réaction ne peut évoluer que de la droite vers la gauche. On
ne verra jamais dans la condition standard du calcaire se transformer en chaux vive avec
dégagement de gaz carbonique sinon toutes les carrieres de calcaire et de marbre
disparaitraient !
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La condition AGo<0 est une condition de spontanéité nécessaire mais non suffisante. En effet,
une réaction thermodynamiquement possible peut étre infiniment lente.

Une réaction pour laquelle AGo<0 est dite exergonique ; elle est endergonique dans le cas
contraire.

111/ Les équilibres chimiques
Etat d’équilibre

Plusieurs réactions ne sont pas completes. Pour certaines, les réactifs se transforment en
produits mais, apres un certain temps, les produits commencent a réagir ensemble pour
redonner les réactifs de départ. Ces réactions sont dites réactions réversibles.

Pour celles-ci, on observe que les concentrations des réactifs et des produits
deviennent constantes apres un certain temps. On dit alors que I'équilibre est atteint.

Pour la réaction suivante:

H20 (g) + CO (g) © H2(g) + CO2(g)

I’équilibre est atteint lorsque les concentrations des réactifs et des produits sont
constantes .Un équilibre chimique est dynamique. A I’équilibre, les vitesses directe et
indirecte sont égales mais non nulles.

Pour une réaction génerale :

aA + bB < cC + dD

Ke = [ai]™ avec II est I'opérateur produit.
K¢ = [CT"[DI/[AT".[B]”

K¢ est constant pour une réaction donnée et une température donnée.

Les [ ] indiquent une concentration en mol/L.

Les exposants pour chaque substance sont les coefficients steechiométriques.

Selon les coefficients stoechiométriques ou exposants, K peut avoir des unités. Dans les tables
de constante d’équilibre ("Handbook") on ne donne pas les unités. Certains volumes

utilisent K, comme constante d’équilibre. L'indice "c" référe a une concentration en mol/L.
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Enthalpie libre et la constante d’équilibre

Soit une réaction chimique de la forme :

aA+ bB = c¢C + dD

AG =0, le systéme est en équilibre
AG <0, le systéme évolue dans le sens direct (vers les produits, les corps C
et D). la reaction est dite 4 ce moment-1a spontanée
AG > 0, le systeme évolue dans le sens mnverse (vers les réactifs, les corps A
et B)
la variation de AG suit la relation de Hess pour une tempeérature constante et
donc le potentiel thermodynamique des différents composants donné par
["expression ci-dessous conduit & :
G;= G;” + nRTlnP;
AG=(cG,* + cRTInP+ dG; *+ dRTInP; ) - (aG,’ +aRTInP,+ bGy, "+bRTInP, )
AG=1[(cG."+dG;")- (aG," + bGy° )] - [ (cRTInP+ dRTInP; ) - (aRTInP,
+ bRTInP, )]
AG=AG’-RT[(clnP+ dlnPy)—(alnP, +b lnPy )]

cnd
AG = AG'+ RTIn"C'2
A*B
Soit
AG = AG’ + RTInK
Ou
. BB

= ;L e
P Pj PB , la constante d’équilibre

A T’équilibre, AG = 0 et par conséquent.

AG’=—-RTInK

Exemple
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N:.O.(g) < 2INO:(g)
Pour évaluer la valeur de K, on ecrit d'abord 1" expression d’equilibre :

K = [NOJ
[N204]

on utilise ensuite les concentrations 1’ équilibre (voir tableau ci-dessous) :

K = [0,0547] = 4,65x10°

[0.643]
Concentrations initiales Concentrations a I’équilibre
[NOJ, [N.OJy NOY L, [NOJ, NGl [NOJF
[N.O] [N.O.]
0,000 0.670 00347 0.643 0.0851 4.65x 107
0,200 0,000 0.0204 0,0898 0,227 463x 107
0.0300 0,500 0.0475 0.491 0.0967 460x 107

Relation entre la constante d’équilibre Kc et Kp, Kx, Kn et degré de
dissociation

* Relation entre Kpet Kc

La constante d’équilibre d’une réaction chimique en fonction des pressions des
différents composants donnée par la relation,

c pd
_ Fe Py
P a pb
Py Py
La pression du constituant peut étre exprimé en terme de pression partielle et
qui est traduite par 1’équation des gaz parfaits en I’expression.

K

P:P_;RT . P =c¢ RT (0n/V est une concentration)
Alors,
c _d
c.-.C
- _ cvYD An
AP ~ a b (RT) avec An = c+d-a-b

€4€p

K, = K (RT)Y

p
 Relation entre Kp et Kx
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X est la fraction molaire du constituant i dans le mélange réactionnel.

