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ENTHALPIE LIBRE G

Le travail a pression et température constantes est rencontré dans
les réactions chimiques.

Transformation (réaction réversible) :

On introduits deux concepts pour le travail, I'un est le travail habituel
des forces de pression (-P.dV) et on I'appelle W, et un autre travail
du a d’autres forces qui different des forces de pression tel que le
travail électrochimique du aux réactions d’oxydo-réduction et on le

note W et le travail total est W = W,ey +W

On sait que :
H=U+PV dH =du +P.dV +V.dP P =ctedonc dH=du +P.dV

dU = dQuev + dW dH = dQqey + dW +P.dV

dH = dQrey + dWyey + dw’ +P.dV

dH = dQuey + (-P.dV) + dw +P.dV

dH = dQev +dw ona: d5=dQe /T  dQev =T.ds
dH =T.ds+ dw dw = dH — T.ds

W = (Hy = Ha) = T.(S5 = S1)

On définit une nouvelle fonction appelée enthalpie libre G qui est
une fonction d’état car H et S sont des fonctions d’état.

G=H-TS

Variation de I’enthalpie libre a T et P constantes:
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dG =dH-T.dS-S.dT dG =dH-T.dS
AG = (Hy—H1) =T (S2—S1) AG = AH-T.AS
AG <o Transformation spontanée irreversible.

AG=0 Point d’équilibre réversible.

AG)>o0 Transformation impossible.

L’enthalpie libre lors d’une réaction chimique :

La plupart des réactions chimiques se font a pression et température
constantes, on suppose que les produits et les réactifs se trouvent a
I’état pur.

AGr = z AGY% Produits ~ z AGY% réactifs

Avec AG% des corps simples (02, N2 Ha.....) est Nulle

Exemple :

Soit la réaction de combustion du butane a 298°K et sous pression
atmosphérique.

1) La réaction est-elle possible dans ces conditions ?

CsH10 (g) + 13/2 O3 (g) -+ 4 CO; (g) +5 H,O (1)
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Composes CsH10 (g) Oz (g) CO; (g) H,O0 (1)
AH’s -30 / -94,14 -68,37
Kcal/mole

S° cal /K 74,21 49 51,1 16,74
Selon la loi de HESS :

AHaog = 5.(-68,74) + 4.(-94,14) — (- 30) = - 690,26 Kcal/mole

ASyes = 5.(16,74) +4.(51,1) - 13/2.(49) - 74,21 =104,61 cal /K

= 0,104 Kcal/mole

AG = AH -

AG =-690,26 —298.0,104

T. AS

AG =-721,25 Kcal /mole

AG <0 la réaction est spontanée

2) Sachant les enthalpies standards de formation des composés H,0

(1) et CO2 (g) sont respectivement en Kcal/mole :
-56,74 et - 94,34.
Trouver I'enthalpie libre standard de formation du butane.

On applique la loi de HESS. AGg = 2 AGY% Produits — 2 AGY% réactifs

AGg = 5. AG% (H,0) + 4. AGY% (CO,) - AG% (butane)

AGY% (butane) = 5. AG% (H20) + 4. AG% (CO,) - AGg

AGY% (butane) = 5.(-56,74) + 4.(- 94,34) — (- 721,25)

AGY% (butane) = 60,2 Kcal/mole.
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L’équilibre chimique

Une réaction chimique est dite qu’elle est au point d’équilibre, quand
les produits ont tendance de réagir entre eux pour donner les réactifs
de départ et la réaction se fait dans les deux sens.

aA+bB —— cC+dD
Sens 1 : réaction directe Sens 2 : réaction inverse.

Constante d’équilibre :

Soit I’équilibre suivant :

Hz (g) +12(g) > 2HI(g) t=445°C etP=1atm.
[H2]1=nw2/V  [l]=np/V [HI]=nn/V

avec V :volume du systeme

On fait des expériences plusieurs fois en prenant a chaque fois au
départ un mélange : (H2, |2 ); ( Ho, HI ) ; (I, HI ) et dans des rapports
différents et on effectue la réaction jusqu’a I"équilibre, on trouve
toujours :

[HI1?/[H2]. [ 2] =cte.

Cette expression est appelée constante d’équilibre K¢ ou constante

d’action de masse. La constante d’équilibre n’est pas absolue, elle
dépend de la température et de la nature des réactifs et produits

Ke(T).
Cette loi est génerale :

aA+bB ——* cC+dD
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Ke(M)=[CI[D]4/[AR[B]°
Avec [A]=na/ Vst [B]=ng/Veyst. weererernnee

e Cette loi s’applique seulement a la phase gazeuse d’ans un
équilibre qui contient des gaz.

CaCOs3 (5 » Ca0 5) + COy (g Kc (T) =[ CO; ]

P
<«

e Elle s’applique a la phase liquide seulement pour I’équilibre
liguide —solide.

Co () +Ni*" (solution) "¢ —>  Co* (solution) + Nis)

Ke (T)=[Co*™ ]/ [Ni*"]

Cas du systéme gazeux:

Quand le systeme contient des gaz, il est préférable d’utiliser les
pressions partielles des gaz.

Soit I’équilibre homogene gazeux a T °K et V le volume du systeme.

aA+bB — cC+dD

nombre de moles : Na, NB, Nc, Nnp des composés A, B, Cet D
Pressions partielles : Pa, Ps, Pc, Pp des composés A, B, Cet D
Pa.V = na.R.T Pa=(na/V).RT Pa=[A].RT [A]=Pa.(RT)*

De méme [B] = Pg.(RT)* [C] = Pc.(RT)*? [D] = Pp.(RT)?

Kc = ([C]¢. [D]9) / ([A]2. [B]°) on remplace les valeurs de
concentrations dans Kc.

