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Aspect énergétique des réactions chimiques :

Au cours d'une réaction chimique il peut y avoir
dégagement ou absorbtion de chaleur création d'énergie
électrique etc

La thermodynamique etudie cet aspect énergeéetique des
reactions.

Cette science permet de prévoir I’évolution des systemes
chimiques

Elle est basée sur trois principes fondamentaux. Dont allons
étudier ici les deux premiers.

Un principe ne se démontre pas mais | '’expérience montre
que ses consequences sont toujours veérifiées.
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L'énergie ne peut étre ni crée ni détruite. L'énergie ne
peut que se transformer d'une sorte en une autre.

Travail et Chaleur sont les formes les plus courantes de
|'énergie

Premier principe de la thermodynamique

Fonction énergie interne U :

Il existe une fonction appelée Energie Interne U. Cette
fonction est une fonction d'état.

La variation AU de cette fonction pour passer d'un état A a
état B ne dépend que de l'état initial et de I'état final du
systeme et pas du chemin parcouru.
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AUlB = UB - UI AUBF = UF - UB
Etat intermédiaire
B

v

AU, =U, - U,
Etat initial
| > Etat Final
F
A
Etat intermédiaire
> A
AU,=U,-U
1A A I

AU = U -U =AU, +AU . = AU;g + AU,

La variation d’une fonction d’état ne dépend que de I’état
initial et de I’état final et pas du chemin parcouru !




La fonction Energie Interne U est définie comme la somme
Travail W + Chaleur Q

U=W+Q AU = AW + AQ
Chaleur de réaction

AQ est la quantité de chaleur mise en jeu au cours de la
transformation.

Par convention elle est comptée positivement si le systéme regoit de la
chaleur et négativement si le systeme la fournit

Dans le cas général, c'est I'énergie Q qui passe d'un corps a
un autre , sous l'effet d'une différence de température , on la
mesure en joules ( J ).

On distinguera deux cas selon que la transformation se fait :
a pression constante = transformation ISOBARE

a volume constant = transformation ISOCHORE
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A Volume Constant (transformation isochore) :

dQ,=C, dT AQ,=[C,dT

A Pression Constante (transformation isobare) :
dQ,=C,dT AQ.=[C,dT

Cp et Cv sont des coefficients appelés capacité calorifique

Deux systémes différents peuvent étre utilisés :
molaire (Cp en J mol’' K') ou massique (Cp en J g'K")

Les expressions précédantes concernent la quantité de
chaleur correspondant a 1 mole ou 1 g de substance.

Si les quantités de matiéres mise en jeu sont différentes
on devra bien sur en tenir compte |
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Cas particulier : Changement d’état

La quantité de chaleur AQ, recue par un systeme , a

pression constante , peut entrainer un changement d'état
physique , sans changement de température

Exemples : Fusion - Vaporisation - Sublimation ....

L : chaleur latente du changement d'état considéeré dans ces
conditions de température et de pression
en J.kg'ou en J.mol-

m ou n : masse du corps en kg ou quantité de matiere en
mole qui change d'état au cours du processus ,.

AQp=mL AQp=nlL
L est I'enthalpie de changement d'état notée aussi AH°
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Travail = énergie mécanique
AW est la quantité de travail mise en jeu au cours de la

transformation. On ne considere que le travail contre les
forces de pression

dw =-P dv AW =[-P dV

Expression de I’énergie interne U :

dU =dQ - PdV AU = AW + AQ
Unité de U : J mol”
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Fonction Enthalpie H

Cette fonction est aussi une fonction d'état .

La variation AH de cette fonction pour passer d'un état a
I'autre ne dépend que de l'état initial et de l'etat final du
systeme et pas du chemin parcouru.

Cette fonction Enthalpie est définie par :
H=U+PV dH =dU + PdV + VdP

dH = dQ - PdV + PdV + VdP dH =dQ + VdP
Si la transformation est isobare P = Cte et dP =0

soitdH =dQP =Cp dT
AH correspond donc a la quantité de chaleur mise en jeu
quand la réaction est effectuée a pression constante ce qui
le plus souvent le cas. AH = Q,
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Par convention:

* pour une réaction endothermique qui absorbe de la
chaleur le AH correspondant est positif.

* pour une réaction exothermique qui dégage de Ila
chaleur le AH correspondant est negatif.

Unité de H : J mol~
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Deuxiéme principe de la thermodynamique:

Fonction entropie S

On définit la fonction entropie S par :

dS=dQ/T As=[dQ/T Unité de S : J mol' K~

Cette fonction est aussi une fonction d'état.

