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| Grandeurs thermodynamiques liées a la réaction

A. Avancement de la réaction
Soit la réactionaA +bB ... > cC+dD ...

Cette écriture nous donne les produits et les réactifs intervenant dans la
réaction, ainsi que leurs quantités stcechiométriques. Elle doit respecter la
conservation des masses et des charges

On peut aussi I'écrire avec v; qui est le coefficient stoechiométrique . Il est
négatif pour un réactif, et positif pour un produit.
2. VA =0
i

La variation du nombre de moles d'un constituant est donnée par
lavancement &, tel que n; = nio + V& ou pour un avancement élémentaire d€ =
d(ni) / Vi.

Quand un réactif participe a plusieurs réactions, il faut toutes les prendre en
compte : nj = nio + Vil<§1 + Vi2§2.

Le taux d'avancement d'une réaction est défini par T = £ / £,ax. Lors d'une
dissociation, on parle de taux de dissociation, et on trouve « = £ / na°.

B. Grandeurs de réaction
Pour une grandeur extensive a une température T et une pression P, on a:

N
B(T,P,n,...ny)=>nb, ou bi:(aBj
=1 TP

an,

Or l'avancement & dépend du nombre de moles n;. On peut donc écrire les
grandeurs de réaction en fonction de I'avancement, ainsi dans une réaction :

oB
2 0¢ TP

C. Grandeurs propres et standard de réaction
Lorsqu'on étudie une réaction chimique, on fait appelle a une réaction de
référence . C'est une réaction théorique idéale, avec les méme réactants, mais ou
tous les réactants ne sont pas mélangés et sont dans leur état de référence.
On écrit les grandeurs : AB* = > vib*

Si cette réaction s'effectue & pression standard (P° = 1 bar), les grandeurs
s'écrivent : A,B% = Y vib?°



L'état standard de référence est le corps pur, dans |'état physique
thermodynamiquement stable a la température considérée, a pression standard.
Pour un élément, c'est son corps simple (un seul type d'atome).

D. Grandeurs de formation
La réaction de formation standard d'un composé correspond a la formation

d'une mole de ce composé a partir de ses éléments dans leur état de référence.
Q : Cgraphite + Oz(g) > CO2(g)

Pour un corps simple dont la température d'ébullition est inférieure a 25 a
pression atmosphérique, I'état de référence est le corps simple gazeux, quelque soit
la température (ex : Hy, Oz, Cly, N2 ...).

La grandeur standard de formation d'un élément dans son état standard de
référence est nulle a toute température.

En solution aqueuse, on définit par convention pour l'ion hydronium H 30" ou
H'aq: AH2=0, AG° =0, 5%=0, cp° = 0 & toute température.

E. Enthalpie et énerqie interne de réaction Thermochimie
1) Réactions chimiques isothermes et isobares

On trouve pour I'enthalpie :
dH=dU+PdV +VdP =0Q -P_.dV +PdV + VdP

ext
- Ce qui donne a pression et température constantes:  AH A
dH,, = (8Q -PdV +PdV +VdP),, =3Q,

{

Ainsi a partir de I'équation dH.., = A HxdE. > On
TP r TP

trouve : o i
dHT,P = 6(QP = ArH X dET,p ! > E
_ _ (¢ &
~ OH;p =Qp = ["AHXdE,, AH A
= Systéeme idéal .
Dans un systeme idéal, AH = AH*(T,P), ainsi AH :
I'enthalpie ne dépend plus de I'avancement, et vaut : o
¢ P |
AHrp =Qp = 0f AH*xd&;p = AH*xg, | > 3
&t

= Gaz parfaits
Pour un gaz parfait, A;H = AH*(T,P) = AH(T), et on

trouve Qp = AHC x &+

= Variation en fonction de la température
On peut en déduire la variation de I'enthalpie en fonction de la température.

(aArHj :{a(aHj } :{0(5“) } :[acpj -AC, =Yve,
oT Jpe 0T 08 )rn ), |0€\aT )], "L 0E s

On trouve la loi de Kirchoff .

