Cour 5 : la thermodynamigue

Introduction :

La thermodynamique chimique est une partie de la chimie qui s’intéresse a 1’étude
des échanges d’énergie qui accompagnement les changements d’état et les
réactions chimiques, elle permet d’évaluer I’énergic échangée et prévoir

I’évolution des systemes étudiés.

Elle est basée sur 1’étude des propriétés macroscopiques de la matiere telle que la

pression, la température, le volume ... etc.

La thermodynamique repose sur deux notions, 1’énergie et 1’entropie introduites a

’aide des principes qui sont des affirmations déduites de 1’expérience.

Le premier principe : étudie les transferts d’énergie, sous forme de chaleur (Q) et

de travail (W) entre le systeme étudié et le milieu extérieur.
Le deuxieme principe : prévoit le sens de 1’évolution des processus chimique

Le troisieme principe I’entropic des éléments et des composeés purs a 1’état de

cristaux parfaits est nul a zéro absolu (O°K)
I. Définition
1. Systéme : on appelle systéme une partie de I’espace soumise a des études

théoriques ou expérimentales .

Paroi >

System

Milieu extérieur



La paroi peut étre réelle (perméable, semi perméable ou imperméable)

comme elle peut étre fictive .
Un systéme peut étre :

Ouvert : lorsqu’il échange avec le milieu extérieur de I’énergie et de la

matiére.
Fermé : lorsqu’il échange avec le milieu extérieur de I’énergie.

Isolé : lorsqu’il échange avec le milieu extérieur ni de 1’énergic ni de la

matiere.

. Grandeur d’état : c’est une grandeur physique directement mesurable ou
pas et decrivant le systéme.

Etat d’un systéme : représente 1’ensemble des valeurs des grandeurs d’état
d’un systéme a un moment donne.

Grandeurs intensive : ¢’est une grandeur ne dependant pas de la quantité de
la matiére.

Exemple : pression, température, composition chimique.

Grandeurs extensive : c’est une grandeur qui dépendant pas de la quantité
de la matiére.

Exemple : nombre de mole, masse, volume.

. Fonction d’état : le nombre de grandeurs qui caractérisent un systeme est
géneralement assez grand, il n’est pas nécessaire de les déterminer tous car
elles sont liees.

Par exemple 1’équation fondamentale des gaz parfais PV = nRT correspond
a une fonction d’état de n moles.

Pour definir 1’état de n moles de gaz parfait il suffit de connaitre deux

grandeurs parmi les trois (P,V,T) et déduire le troisieme



4. Propriétés mathématiques des fonctions d’état :
*Lors d’une transformation infiniment petite la variation d’une fonction
d’état est une differentielle totale exacte.

Si f(x,y) représente une fonction d’état .

dF dF
dF = (&)y dx+ (d—y)x dy = Adx +Bdy
exemple : I’enthalpie libre G(P,T) est une fonction d’état et dG =VVdP — SdT
*La valeur de I’intégrale dépond uniquement de I’état initial et de 1’état
final.

etat 2
J dF(x,y) = F(x2,y2) — F(x1,y1)
e

tat1

etat 2

*Lorsque le systeme étudié décrit un cycle fetat L dFxy) =0

5. Latransformation :
Une transformation est le passage d’un systeme d’un état 1 appelé état initial
a un état 2 appelé état final.
- Transformation isochore : c’est une transformation qui s’effectue a
volume constant.
- Transformation isobare : c’est une transformation qui s’effectue a
pression constante.
- Transformation isotherme : c’est une transformation qui s’effectue a
température constante.
6. Etat d’équilibre :
Un systéme est dit en équilibre thermodynamique lorsque les variables d’état
qui le caractérise sont les mémes en tout point du systeme et restent fixes au
cour du temps .
Réversibilité thermodynamique :
Une transformation est inversible si elle peut étre réalisée dans les deux
sens.

Exemple



a. Le chauffage d’un corps et son refroidissement.
b. La compression d’un gaz et sa décompression.

-  Transformation réversible

C’est une transformation au cour de laquelle le systéme passe d’un état
d’équilibre a un autre état d’équilibre par I’intermédiaire d’une succession

d’états d’équilibres.

