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Programme

8.2 Application du second principe a la
transformation chimique

Potentiel thermodynamique ; enthalpie libre d'un
systéme.

Potentiel chimique ;
chimique.

enthalpie libre d'un systeme

Justifier que G est le potentiel thermodynamique
adapté a I'étude des transformations isothermes,
isobares et spontanees.

Citer l'expression de la differentielle de G
distinguer les caracteres intensif ou extensif des
variables utilisées.

Definir le potentiel chimique a l'aide de la fonction
G et donner I'expression (admise) du potentiel
chimique d'un constituant en fonction de son
activite.

Exprimer I'enthalpie libre d'un systéme chimique
en fonction des potentiels chimigues.



Enthalpie libre de reéaction. Enthalpie libre standard
de reaction.

Relation entre AG AG® et Q,; évolution dun
systéme chimique.

Entropie molaire standard absolue.

Entropie standard de réaction AS°

Relier creéation d'entropie et enthalpie libre de
reaction lors d'une transformation d'un systeme
physico-chimique a p et T fixées.

Prevoir le sens d'évolution a p et T fixées d'un
systéme physico-chimique dans un état donné a
l'aide de I'enthalpie libre de réaction.

Determiner les grandeurs standard de réaction a
l'aide de tables de données thermodynamiques ou
de la loi de Hess.

Determiner les grandeurs standard de reaction
d'une reaction dont I'équation est combinaison
lineaire d’autres equations de reaction.
Interpréter ou prévoir le signe de
standard de réaction.

'entropie

Constante d’'equilibre ; relation de Van't Hoff.
Relation entre AG, K°et Q .

Etat final d'un systéme : équilibre chimique ou
transformation totale.

Definir la constante thermodynamique d’equilibre a
partir de I'enthalpie libre standard de réaction.
Prevoir le sens d'évolution a p et T fixées d'un
systéme physico-chimique dans un eétat donne a
l'aide de Q, et K*

Enoncer et exploiter la relation de Van't Hoff.
Determiner la valeur de la constante d'équilibre
thermodynamique a une température quelconque.
Déterminer la valeur d’'une constante d'équilibre
thermodynamique d’une réaction par combinaison
de constantes d’équilibres thermodynamiques
d'autres reactions.

Déterminer la composition chimique d’'un systéme
dans I'état final, en distinguant les cas d’equilibre
chimique et de transformation totale, pour une
transformation modélisée par une réaction
chimique unique.

Mettre une ceuvre une démarche expérimentale
pour déterminer la valeur d'une constante
d'equilibre en solution aqueuse.

Caractérisation de I'état intensif d’'un systéme en
equilibre : nombre de degrés de liberte (variance)
d'un systéme a I'équilibre.

Optimisation d'un procédé chimique :

- par modification de la valeur de K°;

- par modification de la valeur du quotient
réactionnel.

Reconnaitre si une variable intensive est ou non
un parametre d’'influence d’'un équilibre chimique.
Recenser les variables intensives pertinentes de
description du systeme a ['équilibre pour en
déduire le nombre de degrés de liberté de celui-ci.

Identifier les paramétres d'influence et leur sens
d'évolution pour optimiser une synthése ou
minimiser la formation d'un produit secondaire
indésirable.

Approche documentaire : a partir de documents
decrivant une unité de synthése industrielle,
analyser les choix industriels, aspects
environnementaux inclus.

FIGURE 1 — Programme de MP / PT / PSI



Introduction
1 Application des principes de la thermodynamique

1.1 Enthalpie libre du systéme chimique

Bien définir le systéme considéré : on étudie, comme en physique des systémes thermo caractérisés
par un jeu de variables, sauf qu’en chimie il y a deux particularités :

— Les molécules peuvent réagir
— On se place trés souvent a p et T fixées

En particulier, le fait de fixer ces variables intensives nécessite I'existence de transfert de travail
et de chaleur. Les systémes ne sont donc pas considérés comme isolés. Par contre, dans la mesure
ou les échanges de matiére ne se font qu’a travers les réactions chimiques (internes au systéme),
on peut dire qu’on étudie des sytémes fermés.

Définition : Enthalpie libre

Lorsque l'on étudie un systéme dont les variables contrélables sont p, T, on utilise ’enthalpie
libre G :
G=U+pV-TS=H-TS

On peut vérifier que cette énergie est bien une fonction de (p,T) :

dG = TdS, — pdV +(pdV + Vdp) — (T'§S. + TSS. +SdT)
~——— —————
dU=56Q+6W TdS
dG = Vdp — ST — T§S,

Avec S, 'entropie échangée égale a la variation d’entropie dans un cas réversible :

_ @

0Se T

Et 65, > 0 est I’entropie créée.

