Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

5.1. Energie et enthalpie libres :

5.1.1. Enerqie libre (F) :

On définit une nouvelle fonction appelée énergie libre (ou fonction de Helmotz) et notée F.
F=U-T.S

5.1.2. Enthalpie libre (G) :

On définit une fonction d’état appelée enthalpie libre ou encore fonction de Gibbs et notée
G.

G=H-T.S

Pour une transformation finie effectuée a température constante :

AG =AH —-T.AS

Soitlaréaction: aA+bBte=—cC+dD

*AG < 0 — le systéme évolue dans le sens direct (vers les produits). La réaction est
spontanée.

*AG > 0 — le systéme ¢évolue dans le sens inverse (vers les réactifs). La réaction est non
spontanée.

*AG = 0 — le systéme est en équilibre.

5.1.3. Relationentre G et F :

On peut remplacer, dans I’expression:G=H —T.S, la fonction enthalpie par son
expression : H=U + P.V. Il vient alors :

G=U+P.V-T.S=U~-T.S+P.V=F+P.V

G=F+P.V

5.1.4. Variation d’enthalpie libre en I’absence de réaction chimique :

Consideérons la transformation isotherme de n moles d’un gaz parfait :
Py, n, Ten — P2, N, TEer

*Variation avec la pression a température constante :

Ona: G=H-T.S;et; H=U+P.V

Dou: G=U+P.V—-T.S -dG=dU+P.dV+ V.dP — T.dS — S.dT
Or:dU=06Q+ 6W =T.dS — P.dV

Donc : dG = V.dP — S.dT

*T=Ce—->dT =0-dG=V.dP

*Pour un gaz parfait :V = % donc : fEElF dG = nRT fpz &

P, dP
AGr = Ggry — Gy = Grp, — Grp, = RTf ’
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

AGy = nRTLn (i—j)

Lorsque I’état initial (EI) est un état standard, on a :

P, = P° =1bar ; et on écrit : Gg; 1= Gr°

AGr = Grp — Gy = nRT LnP

Grp = Gr + nRT LnP

Grp: enthalpie libre de n moles de gaz parfait a température T sous la pression P.

G+°: enthalpie libre de n moles de gaz parfait dans les conditions standard a la température T.

*Exercice d’application :

Calculer la variation d’enthalpie libre lors de la compression d’une mole d’un gaz parfait a
298K de 1 atm a 5 atm.

Corrigé :
P
AGy = Grp, — Grp, = nRTLn (é)

5%1.013
1+1.013

AGy = 1+8314 %298 Ln (1= ) = 4.02K]

AGt > 0: la compression d’un gaz n’est jamais spontanee. Par contre la détente du gaz
comprimeé serait spontanée.
1
AGT (5 atm —1 atm) = GT’pl — GT,PZ = nRTLn (g) =—4.02 K] <0
5.1.5. Variation de I’enthalpie libre d’une réaction chimique :

5.1.5.1. Enthalpie libre standard :

L’enthalpie libre de formation standard d’un composé, AG®, est égale, par définition, a AG°g

de la réaction effectuée a température constante, au cours de laquelle on obtient ce composé
dans son état standard a partir de ses éléments dans leur état standard de référence.

On trouve habituellement dans les tables I’enthalpie libre de formation (ou énergie Gibbs de
formation) standard a 298K que I’on note : AGg y95 = AfGaog

T = Cte; AG; = AHf — T.AS;

Remarque :

Méme convention que pour AH®;c'est-a-dire AG°s= 0 (pour les corps purs simples).

Exemple :

Déterminer I’énergie de Gibbs de formation de I’anhydrite (CaSOy)

AH®t (casos) = 143,411 KJ/mol ; S° (casos) = 106,7 J/mol.K ; S° (cay = 41,42 J/mol.K ;

S° ) =31,8J/mol.K; S° oz = 205,138 J/mol.K;

AS°t= S° (casoa) - S° (ca) - S°(s) - 2 S° (02) = -376,796 J/mol.K

AG®s = AH% — T.AS® = 143,411 — 298*(-376,796. 10%) = 1321,77 KJ/mol
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

5.1.5.2. Calcul de la variation de I’enthalpie libre d’une réaction chimique :
Méthode 1 :

Les variations d’enthalpie libre standard des réactions chimiques peuvent étre calculées par la

relation :

AGg = AHg — T.ASg

Avec :

AG°®g: variation d’enthalpie libre standard de la réaction.
AH°g: variation d’enthalpie standard de la réaction.
AS°r: variation d’entropie standard de la réaction.

T : température de la réaction (K).

