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Summary :

For a better understanding of the chemical reaction. Elementary notions of thermodynamics

Beginner students are not assimilating easily thermodynamics of the chemical reaction because of the writing of
chemical equation, the use of specific symbols and the necessity of choosing conventional reference states. The
teaching method must be based on the mathematic formalism of the derivative from the first. Notions of state,
degrees of freedom, evolution between two states, chemical affinity and limit conditions are necessary to unders-

tand this subject.
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Que reste-t-il comme notions de thermodynamique chi-
mique 2 un étudiant & I’issue de son premier cycle universi-
taire ? Une enquéte rapide réalisée lors du premier cours de
licence fait apparaitre que les étudiants retiennent en général
des formules qualifiées de « magiques », puis ils les appli-
quent sans se soucier des conditions restrictives de leur
emploi souvent lides a la réversibilité des transformations
alors que la réaction chimique est par essence méme une
transformation irréversible.

La constante d’équilibre K et 1’enthalpie libre normale
ArG°, grandeurs les plus souvent retenues, sont abusivement
utilisées pour la prévision de 1’évolution de la réaction chi-
mique. Ainsi, a la question « conclusion ? », posée dans un
probléme & la suite du calcul d’une constante d’équilibre
égale 2 1 (étudiants provenant des classes préparatoires et de
DEUG), des réponses étonnantes ont été relevées : 1’équi-
libre est réalisé avec tous les constituants en proportions
steechiométriques - on est dans les conditions steechiomé-
triques de 1’équation ; on en conclut que I’équilibre est
atteint - la réaction est parfaitement en équilibre - I’équilibre
existe bien ; la réaction est loin d’étre quantitative - I’équi-
libre est parfait - etc.

Les difficultés proviennent du mauvais emploi de
termes tels que réaction et équilibre, état et évolution, quan-
tité de matiére et proportions steechiométriques, réactifs et
produits, de 1’écriture des grandeurs thermodynamiques, des
états de référence conventionnels et des conditions aux
limites.
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université de Bourgogne-CNRS, BP 47870, 21078 Dijon Cedex.
Tél : 03.80.39.61.43. Fax : 03.80.39.61.32.
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Premiéres notions

La premigre notion a faire passer lorsqu’il y a réaction
chimique est qu’il y a évolution d’un état initial vers un
état final. La comparaison de la réaction chimique et d’une
cascade donne alors une bonne image du phénoméne. De
méme que ’eau s’écoule spontanément sous ’action d’une
différence de potentiel due a 1’altitude d’un lieu A « dit
haut » vers un lieu B « dit bas » (figure 1), la réaction chi-
mique s’effectue spontanément sous [’action d’une différen-
ce de potentiel chimique d’un état initial vers un €tat final.
Si cette différence de potentiel est nulle (image du lac), le
systeme chimique est alors dans un état d’équilibre. Les
paramétres sont respectivement la position h et I'énergie
potentielle de position Ej, pour la cascade, et, I"avancement
de la réaction & et I’énergie potentielle thermodynamique J
pour la réaction chimique (figure 1).
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Figure 1 - Comparaison imagée cascade/réaction chimique.

L'ACTUALITE CHIMIQUE @ AQUT-SEPTEMBRE 1999




m I'ACTUALITE CHIMIQUE ® AQUT-SEPTEMBRE 1999

— [ I B R E PR OP O S

De méme que I’eau, pour s’écouler de A vers B, devra pas-
ser par une infinité de lieux, chacun défini par un couple de
parametres h,E,, et caractérisé par une grandeur dérivée
dE,/dh, la réaction chimique passera par une infinité
d’états intermédiaires, chacun défini par un couple de
parametres &, J, et caractérisé par une grandeur dérivée

dJ/dg (figure I).