D’apres la loi de dalton -\}:% ou P est la pression totale.

BV
=——
RT
PV

H=—-
RT
Le rapport de ny/n est égal a Py/P et donc a x;.
Pi =X P
Alors,
e _.d
K — :‘C‘TD PM

P a_b
X Xg

K, = K. PY

P

* Relation entre Kp et Kn
n est le nombre de moles et par suite, Pi= (ni/V) RT

en remplacant I’expression de la pression partielle de chaque constituant dans
celle de Kp, on par une relation le rapport du nombre de mole (K,) et celu
des pressions partielles K,

c_d
n~n
- c''D An yr—-An
K, = "2 (RD)™V
nohg

K, = K,(RT)™V™

p

* Relation entre Kp et degré de dissociation a
Soit la réaction de formation du dioxyde d’azote
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N0, (2 5 2NO, (g)

At=0 lmole 0 mole
At=téq (1-o)mole 20 mole

La constante d’équilibre exprimeée par la relation,

c nd
_ B c h D
P a pb
P 4 P B
Qui peut étre donnée en fonction du degré de dissociation o représentant la
fraction du nombre de molécules dissociées.
La fraction molaire x;= n;/n est le rapport entre le nombre de molécules du

constituant 1 par rapport au nombre total de molécules présentes a 1’équilibre
(n=1- 0+ 20 = 1+0).

e

Alors,
.l — 2c et X = -
2ax -
p2 )* P?
=> g, = ~do2 _ l+a avec (P; = X; P)
Prra04 —l_aP
1+

()’ P
P (+a)l-a)

2
o dox Pj
g (1-a7)

Pour un K, de 0.14 et une pression donnée on détermine o.

Constante d’equilibre et quotient reactionnel
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Le quotient de réaction permet de caractériser I'état d'avancement d'une réaction,
et ainsi de prévoir son évolution. C'est la valeur prise par I'expression de la
constante d'équilibre lorsque le systéme réactionnel est hors équilibre.

Qr =1 (ai)™
en fait, la formule est quasiment identique a celle de la constante d'équilibre,
mais ici les activités sont prises au moment ou la réaction n'est pas terminée et
non pas a I'équilibre.
Pour prévoir le sens d'évolution du systeme, on compare constante d'équilibre et
quotient de réaction de la réaction étudiée ; le systeme devant évoluer
vers QR = K(T) :

e si QR =K(T), le systeme est a I'equilibre ;

e si QR <K(T), le systeme va evoluer dans le sens qui fait augmenter la
valeur de la fonction des concentrations (ou encore dans le sens qui fait
diminuer les quantités des réactifs et augmenter les quantités des produits)
pour atteindre K, c'est-a-dire la réaction spontanée est celle qui évolue
dans le sens direct ;

e siQR>K(T), le systtme va évoluer dans le sens qui fait diminuer la
valeur de la fonction des concentrations (ou encore dans le sens qui fait
augmenter les quantités des réactifs et diminuer les quantités des produits)
pour atteindre K, c'est-a-dire la réaction spontanée est celle qui évolue
dans le sens inverse.

Influence de la température sur les constantes d’équilibre : relation de

VANT’HOFF
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Pom‘_chaque température, la réaction chimique possede un état d’équalibre :
A la température T; on a un équilibre défini par K;
A la température T, on a un équilibre défini par K,

AG’°=—- RTInK
AG°= AH® — TAS®

0 0
Ik = AH" + TAS
- RT
LHK:ﬂ-i-g
RT R

S1 le systéme est pris a deux températures différentes on aura bien entendu deux
états d’équulibres définis respectueusement par Ket K,

0 0
ILnK, = AH + As
RT, R
—AH" AS?
LnkK, = +
- RT, R

Par une simple opération de soustraction entre les deux équations terme a terme
on aboutit a, une expression qui lie la constante d’équilibre a la température.

K, —-AH"| 1 1
Ln—= —
K, R I, T,

ou
J AH®
E(ln K)P - RT? > relation de Vant Hoft

Iv-Lois de déplacement de I’équilibre
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@ | Principe de Le Chatelier

Si on impose une modification (concentration, température, pression) a un systéme chimique en équilibre, le systéme évolue vers un nouvel état
d'équilibre de maniére a contrecarrer la modification introduite.