- Transformation irréversible
C’est une transformation brusque, non controlee (spontanée, naturelle).
Echanges d’énergie : Chaleur, travail :
L’énergie peut se manifester sous plusieurs formes :
Mécanique, calorifique, nucléaire, rayonnante...etc.
Notre etude fait intervenue que 1’énergic calorifique (Q) et I’énergic
mécanique (W).
Unités de I’énergie
W : quantité de travail (énergie mécanique)
Q : quantité de chaleur (énergie calorifique)
Dans le system MKSA (SI) I’énergie s’exprime en joule (J).
Dans le system CGS 1’énergie s’exprime en erg.
L’énergie peut aussi s’exprimer en calorie (cal)(1 cal= 4.18J ,1J=107erg)
Convention de signe
Si le system recoit de 1’énergie, elle est prise positive (+).
Si le system dégage de I’énergie, elle est prise négative (-).
1. Notion de travail W :
Energie produite par le déplacement d’un objet soumis a une force :

Travail = force x distance  priston

Cylilndre X
Systeme —— > pint I_<\ Pext
—_—
chimique
‘ dl
“«—>

—




Le piston de surface S, se déplace sur une distance dl sous I’action de la

force F (Force = Pression x surface). Alors le travail échangé est :

|BW|= |F.dl| = |Pext.S.dl| = |Pext.dV|

- Si le systéme gagne ou regoit de 1’énergie mécanique (force des pressions
extérieures)< dv diminue : W ~7=>8W > 0 < W = -Pey; . dv

- Si le systeme perd ou cede de I’énergic mécanique (force des pressions

intérieures) < dv augmente : W \( =>8W <0 & §W = -Peyx: . dv

Finalement le travail d’une transformation finie passant d’un état 1 a un état 2 est

p . . 2
donné par la relation suivante : W = f:l — Pext. dv

*Travail d’une transformation réversible :

Si le systeme passe lentement d’un état d’équilibre a un autre état d’équilibre par
I’intermédiaire d’une succession d’états d’équilibres, la transformation est
réversible. On aura alors en tout point du systeme la pression interieure du gaz qui

est égale a la pression extérieure :  Pint = Pext
Pour un gaz supposé parfait on a : PV = nRT => Pint V = nRT => Pint=n g
Wrev = fvz —n X §v = -nRTLn 2

vl \Vs Vi

Wrevl—2 = -nRTLN %

*travail d’une transformation irréversible (spontanée) : par contre si on
déplace le piston brusquement la pression intérieure varie rapidement, elle n’est
pas la méme en tout point du systeme durant cette transformation qui est alors une

transformation irréversible.

Alors : Pint# Pext — Pext = Psina = P2 = constante

Le travail dans ce cas est : Wiyrey = fvz —P2dV = —P2(V2 - V1)

vl



2. Notion de chaleur Q :

*La chaleur Q (énergie calorifique ou thermique), échangée est 1’énergie en

mouvement dont I’écoulement se fait d’un milieu chaud vers un milieu froid.

*La chaleur recue par un systéeme (>0) peut provoquer une variation de sa

température.

Relation de proportionnalité entre la chaleur reguedQ etla variation de

temperateur dT :

Pour 1 moleona: 8Q = fTTlZ CdT

Pour nmoleona: 8Q=n fTTlZ CdT

C : capacité calorifique molaire d’une substance = quantité de chaleur qu’il faut
fournir @ 1 mole d’une substance pour élever sa température de 1 degrée C

s’exprime en J mol? K1

3. Capacités calorifiques molaires a volume constant (Cv) et a pression

constante (Cp).

Dans I’intervalle des températures T1 et T2 et pour une transformation finie

ona.:

a. Chaleur de réaction a volume constant Q = fTT 12 nCvdT

b. Chaleur de reaction a pression constant Q, =fTTlZ nCpdT

Si on considere que Cv et Cp sont constants dans I’intervalle de température :
Qv=nCv (T2-T1) =nCv.AT et Qp =nCp (T2-T1) = nCp. AT

Relation de Mayer

Cas des gaz parfaits monoatomique : Cv=3/2RetCp=52R=>Cp-Cv=R

Cas des gaz parfaits diatomique : Cv=5/2 RetCp=72R=>Cp-Cv=R



Gaz parfait :

Un gaz parfait obéit aux lois suivantes :

1.

Loi de Boyle-Mariotte :
A une température donnée, pour une masse donne le produit de la
pression et du volume est constant.
P.V = constante
Loi de Charles :

A pression constante, le volume d’un gaz est proportionnel a la

température absolue.
V =constante x T
Loi de Cay-Lussac :

A volume constant, la pression d’un gaz est proportionnelle a la

température.