La réaction chimique

L’énergie potentielle thermodynamique J est une fonction
d’état. Selon les contraintes imposées au systéme, cette fonc-
tion aura un nom différent. Par exemple, si la pression et la
température sont maintenues constantes, ce sera 1’enthalpie
libre G ou, si le volume et la température sont maintenues
constantes, ce sera 1’énergie libre F. Par la suite, seul le cas de
la réaction réalisée a température et pression constantes sera
analysé. Le systéme chimique est alors défini par un ensemble
de paramétres comprenant deux variables intensives, la tempé-
rature T et la pression p, et B variables extensives, les quanti-
tés de matiere ny des B constituants.

L’enthalpie libre du systéme dans un état donné s’expri-
me en fonction de dérivées partielles sous la forme :

oG
dGT,p = Z o dl’lB = Z,qunB 1)
B anB T,p.nc B
La dérivée particlle % =Gg,, qui est l'en-
Mg )1 e

thalpie libre molaire partielle du constituant B, est appelée
potentiel chimique du constituant B et notée .

Dans le cas ol les B constituants donneraient lieu & une
réaction chimique, les variations des quantités de matiere
des constituants ne sont pas quelconques : elles s’effectuent
en relation directe avec les coefficients stecechiométriques ny
des constituants de 1’équation chimique.

En considérant le sens conventionnel gauche — droite et
en désignant par i les constituants de gauche (appelés réactifs)
et par j ceux de droite (appelés produits), I'équation chi-

mique OZZVBB s'écrit : O:ZVJ'Bj_ZViBi

., B i o i)
et les quantités molaires n,, n, des constituants B,, Bj, vérifient
la relation :

€ est I'avancement de la réaction a 1’état considéré qui est
positif dans le sens conventionnel d’écriture gauche — droite.
I est alors possible de remplacer les ny variables quantités de
matiére par une seule variable 1’avancement de la réaction &.
L’enthalpie libre (1) prend la forme : (2)

dG; , = Zvjluj —ZV,-,U,. dé =
J 1

Z vppds =G,ds
F

[’expression entre crochets qui est une somme algébrique
de grandeurs dérivées caractérisant un état & de la réac-
tion chimique est notée par Iauteur G, (voir encadré ).

@)

Condition d'évolution

Energie minimale

D’apres le deuxieme principe de la thermodynamique,
toute évolution se traduit par une production d’entropie
interne au systeme, 6.S. Il est alors simple de trouver la rela-
tion entre la fonction G et la condition .S > 0. En effet,
dans des conditions de température et de pression uniformes
(P =Poisricars T = Togierienr) 11 €8t possible d’€crire a partir :

* du 1 principe : dU = 8Q, + 8W .. +8W

avec W o, =- pdV

¢ du 2° principe : TdS =T §,S + T3S

avec 6Q, =T 8,5

(e : échange entre le systéme et I’extérieur ; autre : autre
que forces de pression)

» des définitions des fonctions Het G: H=U + pV,
G=H-TS:

dG =-SdT + VdP + 6W_ - T6S.

A température et pression constantes, la variable est
I’avancement de la réaction. Cette derniére relation devient
alors :

aG
dGT'p = 8Wautre . T6|S = I d§ (3)
2 T
’p
Dans le cas ol aucun travail 8W_  n’interviendrait -
¢’est-a-dire d’une réaction chimique proprement dite (sans
production d’énergie électrique par exemple) -, la condition
8.8 > 0 entrafne :

&

dGT.p <0 ou ﬁ_ df <0.

T,p
La réaction chimique se fait donc dans le sens d’un état
de plus basse énergie.

Affinité chimique
L’évolution de la réaction chimique se traduisant par une
production d’entropie sous 1’effet de I’avancement de la
réaction, De Donder a défini une grandeur, 1’affinité chi-
mique A, par la relation :
(Y
A=T—. @
d¢
Cette affinité chimique est directement reli€e a la fonc-
tion G. En effet (2), (3) et (4) entrainent :

Adé =768 =-dG, , =-G,dé =— ;ﬁg dé (5)
T.p
&
A=-G . =——| .
% ),

L’affinité chimique représente donc une grandeur dérivée
qui caractérise 1’évolution de la réaction & partir d’un état &.
Elle est reliée a 1’énergie potentielle thermodynamique GT'P
qui se manifeste sous la forme d’un travail chimique ou




travail interne lors de la réaction chimique (de méme que
le déplacement d’un véhicule, caractérisé€ par une gran-
deur dérivée qu’est la vitesse, est & relier 4 un travail méca-