La variation AS de cette fonction pour passer d'un état a
I'autre ne dépend que de l'état initial et de l'etat final du
systeme et pas du chemin parcouru.

A pression constante : dS =dQ,/ T=C,dT/T

L'entropie est une mesure du désordre du systeme : si le
désordre augmente S augmente et AS > O,si le désordre
diminue S diminue et AS < O.
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Deuxiéme principe de la thermodynamique :

L'entropie d'un systeme isolé qui n'échange rien avec
I'exterieur ne peut que croitre.

L'entropie et le désordre de I'univers ne peuvent qu‘augmenter
Pour mettre de I'ordre quel part on est toujours obligé de
créer un plus grand désordre autre part.

Evolution d 'un systeme

Fonction Enthalpie Libre G :

On définit la fonction enthalpie libre ou énergie de Gibbs G

G=H-TS AG=AH-TAS Unité de G : J mol-

Cette fonction est aussi une fonction d'état. La variation AG de cette
fonction pour passer d'un état a I'autre ne dépend que de I'état initial et
de I'état final du systeme et pas du chemin parcouru.
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Cette fonction G est utilisée pour prévoir comment va évoluer
un systeme a pression constante.

La variation d'enthalpie libre AG d'une transformation
spontanée est toujours négative.

Application aux réactions chimiques — Thermochimie

Soit la réaction chimique :
aA+bB=cC+dD

On peut définir un A,H un A_S et un A,G pour cette réaction.
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Criteres d'évolution (a P=Cte)

SiAG>0:
transformation thermodynamiquement défavorisée

Réaction non spontanée

SiALG<0
transformation thermodynamiquement favorisée

Réaction spontanée

SiALG=0:

On est a I'état d'équilibre il n'y a pas d'évolution du systéeme.
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On se place tres généralement dans les conditions
standard a P = 1 bar, la température est tres souvent prise
égale a 298 K (25 °C)

Dans ces conditions, on définit des valeur standard de AH,
AS et AG qu'on note avec un 0 en exposant a droite pour
standard et un R en indice a droite pour réaction :

K (25°C) ARc;o298 ’ ARH0298 ’ ARSOZQS

Expression de A.G

On peut montrer que :
A.G=AG’+RT In Qg

Q;, est le “ mondéme des activités ” : Q; =1 a,"'

aA+bB=cC+dD:Qy=(a.ca,?)/ (a,cag’)
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T = température absolue en Kelvins (K) : T( K) = T(°C) + 273
R = Constante des gaz parfait = 8,31 J mol' K-

L'expression de Q, est identigue a celle de K, déja

rencontré si ce n'est que les activités utilisées sont les
activités initiales au moment du mélange et non comme pour
K, les activités a I'équilibre.

Il existe une relation directe entre K, et AGY; :

AG®. = -R T In(Ky)

En effet
AG=AG° + RT In Qg

A I'equilibre chimique on a :
Q. =K.etA.G=0 soit 0 = A,G° + RT In K,

K. est une constante qui ne dépend que de la température.
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Variations de H, S et G et K avec la température (a P = cte):

Variation de H
dH = Cp dT : ARHO - IARCPO dT

AC.L=3ViC,i®=¢cC,. +dC, -aC.yl, -bC,,

En général on fait I'approximation de considérer que les C.i°
sont indépendants de T.
On obtient alors apres intégration :

AH(T) = AgH(T, )+ ACH(T - T))

AHY(T) = AHY(T, )+ AC.°(T - T,) (Loi de Kirschoff)

En fait on fait trés souvent |'approximation de négliger
la variation de H avec T
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Variation de S : dS=C.dT/T

Par intégration en considérant les C, constants on obtient :

AS(T) = AS(T,) +AC In(T/T,)

En fait on fait trés souvent |'approximation de négliger la
variation de S avec T

Variation de G :

Si on fait I'approximation de négliger les variations de H et S
avec T on obtient tres facilement :

AG(T)=AH-TAS
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Variation de K. avec T :

AGYT)=AH -TAS =-RTInK,
InK.=-AH/RT+AS® /R

Si on porte In K, en fonction de 1/T on obtient directement les
valeurs de A H? et A.S°

Pente
P=-AH'/R

Ordonnée a |'origine
O =AS"/R

1T (K1)

T. BRIERE-THERMODYNAMIQUE 20



Il suffit donc de connaitre la valeur de K; a deux
températures différentes pour connaitre AH%et A.S?°
Pente : P =-A H°/ R =A(InK) / A(1/T)

A H° =- R A(InK) / A(1/T)