BH(T) =8 () + [T 8.C,5(r) T




2) Réactions isothermes et isochores
On trouve pour I'énergie interne :
du =4Q -P,_dV
- Ce qui donne a volume et température constants : AH A
du,, = (5Q - Pexth)T,v =0Q,

{

Ainsi a partir de I'équation ,on
du,, = oy xd& '
TV o8 o TV QP i
trouve : J
ouU &
du,, =3Q, =(j xdEr,
0¢ TV
3 AH A
& (oU
- AUT,v =Qy = ,[Of Y xdET,V
0¢ TV AH* .
= Gaz parfaits ]
Pour un gaz parfait, I'énergie interne ne dépend que de Qp !
la température, soit AU = A,U%(T), et on trouve Qy = AU° x

&r.

Comme la pression a peu d'influence sur les composés
liquides ou solides, on applique quand méme ces équations a n'importe quelle
réaction, avec une bonne approximation.

= Variation en fonction de la température
On peut en déduire la variation de I'enthalpie en fonction de la température.

(aArUj :{aiauj :| :|:a(auj :| :Kacvj :ArCV:ZVini
oT Jye [0TL0E )|, [0E\OT )|, L 0E )iy

On trouve la loi suivante.

AU(T)=a,(T)+ ['8.C,(T) T

3) Réactions endo ou exothermiques
Lorsque Qp ou Qy est négatif, la réaction est exothermique . Lorsque Qp ou
Qv est positif, la réaction est endothermique .

4) Relation entre Qp et Oy

Ona:

3Q =dU+P_ dV = ("Uj dT + ("Uj dv + (auj d +P, dV
T )y oV ). v

- a température et pression constantes :
ouU ouU

:ArH:(an + (auj +P [x> vy,
T Jry |\0V ) g

= AHxd&,, = H

&t



= Gaz parfaits
Pour un gaz parfait, I'énergie interne ne dépend que de la température :

(3,7 (%), (%), -sw-sv
oV TE OE TV OE TP

Et avec la loi des gaz parfaits, on trouve : RT

Ainsi :
0 0
AH =AU +RT x>,
gaz
Pour une réaction quelconque, on ne considérera que les coefficients
staechiomeétriques des gaz.

F. Entropie de réaction
Onapns=svs et AS°=Yvs’

s’ ne dépend que de la température. On peut ainsi le calculer d'une
température a une autre, a condition qu'il n'y ait pas de changement de phase.

0
(1) =s°(T)+ [ (Elf’dT

Pour A,S, on a:

0T Jue |0T\0E ), |, |08laT )], T log ), T T

Et donc on peut écrire :

AS°(T)=4S8°(T,

TfAC
) A0 ar

Remargue : Le signe de A,S° dépend de Avgay.

G. Enthalpie libre de réaction
OnapnG=AH-TAS et AG®°=AH’-TAS®

A,G° varie avec la température.

0
{2C
T ) AH

dar T2

Et donc on peut écrire :
ArG"O (Tf) — Ar(';0 (Tl) - J'Tf ArH0
T, T T

dT

On sait aussi que

ps=-AC




On écrit donc :

AG(T,)=AG(T)-['AS® dT

H. Détermination de grandeurs standards de réaction
1) Détermination de I'enthalpie
= Loi de Hess
La chaleur de réaction est indépendante du nombre et de la nature des
réactions intermédiaires. Cela signifie que la variation d'enthalpie ne dépend pas du
chemin suivi.
On peut alors calculer I'enthalpie d'une réaction grace aux enthalpies de

formations standard
0 _ 0
ArH - ZviAin

EX:

AH® = -AH%(CeHeg) + 6 AH(COyg) + 3 AH(H20¢))
CeHeq) + 15/2 Oy(g) p 6 COyq + 3 Hx0y)

N\ e

6 C(s) + 3 Hag) + 15/2 Oy

= Energie de liaison

L'énergie de liaison est la variation d'enthalpie standard de dissociation de la
liaison, ou tous les réactants sont gazeux. Elle est toujours positive, c'est-a-dire qu'il
faut fournir de I'énergie pour briser la liaison.

Ex:
Ar"|0 = AdissHOH—H + AdissHOO=O -2 AdissHOO—H - AvapHO(HZO)

Hog+ /203 — 3 H20q

\ HZO(g) /

= Réaction de combustion
C'est la transformation d'un composeé organique en CO, et H,O en fournissant
autant de O, que nécessaire.