P = constante x T

Loi de joule :

L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépond que de la température.
Equation caractéristique d’un gaz parfait :

Les lois precédentes nous ont permis d’établir le formalisme de

1’équation fondamentale d’un gaz parfait : P.V=nR.T

P : pression

V : volume

T : température absolue
n : nombre de mole

R : constante des gaz parfaits



V.

Proposition d’Avogadro

Une mole de gaz parfait occupe dans les conditions normales de
température et de pression (P = 1 atm, T= 0°C= 273,15°k) un volume de
2241

PV =nR.T - R =2
nT

_ 1x224

=——" ~0.082 l.atm K'mol*
1x273,15

Pourn=1
Et comme :

1,01325.10° x22,4.1073
1.273,15

latm = 1.01325.10° Pa~ 10° Pa »R=

~ 8,314 JK! mol?

Premier principe de la thermodynamique :

Enoncé du premier principe « La variation de I’énergie interne U d’un
systeme fermé évoluant d’un état 1 vers un état 2 est égale a la somme
algébrique des quantités de travail W et de chaleur Q échangés avec le
milieu extérieur ».

La variation de I’énergie interne d’un systéme ne dépend pas du chemin
suivi mais seulement des états initial et final.

1. Expression mathématique du 1°" principe
AU=U2-U1=Q+W

U est une fonction d’état, W et Q ne le sont pas.

Expression différentielle

000w - = (5700 = [0 s [

etat 1

dw

Cas particuliers :

- Transformation fermée :
Si le systéme subit une série de transformations de telle sorte que son état
final soit identique a son état initial (U2 = U1) :
Au=u2-ul=0=>W=-Q



System isolé :

Si le systéme n’échange pas avec le milieu extérieur de I’énergie W= 0 et
Q=0 - AU=Q+W=0

Transformation a volume constant :

Ona: dU=dQ+dwW d’autre part : dW = -Pex dv = O(v=Cct)

Alors : dU=dQ + dW =dQ + 0 =dQ

etat 2 etat 2 _ _
et fetatl dU = fetatl dQ =>Au = Qv

Qv est la quantité de chaleur échange au cour d’une transformation a
volume constant.

Transformation a pression constante :

Ona: du=dQ+dW d’autre part : dW = -Peycdv

etat 2

_ etat 2
Alors: [~

dU = fetatl

dQ+ J-etatzdw

etat1

(dQ + dw) :J-etatz

etat 1
etat 2 etat 2

=Qp+ fetat ; ~Pext AV = Qp =Pext Joiar; 4V
AU =Qp—P (V2 -V1) =Qp—PV2 + PV1
U2-U1=Qp-PV2+PV1- Qp=(U2+PV2) - (Ul-PV1)
On remarque que :
Qp ne dépond que de I’état initial et de 1’état final, c’est une fonction
d’étatetonnote : H=U+PV
Relation entre AH et AU(ou Qp et Qv) :

Soit 1 systéeme évoluant d’un état 1 & un etat 2 .

Etat 1 > Etat 2
(H1, U1) (H2, U2)
H1 = U1l + P1V1 H2 = U2 + P2V2

AH = H2 - H1 = (U2 + P2V2) — (U1 + P1V1)
AH = (U2 - U1) + (P2V2 — P1V1) = Au + PAV ou bien Qp = Qv +PAV



En appliquant la loi des gaz parfaits aux états initial et final du systéeme :

P1V1=nl1RT et P2V2=n2RT
Qp=Qv+AnRT oubien AH = Au+ AnRT
V. Enthalpies d’une réaction: AHr
Nécessite de bien définir 1’état initial et I’état final : - température, quantités
de matités (nombre de moles), état physique (solide, liquide, gaz), pression,
volume...
1. Etat standard : I’état standard d’une substance pur est 1’état de cette

substance a la pression P° = 1 bar.
On définit une enthalpie standard de réaction notée avec I’exposant (°) : AHOr
2. Enthalpie standard de formation : AH®¢, 7 (kJ.mol™)

L’Enthalpie standard de formation : AHf°T d’un corps pur a la température
T est la variation d’enthalpic de la réaction qui accompagne la formation
d’une mole de ce corps pur a partir de corps simples pris dans leur état le

plus stable a la température T.