Ke = (Pc).(RT).(Po).(RT) / (Pa).(RT)™.(Ps)".(RT)"®
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Ke= [ (P)e.(Po)? / (Pa)2.(Pe)? ].(RT)te*0 e~

[ (Pc).(Po)? / (Pa)2.(Ps)°] = Kc.(RT)(erd—2-)
On pose Kp(T) = [ (Pc)<.(Po)? / (Pa).(Pe)°]
Kp = Kc.(RT)An
Exemple :
Hx+1; —/— 2HI Kp = (PH)?/ Pr2.Pi2 Kp=Kc
N2Os ——— 2NO;  Kp=(Pn02)*/ Pn2os  Kp=Kc.(RT)*Y

CaCOsz(s) — Ca0 (5 +CO2(e Kp=Pco2 Kp=Kc. RT
-—

Pour une phase gazeuse a T constant et P varie de Po = latma P

Ona:

dG = VdP JdG =nRT[dP/P deG°aG et delaP
G —G° = nRT.InP G = G+ nRT.InP

Soit I'enthalpie libre de chaque coté de I'équilibre:

1°" coté : G;=G1°+ RT.(a InPa + b InPg)

2¢me coté : Gy = G0 +RT.(c InPc + d InPp)

Si G1 est différente de G, se produit une évolution dans le sens de
I’enthalpie libre la plus petite. A I’équilibre on a G; = G;

G1°+ RT.(a InPa + b InPg) = G,° +RT.(c InPc + d InPp)

-AG® = G1° - G2 = RT.[In(Pc)<.(Pp)¥ — In(Pa)?.(Pe)°]
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- AG® = RT.IN (Pc)c.(Po)? / (Pa)?.(Ps)®

AG® = - RT.INKp Kp = @AGO/RT

Exemple:

1/2N2+3/2 H, —> NHs AGozgg=-3940 cal
—

A T=298°K on calculi Kp.

Kp = @3940/2.298 4, trouve Kp = 740

L’équilibre est en faveur de la formation de NHs ( sens 1).
A T=673°K on a AG%;73 = +5736 cal

On calcule Kp.

Kp = e 5736/2.673 on trouve Kp = 0,014
L’équilibre est en faveur de destruction de 'ammoniaque ( sens 2).

On déduit que:

« AG(CO0 , Kp?> 1laréactiondirecte qui est avancée.

« AG)Y0 , Kp<1 laréactioninverse qui est avancée.

Variation de la constante d’équilibre avec la température :
Elle varie avec la température selon la loi de VAN'T HOFF

dinK / dt = AH /RT? AH est I’enthalpie de la reaction directe.

e AH)X0 KaugmenteavecT
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e AH(O0 KdiminueavecT
Dans I'exemple précédent AH <0
On a trouvé Kp(298) =740 et Kp(673)=0,014

Donc Kp diminue quand T augmente car AH <0.

On suppose que le domaine de température est petit [T1, T2] pour
gu’on puisse considérer AH constante.

dink/dt =AH/RT2  [dInK/dt = [AH/RT? deK;ak, etdeT1a T,
InK, — InKy = = AH /R. (1/T, — 1/T1)
InK; —InKa = AH /R. (1/T2—1/T4)

In(K1/K2) = AH /R. (1/T, — 1/T1)

connaissant K; et K, on peut trouver AH.
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PRINCIPE DE LECHATELIER :

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

TEMPERATURE :

Les deux réactions, directe et inverse ont des enthalpies inverses,
une qui absorbe la chaleur (transformation de la chaleur en énergie
interne) donc elle refroidit, I'autre émet de la chaleur donc elle
chauffe.

Selon le principe ; si on chauffe (T augmente) I'équilibre se déplace
dans le sens qui refroidit donc la réaction qui absorbe de la chaleur

donc la réaction endothermique. (AH > 0)

Si on refroidit (T diminue) I’équilibre se déplace dans le sens qui
chauffe donc la réaction qui émet de la chaleur donc la réaction

exothermique (AH < 0).
Quand T augmente (T/) I'équilibre se déplace dans le sens endo.

Exemple :

[
»

Hy +720; < H.O AH <O

La réaction (1) est exothermique, I'équilibre se déplace dans le sens
(1) a des températures basses, effectivement I'eau est formée a 25°C
et la réaction presque totale.

PRESSION TOTALE :

Soit I’équilibre qui contient des gaz, d’'une maniere générale l'une des
deux réactions (directe ou inverse) est accompagnée par diminution
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de nombre de moles gazeuses et |'autre sera accompagnée par
augmentation de nombre de moles gazeuses.

Donc une diminue la pression totale et 'autre augmente la pression
totale du systeme.

En appliquant le principe de LECHATELIER :

Si on augmente la pression totale, le systeme se déplace dans le sens
qui diminue le nombre de moles gazeuses.

Si on diminue la pression totale, le systeme se déplace dans le sens
gui augmente le nombre de moles gazeuses.

Exemple :

[

N: (g) + 3H2(g) "~ 2NHs(g)

Si on veut fabriquer I'ammoniaque d’avantage, il faut déplacer
I’équilibre dans le sens (1) le passage de 4 moles gazeuses a 2 moles
gazeuses, c'est-a-dire diminution de nombre de moles donc il faut
travailler a une pression élevée.

CaCOs3(s) —— CaO(s) + CO2(g)

Sens (1): on passé de 0 mole gaz a 1 mole gaz.

Pour déplacer I’équilibre dans le sens (1) on doit travailler a une
pression basse.

CONCENTRATION :

Si on augmente la concentration d’un des composés, I'équilibre se
déplace dans le sens de sa disparition.

Si on diminue la concentration d’'un composé, I’équilibre se déplace
dans le sens de formation de ce composé.
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