Q: CsHg + 15/2 O, 226 CO, + 3 H,O

= Enthalpie réticulaire
C'est I'enthalpie de la formation d'un cristal a partir de ses ions a I'état gazeux.

Ex:
AH® = - i, H(Fe DFe®) -AipnH(0O 30%) - AgupimH°(Fe) -1/2 AyissH 00 + AH°(FeOys)

AreH’
Fe*' (g + 0% () > FeO()
-AinH’(Fe>Fe**
-X;an(oeoZ'))i TAfHO(FeO‘S))

- AsublimHO(Fe)
Fe) + O(g) p Fe) + 1/2 Oy

-1/2 AdissHOO:O




= Energie d'ionisation

L'énergie d'ionisation est I'enthalpie de la réaction d'ionisation. Elles sont
souvent données en eV, mais on travaille plutét en molaire en thermodynamique. La
conversion est I'énergie d'une mole d'électron soumis a un potentiel d'1 V.

1 eV.mol™ = 1 Faraday = |e| x U / 9D, = 96400 J.mol™

= Réaction de solvatation et de dissolution

La solvatation est la mise dans un solvant d'un ion a I'état gazeux. C'est une
hydratation pour I'eau.

Il ne faut pas la confondre avec la réaction de dissolution qui est la
dissociation d'un sel en ions lorsqu'on le place dans un solvant.
EX:

Na' + CI AnyarH’ Na' g + CI°
a (g) ©) a (aq) (aq)

Aretﬁ\ NaCl) ASO'HO

2) Calcul de I'entropie
On utilise simplement :

AS° = Yvis? = ZviASy

3) Calcul de I'enthalpie libre
On utilise lI'une des équations suivantes :

AG® = Ty = TvAGL = AH® - TAS = - RT InK°

Il Evolution spontanée d'une réaction chimique

A. Affinité chimigue et évolution spontanée d'une réaction
L'affinité chimique est définie par @-= -A,GP. Selon son signe, le sens de la
réaction est modifié :
» @ > 0, la réaction est spontanée (sens direct)

» @< 0, la réaction n'est pas favorable (sens indirect)
o (7=0, laréaction est équilibrée

Démonstration _:
dGT,P = dHT,P _TdST,P =3Q; _TdST,P = T(aséch - dST,P) =-T8S e =TS,
L'entropie de I'Univers est forcément positive, et on sait que dGrp = A,G dE.
2> AG d€ <0 & AG <0 pour une réaction spontanée.

B. Constante d'équilibre
1) Réaction en phase gazeuse

Pour un gaz parfait =)
i orr( )




On obtient alors A,G° :

AG=>vu => v +RTY v, In(lij

= ArGO +RT xIn |_| (Fli))
:ArGO +RT xInQ
Ou Q est le quotient de réaction , tel que :
P
Q=1 po
= A |'équilibre
AG=0=AG’ +RTxInQ* =A,G° +RT xInK®

= A,G° =-RT xInK°
ou K° est la constante d'équilibre , telle que K° = Q®¢

C'est une constante sans dimension, qui ne dépend que de la température.
Elle définit les pressions partielles de chaque constituant lorsque la réaction est a
I'équilibre.

On peut I'écrire aussi en fonction des fractions molaires gazeuses ou des
concentrations.

KO = KP X(P:Iz)jzvi o KP _ I_l (Pieq)Vi

RT

KO = K, x()z"i o K, = I_l (Cieq)Vi

PO

= Systeme avec des réactions simultanées

Si chaque réaction est indépendante, elles possédent chacune une constante
d'équilibre qui doivent étre respectées simultanément.

Lorsqu'elles ne sont pas indépendantes, on peut déduire les constantes
d'équilibre d'une réaction a partir d'une autre.

Ex:
(1) CO + Hzo = C02 + Hz
(2) CH4 + Hzo =CO+3 H2
(3) CH4 + 2Hzo = C02 +4 H2
On observe que (3) = (1) + (2), alorson a:
AG%=AG% + AGY, et K% = K% x K%

Petite histoire : La deuxiéme réaction est la réaction de conversion du méthane . Elle est trés importante, car c'est le point
de départ de la pétrochimie. Elle permet de fabriguer du dihydrogéne.