I o Ba [0 E PR O P O S

Ainsi, deux cas sont & envisager en considérant toujours
le sens conventionnel positif d’écriture gauche — droite :
1. A>0et &> 0: laréaction évolue de la gauche vers la

nique). droite.
La condition d’évolution devient : 2. A <0et&<0:laréaction évolue de la droite vers la
A dE>0. gauche.
Encadré 1 : Notations

L’Union Internationale de Chimie Pure et Appliquée
(IUPAC) recommande d'exprimer le terme Z VB

par la notation AX (X =G, H, U, S...).

Or en abordant la thermodynamique chmuque, les étudiants
font difficilement la différence entre cette écriture A_qui
représente un état de la réaction chimique (présence de I'indice
r signifiant réaction chimique) ct 'opérateur A qui représente
une variation entre deux états. Les notations données par
I'TUPAC sont des recommandations. D'autres symboles peu-
vent étre définis. C'est ainsi que l'auteur choisit de noter cette
expression X et justifie son propos par le développement qui
suit, Tl sera fait avec Ia fonction enthalpie libre G et pourra étre
généralisé pour les autres fonctions d’état.

Etat X de la réaction chimique

L’état € de la réaction chimique est défini par la grandeur
dérivée G _telle que :

oG
G, =|—| =).viGsn-
Y . ; BB,

Evolution de la réaction chimique
entre deux éfats

Cas général

Entre un état initial ; et un état final £, la grandeur mesu-
rée est une grandeur intégrale AG correspondant a une
variation entre deux états :

A
KG=G(,)-G(&)=[Gde

En général G, qui est fonction de &, ne peut pas étre sorti
de U'intégrale.

Cas pratique

Si, entre les deux états considérés, la grandeur G)_ peut étre
considérée comme constante (valeur moyenne entre les
deux états) 1a relation devient :

NG=G,(5-¢)

Cas particulier de I'état de référence

Dans le cas particulier de 1’état de référence (état hypothé-
tique conventionnel), la composition est fixée pour chaque
constituant. Il en résulte que pu°; ou G n’est plus fonc-
tion de la composition et donc de £. D’autre part, la réac-
tion s’effectue entre un état initial formé des réactifs seuls
dans les proportions stechiométriques (§; = 0) et un état
final formé des produits seuls dans les proportions stee-
chiométriques (§, = 1). Ainsi, il est possible d’écrire :

ZVBG)g,m = va i W ZV,.GI.?M )
B f i
(G:))ﬁ"al N (G:) Vinitial = ArGO .

L’opérateur A dans I’écriture A se congoit dans ce cas et la
relation du cas général devient :

NG =AG. :
D'une maniére générale, I'écriture AX Z veX
sera alors bien comprise par les étud1ants

Enthalpie et enthalpie libre de formation
a I'état de référence

Les enthalpies molaires des constituants purs H°, 2 la
température T n’étant pas connues en valeur absolue
(valeurs non nulles & 0 K), les enthalpies de référence des
réactions A H® se déterminent 2 partir des enthalpies de
formation molaire de référence a 298 K de chaque consti-
tuant B, AH°(B, état physique, 298 K), des lois de Hess et
de Kirchoff. Le méme raisonnement s’applique a la gran-
deur enthalpie libre G°;

Dans ce cas, l’ecrlture A X° est parfaitement justifiée. En
effet, les grandeurs de formation de référence A;X°
d’un constituant B a la température T sont définies entre i

- un état initial défini par les corps simples (£ = 0) entrant
dans la composition du constituant B, pris seuls dans leur
état physique stable sous la pression de référence p° et la
température T,

- un état final défini par le constituant B pur (§ = 1) dans
I’état physique souhaité, sous la pression p° et la tempéra-
ture T,

En revanche, les grandeurs S°;  sont données en valeur
absolue dans les tables a 298 K pulsque d’apres la conven-
tion de Nernst, ces grandeurs sont prises égales a zéro a
0 K. Le calcul de A S° se fait alors directement.
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Cas particulier de 'équilibre chimique

La condition générale d’équilibre thermodynamique
8,S = 0 entraine pour une réaction chimique la condition
ABSE=0.