Si on chauffe un mélange dont la réaction directe est exothermique, le systéme en trop grande quantité de chaleur I'évacuera en réalisant une
réaction endothermique, soit la réaction inverse.

J /- Dijférentes mogifications T Ei T e e e e

Principe de Lechatelier : Pour un équilibre donné, toute modification de I'un
des facteurs de [’équilibre le conduit vers un nouvel équilibre en s opposant
a la variation du parametre modifié.

a) influence de la pression
L’augmentation de la pression sur un systéme en équilibre conduit cet
équilibre vers le sens de la diminution du nombre de moles.

Exemples :
N,+3H, » 2NH; (An=2-4=-2)
\—Y’_) \ﬂ_‘)
Gauche (4 moles) Droite (2 moles)

Sens de I'évolution de la réaction (si Px)

Ca CO; — » Ca0 + CO; (An=2-1=1)
Gauche (1 moles) Droite (2 moles)
_ Sens de ’évolution de la réaction (si Px)
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@ Influence de la pression (uniquement sl des composés gazeux sont présents dans la réaction)<

)
COrey & COy
, soit le cas d'une bouteille d'eau gazeuse.

Sion ouvre la bouteille, la pression diminue <=> le systéme tendra a augmenter la pression, c'est-a-dire: augmenter le nombre de
molécules gazeuses, soit effectuer la réaction directe.

IRV <:>v

2maoles de ga
autotal 3moles de ga

principe de
g Le Chatelier
Sij‘augmente le volume du systeme fermé

Alors, la pression dans |2 systéme va diminuer. Or, la pression totale
doitrester constante selonle principe de Le Chatelier.

Le systeme réagit enfavorisant la réaction qui produit le plus de
molesgazeuses pour conserver laméme pression. (PY =nRT)

0y =

2moles de gar
L Misei autotal 3moles de ga
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b) mnfluence de la température

la modification de ce parametre entraine I’équilibre vers un nouvel état
d’équulibre en maintenant la pression constante. Le sens est détermine par la
relation de Van’t Hoff.

J AH"®
P (ln K) P — 2
oT RT~
0
InK, = “RT +Cre 3 la température T,
1
0
InkK,=- + Cte .
2 , 4 la température T
RT, : P 2

* Pour une réaction exothermique, AH<0, I’augmentation de T déplace
I’équilibre dans le sens mnverse (sens ou AH est positive).

* Pour une réaction endothermique. AH>0, I’augmentation de T déplace
I’équilibre dans le sens directe.

Le deplacement se fait donc toujours vers le sens d’une variation de AH
positive.

Exemple :
N2(g) + O,(g2) = 2NO(g) AH>0  (AH >+ 43,5 keal)
KIOUO = 4,1-1[}_4 K:;[m = 3610_4

¢) action dun constituant inactif

_lcrlor
c [A]a [B]b (Av = c+d-a-b)

r

Av >0. sens direct

A J

Av <0, sens mverse

A
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@ Influence de la température (chaleur / apport ou retrait d'énergie)

=)

{

PbSO,,+ 21,

e E 30,

4 (aq) AH<0

ot

AH<0

= réaction exothermique dans le sens direct et endothermique dans le sens inverse.
Si on chauffe le systeme <=> le systéme tend a diminuer la température, le systéme fera la réaction inverse (endothermique), K. devient

plus petit.

\
Réadionexcthemique @+ ) s——> y ¢ “V \JJV
/ V\k

Chaleur
(énergie)

principe de
Le Chatelier
Sij'apporte de la chaleur (énergie) au systeme fermé
Alors, le systéme va réagir de fagon amaintenir I'énergie a son niveau

initial en favorisant la consommation de I'excés énergétique fourni en
favorisant la réaction endothermique

: \
-
V

e ‘:v+‘\e‘¥\/’

Chaleur
(énergiel
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@
PbSO4(S)+ 2L () ?@ PbIz(s) it S04 ! (ay) +T

1. réaction directe | 2. réaction inverse

Si on augmente la concentration en " <=> le systéme diminue la concentration en | en faisant la réaction directe : K. devient plus grand.

Py =
et SON FeSCN

lons

spectateurs
lons
spectateurs

principe de
Le Chatelier
Sij'ajoute : ‘ Le systeme réagit enfavorisant |a réaction de formation de
i FeSCl (afin de maintenir sa concentration constante)

-V 8

Fe? SCN FeSCN

Sij'ajoute : i Le systeme réagit enfavorisant la réaction de formation de
Fascy FEetsoN

V=
L. iseur Fe¥ SCN- FeSCN