Connaissant A H° on peut ensuite facilement calculer A.S?°

-RT LnK = AcH?- T A.S° AS’=RLnK +AHY/T
Ln K,
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Evolution d'un systeme chimique
A.G=AG'+RTIn Q,

AG® = -RT In K,
A.G =-RT InK_ + RT In Q,

AG=RTIn(Q./K,)

Pour préevoir comment va evoluer un équilibre chimique sous
I'effet d'un parametre expérimental :

Variation de température, de pression ou modification du
nombre de mole d'un des constituants
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Sens 1

aA + bB <—— cC + dD

Sens 2

Il suffira de regarder comment varie Q. au cours de la
modification étudiée :

Si Q; diminue A,G diminue et donc I'équilibre se déplace
dans le sens 1.

Si Q; augmente A,G augmente et donc lI'equilibre se déplace
dans le sens 2.

Si Q; ne varie pas A,G ne varie pas et donc I'équilibre reste
inchangé.
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Cette méthode calculatoire de prévision est infaillible mais il
existe une méthode qualitative plus rapide d’utilisation.

Principe de Le Chatelier

Il s’agit d’une loi de modération :

Un équilibre cherche toujours a s'opposer aux
variations qu'on veut lui imposer.

Ainsi, si on ajoute un corps I'équilibre va généralement se
déplacer dans le sens de disparition de ce corps.

Inversement si on élimine un corps Il'equilibre va se
généralement déplacer dans le sens de formation de ce
corps.

Il existe néanmoins des cas particuliers ou l'utilisation de
ce principe est délicate et peut étre source d'erreurs.
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En revanche, ce principe permet de prévoir a coups
sur linfluence de la pression et celle de |la
température sur un équilibre.

Influence de la Température
InK,=-AH /RT+AS® /R

On peut écrire cette relation sous la forme différentielle

on dérive parrapporta T :

[d(InK.)/dT]= AH/RT Loi de Vant'Hoff

Cette relation permet de prévoir facilement l'influence de T sur un équilibre.

RT? est un terme obligatoirement positif.
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[d(InK.)/dT]= AH°/R T R T2> 0

Si A;H? < 0 - Réaction exothermique : d InK, et dT sont de
signes contraires donc si T augmente K, diminue (et
inversement).

Si ALH® > 0 - Reaction endothermique : d InK, et dT sont de
méme signes donc si T augmente K; augmente (et
inversement).

Une élévation de température favorise donc le sens
correspondant a la réaction endothermique.

Inversement, un abaissement de température favorise le
sens correspondant a la réaction exothermique.

Tout se passe donc comme si l'équilibre cherchait a
s'opposer a la variation de T c'est le principe de Le Chatelier.
Si une réaction possede un A H° nul, la température est sans

influence sur I’equilibre.
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Influence de 1a Pression

Dans le cas ou la réaction n’est pas effectuée a pression
constante le principe de Le Chatelier permet de prévoir I'effet
d’une variation de pression sur I’equilibre :

L’equilibre cherche a s’opposer a la variation de pression :

[Isi P augmente I’equilibre cherche a la faire diminuer en se
déplacant dans le sens de diminution du nombre de mole
gazeuses.

[Isi P diminue I’équilibre cherche a la faire augmenter en se
déplacant dans le sens de I'augmentation du nombre de mole
gazeuses.

[Isi au cours de la réaction le nombre de mole gazeuse ne
varie pas, la pression est sans influence sur I’équilibre.
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Calculs de grandeurs thermodynamiques :

Réaction de formation standard d'un corps pur :

C'est la réaction qui conduit a la formation d'une mole du corps pur dans
son état standard sous P = 1 bar et a la température considérée a partir
des corps simples qui le compose pris eux aussi, dans leur état standard
sous P = 1 bar et a la température considérée. L'état standard
correspondant a I'état le plus stable.

(Dans 99 % des cas on se placea T = 298 K.)
Exemples (a 298 K)
Acide acétique CH,COOH

2C(s)+2H,(g)+0,g)=CH,COOH (I)
Formation du méthane CH, C(s)+2H,(g)=CH,(g)

Acétate d'ammonium CH,COONH, :
2C(s)+7/2H,(g) + O,(g) +1/2 N,(g) = CH,COONH, (s)
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Pour ces réactions standards de formation on définit des
enthalpies de formation standard AH° des entropies de formation

standard S.°, et des enthalpies libres de formation standard A.G°.

Ces grandeurs sont données dans des tables pour tous les corps.