Une réaction qui s’effectue dans les conditions d’équi-
libre se congoit comme une suite continue d’états d’équi-
libre. Une telle démarche non réalisable, est considérée
comme la limite d’une suite discontinue d’une infinité
d’états quasi statiques tels que le passage d’un état & I’état
suivant se fasse avec des variations de 1’affinité et de I’avan-
cement de la réaction infinitésimales. C’est une réaction
qualifiée de lente puisque, & chaque étape, 1’équilibre doit
étre atteint. Comme précédemment, I’affinité calculée avant
que la réaction ne débute, c’est-a-dire dans les conditions
initiales imposées au systéme, n’est pas nulle et son signe
permet de connaitre le sens de la réaction.

Prévision de la réaction chimique

Pour savoir dans quel sens une réaction chimique va
s’effectuer et vers quel état final elle peut tendre, il est
nécessaire de connaitre le degré de liberté du systéme, la
valeur de I’affinité chimique & 1’état initial et les conditions
limites (états initial et final).

Variance et degré de liberté du systéme

Le systeme formé par la réaction chimique dans un état
d’équilibre est caractérisé par m parametres, ou variables,
eux-mémes reliés entre eux par n relations, ou équations. Le
probléme, qui consiste a caractériser un état d’équilibre,
c’est-a-dire a calculer la valeur de ses n parametres, se résu-
me a la résolution mathématique d’un systcme de n équa-
tions & m inconnues qui ne pourra étre effective que si
m 2 n. Le nombre m - n de parametres fixés arbitrairement
est le degré de liberté du systeme ou variance. Dans le cas
pratique, le fait de considérer un systeme dans des condi-
tions initiales bien définies entraine une diminution de la
variance qui devient alors le degré de liberté réel du systeme
considéré ; I'auteur le nomme alors variance pratique,
Vpratiquer CAT ¢’est cette valeur qui sera utile pour la résolution
d’un probléme.

La variance s’obtient trés simplement par la différence
entre le nombre de parameétres conditionnant d’une maniére
générale I’équilibre et le nombre de relations liant nécessai-
rement ces parameétres, tandis que la variance pratique ne
fera intervenir que les parametres non fixés et les relations
supplémentaires de composition, appelées restrictives, pro-
venant des conditions imposées au systéme chimique.

Pour savoir si les parametres pression et température
sont a prendre en compte dans un probleme, il faut se rappe-
ler que, d’apres les regles de Le Chatelier, la pression
n’intervient que si la réaction s’effectue avec une variation
de volume et la température avec un effet thermique. Ainsi,
dans le cas d’une réaction isochore ou/et athermique
I’un ou/et I'autre de ces deux parametres n’intervient pas
pour la caractérisation de 1’équilibre. Si une variation ou
non de volume peut facilement &tre déduite de 1’écri-

ture du schéma de la réaction a partir de la relation bien

connue :
ZVB Zou =0
B

il est indispensable, en revanche, de donner dans le texte une
indication sur la thermicité de la réaction pour que I’éléve
puisse savoir si le parametre température doit ou non étre
pris en compte.

Les relations restrictives découlent des conditions de
composition imposées initialement. Dans les cas les plus
simples, elles sont évidentes. D’une maniére générale, elles
se trouvent a partir de la relation :

Dlagx, =0
B

qui doit &tre vérifiée quel que soit & (encadré 2).

Quatre cas sont a envisager :

1. v> Oet Vg, e = 0, le systeme pourra atteindre un état
d’équilibre (exemple 1, cas 1 ; exemple 2).