Pour un systéme a p, T fixées, on a
dG = -T65. <0

Ce qui est la définition d’un potentiel. Faire 'analogie avec la méca et I’énergie potentielle de
pensanteur : une masse cherche toujours & évoluer vers I’état qui minimise son énergie potentielle.

| Ok donc faut évoluer vers un état qui minimise G, mais c’est qui qui varie ?

1.2 Equilibre et avancement d’une réaction

En fait, on vous a un peu menti juste avant... On n’a pas pris en compte le nombre de molécules.

On rappelle la définition du potentiel chimique d’une espéce et on fait le lien avec G :

i = (8U> B (86')
' anz S, Vin+i anl p,T\mj24




Donc on peut écrire qu’a p et T constantes
dG = pidn,
i
Si on écrit une équation chimique en mettant a droite tout les termes (v; < 0 pour les réactifs) :
0= Z l/iAi
i
Alors on montre que G ne dépend que de ’avancement :
dG =Y pidn;
i

dG = pv;d¢

dG = A, G d¢

Bon le but est d’arriver a

IG
AG == = Vi g
< a€ >p,T ; M

Définition : Enthalpie libre de réaction

La grandeur notée A, G = (2& est appelée enthalpie libre de réaction.
g €)or

La démystifier et comprendre vraiment a quoi elle correspond est le but de la sous-partie suivante.

1.3 Evolution spontannée et condition d’équilibre

Evolution spontannée

En combinant les deux sous parties précédentes, on obtient une condition d’évolution spontannée
(pas d’équilibre)
dG =A,Gd¢ <0

Ainsi, on peut remarquer deux cas :
e Si A.G < 0 alors d¢ > 0 la réaction évolue dans le sens direct

e Si A, G > 0 alors d§ < 0 la réaction évolue dans le sens indirect



FAG=0

> &

FIGURE 1.1 — Représentation du potentiel en fonction de I’avancement : le systéme évolue vers I’état qui
minimise le potentiel.

Existence d’un équilibre

L’état d’équilibre se caractérise par la minimisation du potentiel G :

AG=0

Donc on peut trés bien imaginer des situations dans lesquelles il n’y a pas d’état d’équilibre atteignable,
faute par exemple de quantité de réactifs introduits. C’est le cas lors de la dissolution d’un solide ionique
par exemple.

G

A
d¢ >0
—>

AG<0

AG<0

> &

FIGURE 1.2 — Cas d’une rupture d’équilibre : ’état d’équilibre n’existe pas et la réaction est totale

Super, on sait maintenant comment prévoir le sens d’évolution d’un systéme chimique youpi! Mais ¢a
reste trés abstrait, comment relier cette condition aux concentrations en réactifs et produits ¢

2 Le systéme considéré évolue-t-il ?

# Chimie-Tout-en-un, p.118 (chap 5)

2.1 Calcul de A,G avec les potentiels chimiques

Dans la partie précédente, nous étions arrivés a Iexpression de A,.G en fonction des potentiels chi-
miques des composants :



ATG = Z Vil

Or, nous avons déja vu une expression du potentiel chimique p; de ’espéce i faisant intervenir 'activité
a; de Iespéce :

i =’ + RTIna;

on rapelle que le ° signifie standard et fait référence a 1’état standard défini par les CNTP.

Rappels sur ’activité q;

On rappelle vite fait les différentes expressions de 'activité chimique :
— pour un solide ou un liquide a; =1

— pour une espéce en solution a; = [.];/c°

— pour un gaz a; = p;/p°

On réinjecte ensuite ¢a dans 'expression de A,.G :

AG = vip;

A,G = Z (vipsg + RTv; n a;)
AG = Z vipi® + Y _ RTv;Ina;
A,G = AZTG" +y JZ%Tz/i Ina;

ot l'on a introduit A,.G° qui est ’enthalpie libre standard de réaction (ie A, G pour les espéces
dans leur état standard).