On les utilise pour calculer facilement les grandeurs thermodynamiques
associées aux réactions chimiques par la relation suivante :

AXO = 5 vi AX°

aA+bB=cC+dD

AH =2 ViAH=c AH° (C) +d AH° (D) -aAH° (A) - b AH° (B)
AS'=2VviS'=cSL(C)+dS°(D)-aS?°(A)-bS°(B)
AG°=2ViAG'=c AG’(C) +d AG° (D) -aAG® (A) - b AG° (B)

Remarque : pour les corps qui sont deja dans leur état standard
I'enthalpie de formation est par définition nulle : O,(g) - H,(g) -

Fe(s) - Cl,(g) - S(s) - Br,(l) etc
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Exemple d’utilisation

CH,(g) + 20,(g) = CO, (g) + 2H,0() AH,, =2
AHq = AH,,CO, ) + 2 AH%,, H,O(I) - AH,,CH, (g) - 2 AHY,,;,0, (9)
DRS00 = AS°4,CO, ) + 2AS%4,H,0(l) - AfS°298CH, (g) - 2 A S°,,,0, (9)
DRGO%5 = AG%,4,CO, ) + 2 AG%4,H,O(l) - AG%,,CH, (g) - 2 AG,,0, (9)
Données des tables :

AH%,, ~ CO,(g) CH,(g) H,O()
kJ.mol-! -393,5 -74,8 -285H,2

AHO,., = -393,5+ 2 * -285,2 + 74,8 = -889,1 kJ.mol-*
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Energies de liaison :

On définit I'énergie de dissociation d'une liaison chimique
comme l'énergie qu'il faut fournir pour casser cette liaison.
Cette grandeur est positive puisqu'il faut fournir de I'énergie.
Des tables donnent des valeurs moyennes de ces énergies
de liaison.

On utilise ces valeurs pour évaluer facilement les A H°.

AH°= 2 E rompues - 2 E, crées

Attention : pour pouvoir utiliser cette formule tous les corps
doivent étre a I’état gazeux.

En réalité I'énergie d'une liaison n'est pas rigoureusement la méme dans
tous les composés. On utilise donc des valeurs moyennes, En général, le
résultat obtenu est néanmoins une bonne approximation
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CH,(g) *+ 20,9 = CO,(9) + 2H0(l)  AgH%=7

T Réactifs 5 H
H— ¢ H 20 =0 H—O Z 2 Alqu298OHZO 2 HZO (|)
IL O:C — O PI"OdUi"’S
4 E., 2 oo B
Liaisons fompues -2E,.,
¢ (9) ‘0 ©) C S Eeu
iaisons formées
4 H (g) )

Atomes libres (état gazeux)

ARHozgs =4 EC-H +2 Eo=o -2 Ec=o -4 EO-H +2 AlquOHZO
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ARHozgs =4 EC-H + 2 Eo=o -2 Ec=o -4 EO-H +2 AlquOHzo

Données des tables
A, H%0 = 44,1 kT .mol!

Energies moyennes des liaisons en kJ.mol-!

O—H 463 C=—O0O 724
O=— 0O 464 C—H 415

AHOe =4 * 415 + 2 > 464 - 2 * 724 - 4 *463 + 2 * - 44,1
AH5, = - 800 kJ.mol-!

Résultat obtenu par utilisation des A;H%,; : -889 kJ.mol-1

Le résultat obtenu est une bonne approximation a 10% preés

Cette méthode simple permet d'évaluer facilement I'ordre de grandeur
des enthalpies de réactions.
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Combinaison linéaires de réactions chimiques
On peut combiner entre elles des réactions dont le A, X° pour en

déduire le A X’ de réactions inconnues

Quelques regles de base :

A+B=C+D : AX°,

E+F=G+H :AX, Réactions dont A_X° est connu

C+D=A+B:-AX,
Renverser la réaction change le signe de A X°

2A+ 2B=2C+2D : 2AX°,,
Multiplier une réaction par un coefficient multiplie A X° par le
méme coefficient

A+B+E+F=C+D+G+H : AX . AX,)+A X0,

Si une réaction est la somme de deux autres réactions son
AX? est la somme des deaxrizXOoyNamiQuE 34



En combinant habilement ces trois regles on peut traiter tous les
cas de figures sans passer par lutilisation de cycles
thermodynamiques explicites.

Exemple d'utilisation

R,: A +2E=2F A X% =100 kdJ.mol"
R,: 112F+1/2A=D  AX%=-50 kd.mol"
R,: 3F=B AX°,=-100 kJ.mol"’

R,:
=R, -(2.R,) +R, Vérification
A+2E+2D + HF= /F+/Ié+/( +B

= AX0, - 2AX°, + AXC,
=100 + 100 - 100 = 100 kJ mol
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