Exemples :

Hag + % Ogg _AH’t(H0) (lid) | H,0(lig) AHs, 208 = -286 kJ.mol™

H2(g) + Y OZ(g) AH’s (HzO) (g) > HZO(g) AHof, 208 — -242 kJ.I’T'IO|'1

2Cgraphite + 3H2(g) + %2 O2 (g) AH®s (CZHSOHqul C2HsOH(iiqy AHf® 298 = -278 kJ.mol*?

Par convention I’enthalpie standard de formation :AH®% 1 d’un corps pur

simple pris dans son état standard est nulle a toute température.

AH°¢ 7 (corps pur simple) = 0 =>AH% 1(H2, N2, 02.)=0



3. Calcul des enthalpies standard de rection AH°r, () a partir des
enthalpies standard de formation :
Soit la réaction générale suivante :aA+bB — ¢C+Dd
-
Réactifs produits

Ou : a,b,c,d : sont des coefficients steechiométriques de la réaction

Loi de Hess: «[Il’enthalpie d’une réaction est égale a la somme des
enthalpies de formation des produits diminuée de la somme des enthalpies

de formation des réactifs »
AH®r (1) = X AH%¢ (1 (produits) - 3, AH®¢ () (reactifs)
Ou : AH®r(n)=[ dAH®¢(r) (D) + ¢ AH®%t (1) C) J-[b AH®r)(B) + a AH¢1)(A) ]
Exemple :
On considére la réaction, réalisée dans les conditions standards a 298°k, suivante :
C2HsOHgig) + 302(g) —————>2C0x() *+ 3H20qig)
AH®, 595 = [2(-394) + 3(-286)] — [(-278) + 3 (0)]= - 1368 kJ.mol™*

4. Additivité des enthalpies de réaction :
Pour calculer AH®r de : A ﬂ,B
On peut considérer une suite de réactions :
A AH o yAHT g AHTS v

On peut alors construire un cycle :

AH,° ?
f BN
Chemin direct
AH®r 1 AH°r3
v Chemin indirect L
N

v

X AH°r Y



AH°r = AH°,; + AH°,, — AH®,,

Exemple : on cherche a calculer I’enthalpie standard de la réaction :

C (graphite) + 2Ha@ —BHF 208, CHyg

a partir des réactions de combustion de CHag), Hz (gt Cgraphite)

le cycle:

C (graphite) + 2Hz( —AHZL 208 5 CHy
+ + +
O2(g) O2(g) O2(g)

AHocoib(c(g) ZAH}omb(Hz(g)

COzq + 2H20(

AH; 208= AHcombce) ™ 28Heombmz(e)) - AHcomb(cHace))
AH; 595 = [-393 +2 (-286) — (-890)] = - 75Kj.mol*

5. Influence de la tempeérature sur les enthalpies de réaction: (loi de
Kirchhoff)

aA+bB  _AHrmi cC+ dD aTletaP=cte

On cherche a calculer AH; 1,de la méme réaction a la température T2 (T2#£T1), les
autres parametres (pression, états physiques) restant constants.

Construction d’un cycle :

o

AH
aA+bB T cCc+dD ATl

AH®r ¢ AH®r

AH, 1 |
v A

aAtbB — > cC+dD aT2

Ona AH; r; = AH; (1) + AH, 1, - AH, (2)



AH; (1) = [ % (aC, (A) + bC, (B))dT et AH; (2) = [..*(cC, (C) + dC, (D))dT
AH; 11 = [-%(aC, (A) +bCp, (B))AT + AH; 1, - [-7(cCp (C) +dC, (D))dT
AH] 1, = AH] 14 + [2(cCp (€) +dC, (D))T - [.°(aCp(A) + bCp(B))dT
AH} 1, = AH] 14 + [22(cCp (€) +dC, (D))dT - (aCp (A) + bC, (B))dT

AH; 1, = AH; 1, + fTTlZ[Z Cp (produits) — Y, Cp (reactifs)]dT = AH; 1, +
[ ACp dT

Si dans le domaine de température étudié (T1 — T2), les Cp sont constants => on
peut alors écrire :

AH; 1, = AH; 14 + ACp [..* dT ~ loi de Kirchhoff

6. Energie de liaison

L’énergie d’une liaison covalente est I’énergie libérée (donc < Q) au cours de la
formation de cette liaison. Elle correspond a I’enthalpiec de formation d’une telle

liaison a partir de deux atomes supposés isolés (a 1’état gazeux). Elle se

note :AH; 1 dans les conditions standards.
Eas = AH; 1< 0 =>AH; rg_p) = - 432 kl.mol?