Une technologie récente affirme pouvoir faire rouler des voitures a I'hydrogene (ou pour l'instant des modéles
hybrides), moins polluantes car elles ne libéreraient que de I'eau. Hors on observe que pour fabriquer ce dihydrogéne, on
consomme ... Du pétrole ! Avec libération de CO, dans I'atmospheére ! :-D




2) Réactions dans une phase condensée homogeéne
Dans une phase condensée, on a: W= MiDOUO +RT ><In(ai)

Ainsi I'enthalpie libre de la réaction :
AG=Yvu =AG°+RTxY v In(a)=AG’ +RT x In[|‘| (ai)ViJ

= A I'équilibre
A,G=0=AG’ +RTxIn|[](a
Ou K est la constante d'équilibre

)"|=5,G° +RT xK

i,eq

- Reéaction en phase liquide, aucun composé n'est le solvant : la référence
est le corps pur, l'activité tend donc vers la fraction molaire.

K=
- Reéaction en solution diluée, le solvant ne participe pas a la réaction : la
référence est la solution infiniment diluée
eq

k=10 "I_l(céo j

Dans une solution idéale, le coefficient d'activité tend vers 1.

- Réaction en solution diluée, le solvant participe a la réaction : la référence
pour le solvant est le corps pur, et il est majoritaire, ainsi asean: tend vers 1.

c™

<=M ( ) ] ol i# solvant

Pour une solution trés diluée, le coefficient d'activité tend vers 1.

3) Réactions chimiques hétérogéenes
= Phase gazeuse en équilibre avec des phases condensées pures
Valeur des enthalpies libres molaires :

_Pourungaz:
0 Pgaz
ugaz = p’gaz +RTIn PO

Pour une phase condensée : — .0 _.,0 Les phases condensées
- p ucond - ucond + RTln(xi) - ucond p

étant pures, leur fraction molaire est égale a 1.

Ainsi A,G :
P
AG=>vu =AG’+RT XIn( gaz}

PO

= Solution homogene en présence de corps solides purs
C'est le cas d'un sel faiblement soluble. La constante obtenue est la
constante de solubilité K .

Valeur des enthalpies molaires :
Pour | | (la référen t 1 r r): — .0 —.0
_ Pour le sel (la référence est le corps pur) Hse|—use|+RT|n(Xi)—Hse|
Pour les ions (la référence est la solution infiniment diluée) : — 0
- ( ) p'ion - uion + I:z-rln(aion)



Ainsi A/G :
ArG = zvi“i = ArGO + RT X Zvi In(aion) = ArGO + RT X Inl_l_l (aion )ViJ

La constante de solubilité est donc :
| . C.
Ks = |_| (aion )V| = |_| (yion )V| X |_| Cl%n

Le coefficient d'activité tendant vers O en solution tres diluée.

Vi

On calcule la solubilité du sel comme suit. Si d'autres sels en solution
partagent un des ions, on calcule la solubilité par rapport a I'ion non commun.

S — C:anion — C
V

Vanion cation
4) Influence de la température et de la pression
Dans une phase condenseée, la pression a peu d'influence sur le potentiel
chimique. Dans un gaz parfait, le potentiel chimique standard ne dépend que de la
température.
On en conclut que la constante d'équilibre ne dépend pas de la pression ; elle
ne dépend que de la température.

cation

0InK®) _dinK® _ d(_AG’|_AH
oT ).~ dT ~dT\ RT ) RT?

- on obtient la loi de Van't Hoff , qui permet de déterminer la constante
d'équilibre en fonction de la température.

dinK® _ A H°
dT  RT?

En faisant 'hypothese que la variation d'enthalpie est constante dans
lintervalle de température considérée, la valeur de K° :

k)= vhen]-22 2 1)

R (T, T

On appelle température d'inversion , la température a laquelle K° = 1
(A,G°=0). En dessous ou au dessus de cette température, la réaction est favorisée
ou défavorisée.

5) Constante d'équilibre apparente
En chimie en solution, on utilise rarement la constante d'équilibre exacte. On
manipule plutdt des constantes d'équilibre apparentes , plus faciles a calculer,
mais moins précises. On prendra I'exemple de la constante d'acidité.