Méthode 2 :

L’enthalpie libre standard d’une réaction chimique peut étre calculée aussi par:
AGg = X(vi-AGyg)) — 2(v;- AGggy)

Avec :

produits réactifs

vi : Coefficients steechiométriques des produits.
y; - Coefficients steechiométriques des réactifs.
AG; : Enthalpie libre de formation.
Exemple 1:
Calculer AG®g de la réaction de dissociation du peroxyde d’hydrogéne.
H2021y — H20(l) +% 03 (g
G°f208 (H202) = -120,5 KJ/mol ; G°t 295 (H20) = -237,4 KJ/mol ; G® 293 (02) =0 ;
Ona: AGr29s° =Y (Vi. AG®f,298) produits = 2. (Vj- AG®¥, 298) réactifs
= G°f208 (H20) + %2 G°208 (O2) - G°f208 (H20,)
= (-237,4) - (-120,5)
AGR 298 ° = - 116,9 KJ/mol
La réaction sera directe a la pression de 1 bar et a la température de 298 K.

Exemple 2:
Calculer a 298K, AG°r de I’équilibre suivant : COxy) + Cgraphitey = 2CO(g)

espece CO COz) Cgrapnite)
AGr 293 (KI/mol) 137.1 -303.5 0
GR, 208° =2 AGOf,293 (CO,g) - AGof1298 (COz,g) - AGof1298 (C, graphite) =119.3 KJ/mol
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

5.2. Equilibres chimiques :
5.2.1. Introduction :

Une réaction chimique est dans un état d’équilibre lorsqu’elle cesse d’évoluer malgré qu’il
reste des réactifs et des produits.

5.2.2. Lois d’action de masse :

5.2.2.1. Constante d’équilibre (Kp) relative aux pressions partielles (Loi de Guldberg et

Waage) :

Pour la réaction chimique : aA +bB < ¢cC + dD
AG = (C. GC + d. GD) — (a. GA + b. GB)
AG = ¢(G¢ + RT LnP;) + d (Gp + RT LnPy ) — a(G, + RT LnP,) — b(Gg + RT LnPg)

AG = (c.G¢ +d.Gp —a.G, —b.Gg) + RT (LnP{ + LnP§ — LnP{ — LnPY)

¢ pd
= AG’ + RT Ln <P§"’g)
P4 .P

A" B

P&.pY
Posons : Kp = PE, P‘,’,
A'B

Soit : AG = AG’ + RTLnK,

(1% loi d’action de masse)

A I’équilibre, AG = 0 et par conséquent, AG" + RTLnKp = 0 — LnKp = %

Kp = expi(— i—GTG) (Loi de Guldberg et Waage)

5.2.2.2. Constante d’équilibre (Kc¢) relative aux concentrations molaires :

D’apreés la loi des gaz parfaits : P = % RT=CRT-P;=[il.R.T

_ PE.PH _ [CI [D];‘ (R. T)(c+d)—(a+b)
]

Kp = Pa. PR [A]2. [B

C
Posons : K. =

[A]2[B]P
et (c+d)-(a+b)=An
Donc : kp = ke. (R.T)2 — K¢ = Kp. (R.T)™20 (2°" loi d’action de masse)

5.2.2.3. Constante d’équilibre (K,) relative aux fractions molaires :
Ona: Pi =Xi'Pt

PSPy x¢ x4 +d)—(a+b
Kp = LoD = X DPt(C )—(a+b)

P32 Ph x3 x5
c d
. . GESD)
Posons : K, = o
et (c+d)-(a+b)=An
Donc : kp = k,.PA" — Kk, = kp.P4" (3% loi d’action de masse)
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

5.2.3. Influence de la température sur les constantes d’équilibre (Relation de
VANT’HOFF) :

AG’ + RTLnKp = 0 — LnKp = ——
d _d (—AG°q __li AGop
E(LHKP)_d (RT) R dT )

dAGT
d __1.4d TAGT _1d 1dAG°T_ﬁ
E(LHKP)_ RdT( > R dT T dT T2 )
Ona:dG=V.dP—S.dT—>—|P=— 4867 — _AS°;

AG°r

TZ)
OnaG S H_TS _>AG°T :AHOT—T.ASOT

Donc : — (LnKp) = —= ( A _

% (LnK,) = _% (—AS°T _ AH°p +AS°T

T T2 T)

= (LnKp) = ' Relation de Vant Hoff
dT R.T

2

* Equilibre & T variable :

Pour chaque température, la réaction chimique posséde un état d’équilibre :
A la température T, on a un équilibre définit par Kp;.

A la température T, on a un équilibre définit par Kp,.