L’énergie de liaison de deux atomes a- b dépond de I’environnement de ces

atomes.
L’énergie de liaison dépond de I’indice de liaison.
E(C-C) = -347 kd.mol*? ; E(C=C) = -612 kJ.mol*

Formation de liaison A-B:  A(g) + B(g) —E£22<0 , A-B(q)

Dissociation de la liaison A-B : A- B(g) AMaissu-p>0 | A(g) + B(0)

Eas OU AHgissea—p) = -AHja—p)



VI.

a. Détermination des énergies de liaisons

On cherche a calculer 1’énergie de la liaison OH dans H,O. On donne a 298k

en Kj.mol™: AH; (eau,liq) = - 286; AH® vap (eau) = +44 ; E -1y = -432 ; E(0-0) = -494

2Hg+0 @ —Zeu »  H-O-H
E(H-H) Y5 E(o:o) AH° vap (HZO)

l AH; 298(H20 liq)
HHg+ %0,  ——— H0 g

2 EHy = E () + %2 E(0=0) + AH; 595 (H201i+AH® vap (H20)
- E (o) =% [Ery + %2 Eo0) + AHp  208(m201iq) + AH® vap (H20)]
E (O-H) = AH; = -461 Kj.mol*
b. Calcul d’une enthalpie de réaction a partir des énergies de

liaisons :
H H

: .

H-C=C -H(g) + 2H2(g) —»AHF’Z% H—C—C—H

I

H H
AH;298 = Y E;(produits) - ¥, E,(reactifs)

AH;298 = Ec-C + 6Ec.t— 2En+— 2Ech - Ec=c = Ec ¢ +4Ech— 2En.1—Ec=c
= (-347) + 4(-414) — (-837) -2(-432) = -302 kJ.mol*
Le second principe de la thermodynamique
1. Notion d’entropie S
o |l existe une fonction d’état S appelle « entropie »
e L’entropie S est une fonction d’état extensive qui depend de T et

de P. Elle est exprimée en J.mol*K™*



D’apres le second principe, la variation d’entropie ds, lors d’une
transformation infinitésimale est constitué en général de deux termes :
ds = §Sex + 6Sin
Ou : §Sex - est le terme correspondant aux échanges entre le systéme et
I’extérieur
&Sin- est le terme correspondant a 1’évolution interne du systéeme. Ce
dernier terme ne peut étre que positif dans le cas de transformation
irréversible et nul dans le cas de transformation réversible.
a. Variation d’entropie AS

e Transformation réversible : Au cours d’une transformation réversible

I’entropie du systeme reste constante.

SQreV 6Qrev é‘Qrev

689)( = (SSm - O SOlt dS— + 6Sin _)dS = (1)

e Transformation irréversible : au cours d’une transformation irréversible

I’entropie du systéme augmente.

o)
6Sex — QreV

- 0Sin> 0 soit dS= 8Q171:rev . 8Si—dS ><$Q1rrev (2)

Des relations (1) et (2), il résulte que ‘SQreV > ‘SQ‘"eV ,6Qrev > 6Qirrev , Qre>Qirrev

L’énergie calorifique échangée au cours d’une transformation réversible est plus

grande que celui échangée au cours d’une transformation irréversible.

e Si le systeme évolue de fagon réversible de I’état initial i a 1’état final f :

6Qrev

ASwev=Si-Si= [/

e Si le systéeme évolue de fagon irréversible ou spontanée de 1’état initial i a
I’état final f :

6Qrev

Asirrev>fif

e Systeme isole:

Systeme isole - §Q =0



e transformation réversible— dS = 0 — I’entropie de I’univers reste constante (AS =0)
e transformation irréversible— dS = 0 — I’entropie de I’univers augment (AS > 0)

b. Calcul de la variation d’entropie a pression et a volume constant :

Calcul de la variation d’entropieAS quand n moles d’une substance A de capacite
calorifigue molaire Cp sont chauffées lors d’une transformation réversible a

pression constante de la température T1 a la température T2.