2.v>0etyv < 0, le systéme ne pourra pas atteindre

pratique L
un état d’équilibre et il y aura rupture d’équilibre (exem-
ple 1, cas 2).
Jov=0etv e~ 0, le systeme est dans un état d’équi-
libre.
4. v=0et Y pratique < 0, le systeme est en rupture d’équi-
libre.

p—

Encadré 2 :
Recherche
des relations restrictives

Deuxiéme exemple : premiére question

Les deux relations restrictives résultent du fait qu’ini-
tialement le sulfure d’hydrogene ct le dioxygeéne sont mis
en proportions steechiométriques et que la réaction
s’effectue dans ces mémes proportions. L’écriture sui-
vante le vérifie :

H,S(2) + /,0,(2) = S()+ H,0(g)
état€ :xgn ., a-&  Yy@-& & &

Deuxiéme exemple : deuxiéme question

Pour les mémes raisons que dans la question précéden-
te, la premiére relation restrictive est évidente. La deuxic-
me se trouve en résolvant I’équation :

Nl =20,
Casa)  HS@®+ 1,0, = Sg+H0@
étatg:xgn . 1-& 1-Y8 1+8 148
L’équation a résoudre quel que soit & est alors :
(1-8+o(l-"8)+2p(1+8=0

soit 1+ o0+ 2B + (- 1 -0+ 2B)E =0,
ce qui donne : oo=-4/3 et = 1/6.
Casb)  H,S(g) + ',0,(g) = S(g)+ H,0(g)
état&:xpn  1-& Y, -UE 1+& 1+
La méme démarche conduit a I’équation :

1+,00+28+(-1-",00+S2B) =0
qui donne : oo =-8/3 et B =- 1/6.




Expressions pratiques de |'offinité chimique a I'état €
Les expressions (2) et (5) donnent :
4= —g Vs hp ©)

Le potentiel chimique p, du constituant B a un état € de
composition de la réaction est de la forme :

#5 (T, p) = py + RTIn| 2.

Zg
Les grandeurs z; sont directement relices aux quantités
de matiéres relatives n, caractérisant la composition du sys-
téme. Elles s’expriment sous forme de pressions partielles,
fractions molaires, concentrations, molalités, activités, etc.,
grandeurs elles-mémes fonctions de I’avancement de la
réaction. Les grandeurs z°, sont prises sous un état de réfé-
rence conventionnel (encadré 3) définissant un potentiel chi-
mique de référence p°y. Cet état de référence provient de
l’intégration de I’expression du potentiel chimique, connu

seulement sous forme dérivée :

dug, =RTdInz,.
I’expression (6) devient alors :
Va
Z
- 0 B
A== v u ~RTInI]| =2
B
B zﬂ B
-
Le premier terme de cette expression est I’enthalpie libre
de référence, noté A G° (voir encadré 1), reliée 4 la constan-

L 1 B R E P ROPO S =—————

te d’équilibre K (obtenue & partir de A = 0) par la relation
RTInK = - A G°. Ainsi :

A =-AG® - RTInK; )
ou A=RTIn £ ®)
Ké
> Vg |7}
avec K;-_-H—I; et K=Hz—§ .
B B J étare G ZB équilibre

Les formes pratiques de ’affinité chimique (7) et (8) — la
relation (8) en particulier - sont d’'une grande importance car
elies conduisent a la prévision du sens des réactions
connaissant les conditions initiales dans lesquelles sont pla-
cés les constituants (K,;) et celles caractérisant 1’état final
d’équilibre (K) que le systeme est susceptible d’atteindre.

Ce sont ces expressions fondamentales, associées au
calcul de ’enthalpie libre de référence de la réaction qui
doivent étre utilisées par les éléves dés le début de
I’enseignement de la réaction chimique.

Pour savoir ensuite si la réaction va pouvoir effective-
ment atteindre 1’état d’équilibre (K), il faut alors se référer a
la valeur de la variance pratique.

En résumé, le calcul de I’affinité chimique conduit a trois
situations :

1. Evolution de gauche a droite : A > 0 et & > 0 entrainent

K§< K.