K T, AH® AH®
Ji ”dL nKp _f “ 52 -dT = LnKpy — LnKpy == (E_E)
Kp2) _ A7 1 1

- (Kpl) " R (T1 TZ)

* Relation de Gibbs — Helmholtz :

d _ o4y d _ 8K

ar (LnKp) = dT( R.T ) €t ar (LnKe) =
. d (=AGerY _ AH°p

Donc 'E( R.T )_ R.T2

D’ou : i(&) = - @ Relation de Gibbs — Helmholtz
dT\ T T

5.2.4. Lois de déplacement de I’équilibre (Principe de Le Chatelier) :

Le principe de Le Chatelier permet de prévoir le sens de déplacement de I’équilibre lorsqu’on
fait varier un facteur (temperature, pression totale et pression partielle (concentration)).

Enoncé de principe de Le Chatelier :

« Toute modification d’un facteur de I’équilibre entraine un déplacement de cet équilibre
dans le sens qui s’oppose a cette modification »

a) Influence de la température :

« L’augmentation de la température déplace I’équilibre dans le sens endothermique »

1
Exemple: N;+3H; —’I 2NH;  AH°; =-22 Kcal
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

La réaction est exothermique (AH®r < 0); une augmentation de T favorise la réaction dans le
sens (2) ; c'est-a-dire la dissociation de NHs.

b) Influence de la pression totale :

« L’augmentation de la pression déplace I’équilibre dans le sens qui diminue le nombre de
moles gazeux »

Exemple : Nyg +3Hg) —1>4_2NH3(g)

Si on augmente la pression t02tale, la réaction est favorisée dans le sens (1) car le nombre de
mole diminue.

¢) Influence de la pression partielle (concentration) :

« L’équilibre se deplace dans le sens de la disparition du constituant dont on augmente la
concentration »

Exemple :  Hyg) + I 1;» 2HI ()

Si on augmente la pression pazrtielle (concentration) de H,, I’équilibre se déplace dans le sens
(1).

d) Effet de gaz inerte :

* Si le systéme opére a volume constant :

« Dans un systeme opérant a volume constant (systéeme isochore) I’ajout d’un gaz inerte
n’a pas d’effet sur la réaction »

* Si le systéme opére a pression constante :

« Dans un systeme opérant a pression constante (systéme isobare) ; I’ajout d’un gaz inerte
déplace I’équilibre dans le sens qui augmente le nombre de moles gazeux »

Exemple : Ny + 3Hz() 1:» 2NH3(g)

L’ ajout d’un gaz inerte déplace I’équilibre dans le sens (2) car le nombre de moles gazeux
augmente.

g) Cas des réactions hétérogenes :

« Dans le cas des systemes hétérogénes, seules les concentrations (pressions partielles) qui
figurent dans la loi d’action de masse, sont facteurs d’équilibre »
Exemgle 1: 3Fe Ol 4 H,0O (9) _Vll Fes04 et 4 H, (9)

2

4 4 4
K _ PFE3O4' PHZ _ 1 PHZ _ PHZ
P p3 pt T 1.p%,, P4
Fer "H20 + TH20 H20

Kp ne fait intervenir que H,O et Hy, par consequent, L ajout ou I’enlevement de Fe et
FesO04(s) ne deplace pas I"équilibre.

1
Exemple 2 : CaCOzi) =—= CaO) + COx K, = Pco,
2
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

Kp intervient le CO, seulement, par conséquent, I’introduction ou I’enlévement de CaCOj; et
CaO ne déplace pas I’équilibre.

5.2.5. Aspect complémentaire de I’étude de I’équilibre :

a) Coefficient de dissociation (a) :

*Définition :
Est le rapport entre le nombre de moles dissocié du constituant et le nombre de moles
initiales.

nombre de moles dissocié du constituant

nombre de moles initiales du constituant
0<a<l
Remargues :
1) Si:a=1; laréaction est totale.
2) a peut s’exprimer en %.
Exemple :
PCls ) % PCls g) + Clz g)
Le nombre de mole initiale est no. A I’équilibre ; le nombre de moles se stabilisea: n= 1.2

no. Calculer le Coefficient de dissociation (o) ?

Solution :

PCls ) 4—;—'PC|3 @ * Cl
At=0 No 0 0
At=téq (no- anp) o N o N

Le nombre de moles totale a I’équilibre est: n=ng-ang+ang+oang— n= no(l + a)
Ona:n=ny(l+a) et n=12ng
Dou:no(l+a)=12n »a= 02 —a=20%

*Relation entre Kp et Coefficient de dissociation (o) :

Soit la réaction de formation du dioxyde d’azote :
N0 @ s==* 2NO; g

At=0 1mole 0 mole

At=téq (1-a) mole (2a) mole

La constante d’équilibre exprimée par la relation,

K = p¢. Y
P ™ pa pb
A" 'B

Qui peut étre donnée en fonction du degré de dissociation (a) représentant la fraction du

nombre de molécules dissociées. La fraction molaire (x; = %) est le rapport entre le nombre
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

de molécules du constituant i par rapport au nombre total de molécules présentes a I’equilibre

(n=1-a0+2a=1+a).