ASr

\ 4

Etat 1 Etat 2

T1 T2

_8Qp(rev) _ ar f _ 2 aTr _ T2
ds=———=nCp—- [/ dS= S-S = ASr=n[ Cp.—=nCpLn—

de la méme fagon, au cours d’une transformation réversible a volume constant on a :
o) ar 2 dT T2
ds =2V - oy L f.de = S¢-S; = ASr=Cvnf  —=nCv Ln=
T T l 1T T1
c. Calcul de la variation d’entropie a temperature constante :

Dans une transformation isotherme réversible la variation d’énergic interne du

systéme est nulle (AU =0) (loi de Joule) alors :

AU = Qrev+W =0 Qrev=-W =-(-nRT.Ln2) =nR T Ln==n.R.T.Ln z—;

- AS =

V) - nRLZ =nR.Ln2
T vl p2
d. Variation d’entropie d’un gaz parfait lors d’un changement de

température et de pression :

nA(g) ———» nA(9)
T1 T2

P1 P2



On peut décomposer cette transformation en deux étapes de telle sorte qu’un seul

parameétre varie a la fois.

nA(Q) A—Sl, nA(Q) A—SZ, nA(Q)
T1,(P1) T2,(P1) T2,(P2)
AS étant une fonction d’état, on a: AST = AS1 +AS2

AS =nCp f2 I inRLZ =nCpLnZ+n RLNEZ
1 T p1l T1 pl

e. Variation d’entropie d’un changement d’état :
Fusion: fus : solide => liquide =>AS rysion = AH Fusion /T Fusion
Sublimation : sub : solide => gaz =>AS suplimation = AH sublimation /T Sublimation
Vaporisation : vap : liquide => gaz =>AS vaporisation = AH vaporisation /T Vaporisation

2. Entropie des corps pris a zéro absolue (O°K) :

a. Enonce de troisieme principe :

A cette températures (T= 0°K) tous les constituants de n’importe quel systeme
sont solides. Dans le cas d’un corps pur il ne lui correspond alors qu’un seul
arrangement ou état microscopique (ordre parfait: (Q=1)) - S= k.Ln Q=0
(équation de Boltzmann) — au zéro absolu I’entropie des corps purs (parfaiment

cristallisés) est nulle.

Le troisieme principe permet d’attribuer une entropie absolue a tout corps pur porté

a la température T. A 1’état standard, 1’entropie molaire absolue est notée S°r

b. Calcul de P’entropie molaire absolue d’un corps donné (ou
entropie molaire standard S°)
A AS°r - A

etat initial etat final

Tinitial = 0°K Teina =T



AS°r = S°final =S initial =S°T(A) =S°0(A) =S°1(A) — 0 = S°1(A)
Dans les conditions standardsa 298°k, 1’entropie absolue des corps purs ne sont pas

nulles .
S° 298°k(02 ,N2,H2 etc...) # 0

c. Calcul de la variation d’entropie d’un corps pur de I’état solide a
0°K a un état gazeux a une température T effectuant de la
maniere suivante :

fusion ébullition
(AO°K ——— > (A Ty ———> (A)Tey, ——AT

Echauffement Echauffement Echauffement
du solide du liquide du gaz
Si la transformation est réversible et a lieu a pression constante, la variation de

I’entropie est dans ce cas :

AS = S°1(A) -S°o(A) =[] ‘SQ(“’V) nfycp s
as=nf;cpr=nf;’ Cp) +A—’}f+nf,f”c:p(l)— e ¥ 1 Jrey CPO)

AH . . AHeb . , ..
AT entropie de fusion ; =—— = entropie d’ébullition
Tf Teb

d. Calcul de la variation d’entropie standard lors d’une réaction
chimique :

L’entropie étant une fonction d’état, la variation d’entropie dans les
conditions standards d’une reaction chimique est égale a la somme des
entropies absolues des produits diminuée de la somme des entropies absolues
des réactifs.

Considérons la réaction : aA +bB —=cC + Dd
Réactifs produits

A la température T et a P = latm

ASI’O(T) = Z SOT(produits) - Z SOT(reactifs)



ASr°m = [¢S°r (C)+ dS°r (D)] — [aS°1(A) + bS°+(B)]
ASr°mm s’exprime en J.molt.K*

e. Calcul de AS°r a différentes température : par analogie a la loi de
Kirchhoff du premier principe ona:

0r _ Aco T2 dT
AS°rr, = AS°rmp +ACp le ?
ACp=X Cp(produits) -2 Cp(reactifs)
3. Fonction enthalpie libre G
a. Définition
La condition d’entropie maximale est un critére convenable pour 1’équilibre d’un
systeme isolé
AS > 0 : processus spontané (irréversible)