Cas des gaz

La référence est le gaz parfait pur soit sous une pression
normale de 101 325 Pa (ancienne convention), soit une
pression de 10° Pa (nouvelle convention recommandée).
Cette dernigére valeur, si elle simplifie le calcul par
exemple dans le calcul des constantes d’équilibre, n’en
demeure pas moins un inconvénient pour les éléves pour
les raisons suivantes :

- cette nouvelle référence ne supprime pas 1’ancienne.
Pour les changements d’états par exemple, la pression
considérée est la pression normale : 'cau bout toujours 2
100 °C sous la pression de 101 325 Pa. Les €léves doivent
donc connaitre les deux conventions et les employer a bon
escient ;

- trés peu de tables donnent les valeurs des grandeurs
thermodynamiques avec cette nouvelle référence ;

- I’existence de ces deux références oblige I’auteur d’un
probléme a préciser dans le texte la référence considérée et
I’éleve a tre critique a cet égard.

Cas des constituants en phase condensée

La référence est le constituant pur auquel est affectée
une activité égale A I'unité a°= 1, c’est-a-dire x5 = 1 et
¥;= 1. Rappelons que I’activité est définie par la relation :

Encadré 3 : Références les plus courantes

ay = XgYp, X €tant la fraction molaire et v, le facteur
d’activité du constituant B.

Cas particulier de la solution diluée idéale

La référence est la solution idéale, ¢’est-a-dire la solu-
tion infiniment diluée avec :

- pour le solvant le composé pur (x, = Lety, =1),

- pour chaque soluté le composé en quantit€ infinitési-
male avec ¥, = 1 ; pour un tel constituant des approxima-
tions justifiées par la dilution conduisent a remplacer la
fraction molaire, soit par la concentration molaire, soit par
la molalité : x, = ¢, = my,. Les références conventionnelles
adoptées sont alors :

¢;° =1 mol dm?; m;° =1 mol kg™,

Les données des tables de valeurs internationales se
référent a la molalité. Il est donc nécessaire de faire un
changement d’état de référence pour utiliser - comme
c’est le cas dans de nombreux problémes - la concentra-
tion molaire. Cependant, dans le cas particulier d’une
solution aqueuse, la référence m° est équivalente a la
référence c,° a 25 °C et les valeurs des tables sont utili-
sées directement si la composition est exprimée en concen-
tration molaire. Ce résultat qui se démontre trés facilement
pourrait faire I’objet d’un article consacré aux change-
ments d’états de référence
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2. Evolution de droite & gauche : A < 0 et € < 0 entrainent
Ké > K

3. Equilibre : A =0 et £ = 0 entrainent K, =K.

Les notions de réactifs et de produits, telles qu’elles sont
actuellement utilisées, sont alors totalement erronées
puisque, dans les deux premiers cas, elles sont inversées
(exemple 2, 2° question), alors que, dans le dernier cas, elles
n’ont pas de sens. Cette distinction provient de I’écriture
schématique de la réaction qui ne correspond pas tou-
jours au sens d’évolution.

Conditions limites

L’état initial étant un état de non-équilibre, la réaction évo-
lue spontanément soit vers un équilibre soit jusqu’a la dispari-
tion d’un des constituants. Comme le montre 1’expression de
I’affinité chimique, les valeurs des paramétres de 1’état initial
conditiennent le sens d’évolution de la réaction chimique et,
dans le cas ou I'état final serait un équilibre, les valeurs des
paramétres de ce dernier sont dépendantes des conditions ini-
tiales. Il est donc indispensable de fixer les conditions de
I’état initial pour que les étudiants puissent résoudre le
probléme qui leur est soumis, ce qui n’est pas toujours le cas
dans de nombreux problemes trouvés dans la littérature,

Exemple d'affinité chimique : équation de Nernst

Une équation trés connue des €léves est celle de Nernst
applicable aux réactions d’oxydo-réduction, mais savent-ils
qu’elle est une expression particuliére de 1’affinité
chimique ? Supposons a cet effet que la réaction chimique
produise un travail €lectrique 6W,, . Ce terme intervient
dans I’expression de l’énergie minimale (3) sous la forme :

=0W, - TS 3)