Alors,
_ 2a . _1-a
(e 14+« r XN204 = 14+«
2a
PZO (_)2 P2
K, = —% =3 Avec P =x,.P
Pnoos  (50)P
_ (a)?P
p (1-a)(1+a)
40?2 P
K. =
P 1-a2

b) Degré d’avancement (§) :

i~ g

I est donné par I’expression : { = = ”
i

Avec:

n;o : Nombre de mole initiale de la substance « i »

n; : Nombre de mole initiale de la substance « i » dans I’état d’avancement considerée.

vi : Coefficient steechiométrique de la substance« i » (négatif pour les réactifs, et positif pour

les produits).

Exemple :

2H, + O, <—%> 2 H,0
At=0 2mol 1 mol 0 mol
At=t 1 mol 0.5 mol 1 mol

L’avancement de la réaction est :

*Hp: (= = =0.5mol
0.5-1

5 = 0.5 mol
-1

*0p: (=
*H,O: (= 1;—0 = 0.5 mol

-Si on avait écrit :

H, + %0, —V'l H,O

2
At=0 2mol 1 mol 0 mol
At=t 1mol 0.5 mol 1 mol
L’avancement de la réaction est :
*H,: (= % =1 mol
%A .+ 05-1 _
Oz: {= —— =1mol
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Chapitre 5 : Energie et enthalpie libres — Criteres d’évolution d’un systéeme

*H,0: (= — =1mol

¢) Variance d’un systeme en équilibre et régles des phases :

Définition :
La variance est le nombre de parametres intensifs qu’il est nécessaire de connaitre pour
décrire quantitativement le systeme en equilibre.
Formule :
La variance est donnée par larelation: V=n+¢ -J (Loi de Gibbs)
Avec:
V : variance du systéme.
n : nombre de constituants indépendants (n = nombre de composés chimiques — nombre de
relations entre eux).
¢ : contribution de préssion (P) et de température (T).
J : nombre de phase.
Exemple 1:
CaCOs #Cao(s) + COy(g)
*Trois constituants (CaC0O3,Ca0,COy) ; et ; une réaction chimique, donc:n=3-1=2 n=2
*nombre de phases (2 solides + 1 gaz), donc : J =3
=2 (P,T)
Donc lavarianceest:V=2+2-3=1 v=1
Exemple 2 :
PCls(g) 4_%? PCla) + Cla)
*Trois constituants (PCls, PCls, Cl,) ; et ; une réaction chimique, donc:n=3-1=2 n=2
*nombre de phases (3 gaz),donc:J=1
=2 (P,T)
Donc la varianceest: V=2+2-1=3 V=3
Exercice 1 :
On considere la réaction qui conduit a I’équilibre :
CoHa+  H20() > C;H:OH ©
1) Calculer la variation d’enthalpie libre de la réaction a 298 K.
2) La réaction est-elle spontanée a 298 K.
3) Calculer la constante d’équilibre Kp & 298 K.
4) Calculer la constante d’équilibre a 573 K en admettant que AH® de la réaction est constante
entre 298 et 573K.
5) Comment évolue cet équilibre si :
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a) On augmente la température.

b) On augmente la pression totale .

Données:

Composé AH®% 298k (KJ/mol) AG®% 298k (KJ/mol)
CoHa (g 52.28 68.12

H20) -241.83 -228.59

C2Hs0H (g) -235.08 -168.45

Corrigeé :

1. Calcul de AG°g_ 293k :

AG°®R, 208k = AG®f, camson - AG®f, cora - AG®f 20
AG®R 298k = - 7.98 KJ

2. AG°®R 203k < 0, la réaction est spontanée a 298K.
3. Calculde Kpa 25°C:

—AG;
Kp = exp( RTR)
Kp=25
4. Calcul de Kpa 573K :

. _ AH°R 1 1
Ona: LnKp,TZ = LI’IKP,T1 — T (E — E)

AH°r= AH®% conson - AH®t, cona - AH®f, H2o

AH°r=-45.53 KJ

45530( 1 1 )
8.314 *573.15  298.15

LnKp 573 = LnKp 598 +

Kp 573= 3.75 107

5.a. Si on augmente la température, I’équilibre se déplace dans le sens endothermique, c'est-a-

dire, le sens de dissociation de C,HsOH (sens indirect)

5.b. Si on augmente la pression totale, I’équilibre se déplace dans le sens de diminution du

nombre de moles gazeux, c'est-a-dire, le sens de formation de C,HsOH (sens direct)

Dr H. BOUKHATEM

Page 10