AS = 0 : processus réversible

Dans le cas d’un systéme non isoleé : il faut trouver une nouvelle fonction
d’état caracteristique du systeme selon 2 critéres

1) Critére d’entropic maximale : le systeme évolue vers I’état ayant le plus
grand nombre de micro état.
2) Critére d’entropie minimale : le systeme évolue vers 1’état ayant la plus

basse energie(le plus stable).
— Introduction de la fonction d’état G appelée ENTHALPIE LIBRE
G =H-TS
L’enthalpie libre est une fonction d’état, alors : AG = AH - TAS
Dans les conditions standards AG® = AH® - TAS®
b. Conditions dévolution d’un systéme

Considérons un systeme qui évoluespontanément (d’unefagonirréversible) d’unétat

initial vers un état final, a T= c® dans ce cas



ds >

w => TdS - §Q(irrev) > 0

Pour une transformation finie entre I’Etat initial et I’état final (a T = cte et P= cte)
on peut écrire:

TAS - AH> 0 ou bien AH- TAS<0 =>AG<0

Un systeme non isolé a T,P = cte, évolue spontanément dans le sens ou AG < 0

e Considérons un systeme qui evolue d’une fagon réversible d’un état initial

vers un état final, a T= cte, dans ce cas

ds = 5Q(;6V) =>TdS - §Q(rev) =0 =>TAS-AH =0

Ou bien AH-TAS =0 =>AG=0

Critére d’équilibre « dans un processus réversible, la variation d’enthalpie
libre reste constante ». Donc :

Si AG< 0 => la réaction est spontanee, elle évolue dans le sens (1)

Si AG =0 => le systéme n’évolue pas=> la réaction est en équilibre
chimique

Si AG> 0 => la réaction n’est spontané dans le sens(1)

c. Enthalpie libre de réaction.

Considérons la réaction:aA+bB <—— cC+dD
AG°r = ), AG°r (produits) - ), AG°r (réactifs) = [(cG°C +dG°d)] - [(aG°A +bG°B)]
d. Enthalpie libre standard de formation : AG°r(1)

Enthalpie libre standard de formation d’une substance, a la température T
est égale a la variation d’enthalpie libre standard lors de la réaction de
formation de cette substance a partir de ses éléments corps simples pris

dans leur état standard a la température T(P = latm) d’ou :

AG°(T) = AH°«(T) - TAS°«(T)



Calcul deAG®, de la réactiona partir de I’enthalpie libre standard de formation :
aA+bB ——» cC+dD
AG°HT) = [cAG°xn)(C) + dAG k) (D)] -[AG 1y (A) + DAG 1) (B)]
Par convention AG°«(T) (élement corps simple : O2,N2, Hy, etc) =0
e. Variation infinitésimales de U et de H
Considérons une transformation élémentaire réversible
dS=6Q/T d’ou §Q = TdS (1)
AU =W + Q =>dU= W + §Q => dU= W + TdS = -PdV + TdS (2)
H=U+ PV =>dH = Du +d(PV) => dH = dU + PdV + VdP (3)
En remplagant dU par sa valeur (relation 2), la relation (3) devient :
dH = -PdV + TdS +PdV +VdP =VdP + TdS soit : dH = VdP + TdS (4)
f. Calcul de I’enthalpie libre G d’un constituant gazeux
G=H-TS=>dG =dH — TdS — SdT = (VdP + TdS) — TdS — SdT (5)
Soit :dG = VdP - SAT
a T =cte =>dT =0 =>dG = VdP

Pour 1 mole de gaz parfaitona : => PV =RT =>V = %T

dG =VdP = RT <= =>[ dG=RT[ "= => G(T) = RTLn P + C (C: constante)
a Prer =P° = 1 bar => G = G°. D’0li C = G° - RT Ln P°
alors: G =RTLn P + G° -RT Ln P° = G° +RT Ln Pﬂ

G(T)=G°+ RT LnPaP°=1bar



g. Cas d’un mélange de plusieurs gaz A,B et C.
GA(T) = G°A(T) + RT LnPA ou P(A) pression partielle du gaz A dans le mélange

Etat de référence : gaz A sous la pression P° = 1 atm, de méme pour les gaz B et C,

ona:Ggm=G®gm+ RT LnPg
Gem = Gocn + RT Ln Pc
Gom = G°pm+ RT Ln Pp
En solutionon a :
Gam= G°am+ RT Ln <22 = G°Am + RT Ln Cy

Ou C° = concentration de référence = 1 mol.L?