AG=AG°+ Z RTv;Ina;

A.G = A,G° + RT In (I;a"")
ATG = ATGO + RT In (Hlaf‘)
AG=AG°+RTInQ

on retrouve @ = IL;a;" le quotient réactionnel

Exemple avec 1’acide acétique

Exprimons tous ensemble dans la joie, la bonne humeur et le confinement le quotient
réactionnel ) de la réaction acide-base de ’acide acétique sur 'eau :

CH5COOH + H,0 = CH3;CO0™ + H5;0™
On a alors

[H307] [CH3COO ]

@= [CH;COOH]

Deux choix :



— Soit on considére que la définition de I'équilibre Q., = K° est acquise et on
en tire, avec A,.G = 0 a I’équilibre, que A,.G° = —RT' In K°

— Soit on admet A,G° = —RT In K° (ou on le montre d’une fagon incconnue) et
on retombe sur la condition & I’équilibre @y = K° qui est la loi de GULDBERG
et WAAGE (loi d’action de masse)

— Soit, d’aprés le # Fosset, p.119 on peut carrément définir K°

Dans tous les cas insister sur la dépendance de K° avec T

Dans tous les cas on arrive & 1’écriture

Q
K> (T)

A,G=RTIn

On peut alors réexprimer les conditions d’évolution en fonction de @) quantité facilement calculable &
I’aide des quantités de matiére :

r

— @Q < K°, A,G < 0 donc le systéme évolue dans le sens direct (au sens de la réaction étudiée)
— @ = K° A,.G =0 donc le systéme est a I’équilibre (au sens de la réaction étudiée)

— Q> K°, A,G > 0 donc le systéme évolue dans le sens direct (au sens de la réaction étudiée)

L’évolution du systéme tend a égaliser @ et K°.

Exercice

Askip y a un petit exo d’application dans le #&» HPrépa PSI, p.60 qui met en valeur
le role de K°

Les récents calculs ont montré l'important de K° dans l’étude de ’évolution et de I’équilibre d’un systeme
chimique. Il faut donc étre capable de déterminer sa valeur et de quantifier sa dépendance en T.

2.2 Détermination de K°
K° est défini a partir de A, G° qu’il est donc bon de savoir exprimer.

A partir de G = H — T'S et de simples dérivations, on arrive a

A,G° = A, H° — TA,S°

Et ainsi, la connaissance de A, H® et A,S° suffit & connaitre A,G° et donc K°.

Expérience : Détermination des grandeurs standards pour la dissolution de AgCl

# Porteu-de Buchére, p.74 O 7

Dispo sur ScholarVox (éd.2) !
Y a méme les résultats expérimentaux de disponible p.77!




1. Exprimer le différence de potentiel AE entre les deux électrodes d’argent en fonction, entre autres, des
concentrations en ions argent [Ag']; dans chaque compartiment i.

2. Pourquoi n'est-il pas nécessaire de connaitre le volume précis de solution de nitrate d’argent ajouté
dans le compartiment 27 En déduire la concentration en ions argent [Ag "], dans le compartiment 2 en
fonction du produit de solubilité K, du chlorure d’argent et de la concentration en ions chlorure [C1 >
dans le compartiment 2,

3. Montrer que la mesure de la différence de potentiel AE permet d’accéder au produit de solubilité K, du
chlorure d’argent.

4. Montrer que la mesure de la différence de potentiel AE en fonction de la température T du systéme
permet d’accéder a I'enthalpie de réaction A, H et I'entropie de réaction A, S de dissolution du chlorure
d’argent. Préciser les hypothéses effectuées.

5. Dérerminer expérimentalement I'enthalpie de réaction A, H et I'entropie de réaction A,S de la dissolu-

tion du chlorure d’argent. Pourquoi peut-on assimiler A, H (respectivement AS) et A,H® (respective-
ment A.5%). Commenter au regard des valeurs standard tabulées a T = 298 K.

AgClicrie) A8y Cliag)
AH® (K -mol 1) -125,4 1053 -166,8
Se (J-mol '-K 1) 96,1 72,6 56,4

FIGURE 2.1 — Quelques questions & connaitre sur la manip’

Hess

Il est possible de parler de la loi de Hess qui permet de calculer théoriquement A, H°
et A,.S°.

Approximation d’Ellingham

On peut citer 'approximation d’Ellingham qui stipule que A,.H® et A,.S° sont des
grandeurs indépendantes de la températures. Plus précisément, la premiére approxi-
mation est A.cp = 0 que I'on injecte dans les relations de Kirchoff.

Mais malgré cette approximation qui se révéle trés utile, exactement comme le mystére au chocolat,
A, G° et donc K° restent des fonctions de T'!

La variation de K° avec T est donnée par la loi de Van’t Hoff :

dlnK° AH°
dT =~ RT?

les conséquences de cette équations sont laissées & une prochaine legon (genre la 24) car elles nécessitent
de définir les notions d’endothermie et d’exothermie.

Ca c’est quand on a une équation de constante d’équilibre connue, mais comment faire quand on connait
pas cette constante ?