AH + HO 2 A"+ HzO" a _ xa



On est en milieu aqueux dilué, I'eau est donc presque pure : a0 = 1. AH est
un soluté non chargé, I'écart a la réalité est donc faible lorsqu'on ignore le coefficient

d'activité : aay = [AH] / C°. On trouve alors
A [H,O"[ 1
Ka = yA‘yH30+ xl [JL:'] JXCO

Le coefficient d'activité dépend de la force ionique. On fixe alors
expérimentalement la force ionique en ajoutant un sel de fond (ex : KCI). Les ions
de ce sel se trouvent alors beaucoup plus concentrés que ceux de l'acide.

On dit alors que la force ionique est constante, et donc ya. et ynszo+ le sont
aussi. On définit une nouvelle constante K,,, qui n'est valable que pour la force

ionique en guestion.
A |[H.O" 1
KA:KVXl [JL:'] cho:KvxKapp

D. Evolution d'une réaction selon les quantités initiales
On a
AG=AG°+RTxInNQ et AG°=-RTxInK®

Q

K

— A,G =RTxIn

Ainsi le sens de la réaction :
®» Quand Q < K°, A,G <0, la reaction s'effectue dans le sens direct
®» Quand Q > K°, AG > 0, la reaction s'effectue dans le sens indirect

E. Variance d'un systéme thermodynamigue ou une
réaction a lieu
Pour un systéme chimique:v=2+n-@ -r
Ou 2 est la pression et la température
n est le nombre de constituants

@ est le nombre de phases
r est le nombre de réactions qui ont lieu dans le milieu

Q:CaCOg(s)=CaO(s)+C02(g)9v=2+3-3-1:1

Il Déplacement de I'équilibre chimique

A. Effet de la température
K° varie avec la température, selon la loi de Van't Hoff.
dinK® _ A H°
dT RT?

= Ainsi pour une réaction endothermique ( AH° > 0), K® augmente avec la
température, la réaction est donc favorisée par une élévation de la température.




= Ainsi pour une réaction exothermique ( AH°>0), K° diminue avec la
température, la réaction est donc favorisée par un abaissement de la
température.

B. Effet de la pression ou de I'addition d'un composé
Lorsque la température est constante, K° est constante. La réaction évoluera
alors selon le principe de Le Chatelier :
"Tout systeme chimique tend a réagir en modifiant les effets de la
perturbation, en s'y opposant.”

Ainsi en augmentant la pression, la réaction se déroulera de maniéere a
diminuer le volume, c'est-a-dire a diminuer la quantité de gaz.

De méme en ajoutant un composé actif, la réaction se déroulera de maniére a
consommer ce composeé, dit en exces .

IV Thermodynamigque des oxydoréductions

C'est le retour des Redox Chili Peppers !!!
Soit une pile ou se déroulent les réactions d'oxydoréduction suivantes ;
0Xx; + Ny € = red; réduction cathodique
red, = 0x; = n, € oxydation anodique
- npred; + Nz 0Xg = Ny red; + Np OX»

Le nombre d'électrons échangés est donné par n = nin,.

A pression et température constantes, on a :
AGT,P = ArG dET,P = 5W rev
- Dans une pile, le travail extérieur est le travail électrique de la pile. Il est donné par
dW'=-AE dq = —-(E, —E_)xnxF d§
Ou AE est la différence de potentiel des électrodes
dg est la charge qui traverse la pile

n est le nombre d'électrons échangés
F est la conversion en moles d'électrons. Il vaut un Faraday : F = |e| x 9t, = 96500

Ainsi on en déduit :
AG., =A,Gd&;, =-AExnF d¢;

= AG=-AExnF et AG°=-AE°xnF
Or AG=AG°+RTxInQ « —AExnF =-AE° xnF +2,3RT xlogQ

Et on trouve :

AE:E+—E_:AE°—Z3§TxmgQ
n

Et pour une seule électrode :

E, =E, +23 RT x10g 0X,

n,F red,



On appelle le coefficient placé avant le logarithme, le coefficient de Nernst . Il
dépend de la température, et vaut 0,059 a 25 C.