2.3 Relation entre constantes d’équilibre

Vous avez déja vu que quand on fait une CL d’équation, la constante de I’équation finale est le produit
des constantes des autres équations. Mais savez-vous pourquoi ?

Si on revient a la définition de K°, on tombe sur GG, que 1'on sait extensive !



Si on a plusieurs équations, on va donc ajouter les A,.G° ce qui va correspondre, avec le In a faire les
produits des constantes d’équilibre.

Exemple de la détermination d’un potentiel standard entre un ion et un solide (genre Fe?* et Fe(OH)3)
en jouant avec les A, G°. (cf n’importe quel exo d'un # J’integre PC' ).

Maintenant qu’on sait comment le systéme évolue vers son état final (il tend & égaler Q et K°), on va
s’intéresser a cet état final.

3 Etat final du systéme

3.1 Cas d’un équilibre atteint
[ But |

Vérifier la loi de GULDBERG et WAAGE

On se propose de tester la loi de GULDBERG et WAAGE en prévoyant les pH pris par des solutions
d’acide acétique (ou n’importe quoi d’autre...). Le but est de bien faire les tableaux d’avancement, pré-
senter ¢a sous forme d’exercice illustré par une vérification expérimentale.

2

Ka — — 1074.76

(c—x)e°
Expliquer les hypothéses que 1'on peut faire :

— On fout pas trop d’acide donc le milieu reste plutét basique donc on a peu d’acide : x ~ ¢ —
pH = —logz ~ —log ¢ (un acide faible bien dilué se comporte comme un acide fort)

— On fout la balle d’acide! Dans ce cas ¢ < ¢ = = = +/Kyc = pH = 1/2(pK, + log¢)

Quand on fait ces hypothése, faut vérifier a posteriori que ’on est bien dans le domaine de prédominance
de I'un ou de l'autre.

C’est nul

Bah oui c’est complétement claqué, suffit de résoudre un polynéme d’ordre 2, ¢a va...

c°K, 4c
T = 1 -1
2 ( + c°K, >
Et puis méme dans des cas plus complexes, on peut utiliser une calculatrice quoi...

Bon apreés j'imagine que ¢a aide & comprendre physiquement ce qu’il se passe, mais
quand méme... Une "hypothése auto-cohérente" lol!

Expérience : Vérification des pH

# No need © 2ns

Izi préparer les bons béchers et mesurer leur pH... 'Tin c’est chaud

3.2 Equilibre impossible

10



|But|
)

[ Présenter le cas d’un équilibre impossible

Attention

Le terme de rupture d’équilibre n’est pas au programme.

# Grécias blance, rouge et orange MP/PT p.95
Pas trop parler de dissolution non plus, c’est une lecon qui vient aprés... Limite mettre ¢ca en ouverture

Questions

Dans le cas de la réaction N24-3H2=2NH3 (réaction m’ayant servi de fil rouge), dans quel sens
évolue 1’équilibre si on ajoute un gaz inerte ? - Imaginons une cavité de volume et de température fixés
contenant du CaOQ(s). On ajoute lentement du CO2(g) de fagon réguliére (Formation de CaCO3(s)).
Comment évolue la pression partielle en CO2 au cours du temps? Tracer la courbe pCO2(t). - odG
énergie liaison covalente? liaison N=N ? liaison H-H ? La réaction est-elle favorable? - Pourquoi le
Pbl2 précipité est jaune alors que le Phl2 dissous est incolore 7 - Soit la réaction Cu20 -> CuO + Cu
(tous solides). Que vaut le quotient de réaction Q7 (Q=1) Que vaut DeltarG dans ce cas? - Peut-on
toujours avoir DeltarG=0? - Comment justifiez-vous la partie sur le déplacement d’équilibre dans cette
lecon évolution et équilibre chimique ? En vous aidant du critére d’évolution ? - A quoi sert de produire
de Pammoniac ? (engrais) Comment produit-on de I’engrais & partir de NH3? De quoi est composé
I’engrais ?

Y a-t-il une évolution microscopique a I’équilibre ?

Le quotient réactionnel est-il toujours défini 7 L’état final est-il toujours un équilibre 7 Pas toujours
défini, si un des réactifs est un solide, pas présent.
Non il peut y avoir transformation totale

Qu’est-ce qu'une température d’inversion 7 Peut-on modifier comme on veut K 7 Non, si DeltarH ct

DeltarS sont de signe différent

Commentaires

— Selon Belen, on peut mettre Vant Hoff et Le Chatelier

— Bien parler d’activités et pas de concentrations ou alors faire un disclaimer au début
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