Si on se place avant que la réaction ne débute, ¢’est-a-dire
lorsque la pile est en circuit ouvert, le courant électrique ne
circule pas La réaction globale :

VeaaledC + v oxB =v_redB+v_.0xC
peut &tre considérée dans un état d’équilibre et la différence
de potentiel est alors égale a la force électromotrice (fem) de
la pile E. Dans de telles conditions, I’enthalpie libre repré-
sente le travail électrique. La relation (3) devient :
dG, =0W . C)
Or, le travail electrlque d@ au transfert de dn, moles
d’électron étant de 1a forme :
OW,,.. = - E(Ne)dn, = - EFv_d§
(N : nombre d’Avogadro ; F : symbole du faraday)
la relation (9) combinée a la relation (5) devient :
A=v_EF

A
E=—-
VEF (10)

Ainsi, la fem représente I’affinité chimique de la réaction

1
v F

e
Lorsque la pile débite, 1a différence de potentiel décroit
comme I’affinité chimique pour atteindre la valeur nulle &

’état d’équilibre chimique (exemple 3).

ou

a

pres.

Pour la réaction globale, (10) conduit aux relations :

0
E:—A’G —El K, _RTln K
vl v F v.F K.,
etenposant
0
E’ = LG, E:E°+£ln (11)
v F v, K,

La réaction globale est en général considérée comme la
somme de deux demi-réactions d’oxydo-réduction (couple
redox ; exemple 3) :

+) v, poxB+ve=v_.redB
() VvV, oxC+ve=v_,redC.

Pour chaque couple redox (B ou C), il est possible d’écri-

re (voir encadré 1) :

T (redB)"~*

G.,=A,Gh+ ; (12)
(oxB)"

—_A G- RT} (redB) ™ (13)
A G (oxB)"=*

et, en posant E° — _Zr~B on retrouve I’équation de

Nernst : v F

Voxn
E, = E3 + RL 1y 0B (14)
v, (redB) ™
L’éleve comprendra alors plus facilement les conventions
de sens qui découlent du fait que I’affinité¢ A, donc la fem E
et enthalpie libre de la réaction G_ ont des signes opposés.
La réaction d’oxydo-réduction s’écrit dans le sens :
V,50xB +ve=v_,.redB
avec le sens thermodynamlque conventionnel gauche —
droite pour exprimer 1’enthalpie libre (12), mais le sens
inverse pour exprimer la fem (13, 14). La méme remarque
s’impose pour la réaction globale (11).

Opération globale : mélange + réaction

Pour qu’il y ait réaction, il faut que les constituants purs
soient mis en contact. Dans le cas oul la réaction s’effectue a
I’intérieur d’une phase, il faut alors prendre en compte une
opération de mélange initiale. En effet, dans un premier
temps, la mise en commun des constituants purs provoque
un mélange spontané qui produit de I’entropie, puis la réac-
tion s’effectue ajoutant une nouvelle production d’entropie
(exemple 2, question 3).

Entropie de mélange
L'entropie due au mélange, S mélange Z Sz, appelée entro-

pie de mélange A_S, est tres facileme%t calculable dans le
cas de constituants parfaits formant une phase homogeéne
gazeuse ou condensée. Les formules obtenues étant extréme-
ment simples, elles peuvent étre données a priori aux €leves
débutants (leurs démonstrations nécessitent la connaissance
des dérivées partielles) puisqu'ils utilisent trés vite, par le
biais du calcul des constantes d'équilibre, les pressions par-
ticlles et les fractions molaires.




Mélanger des constituants purs parfaits a tempéra-
ture constante est une opération athermique. Ainsi,
8Q, =T3S = 0 et d’apres le second principe d_ S = 8;S. Ainsi,
I’entropie de mélange mesure la production d’entropie. Elle
sera donc nécessairement positive (exemple 2, question 3).

Cette production d’entropie est donnée par les relations :
dans le cas de la phase gazeuse :

A8 =—RY n,InL2m
B

mél
B

= —RZ ngn x—fpméz
B

B

dans le cas de la phase condensée :
A oS =—RY nyInx; (15)
B

(Pg me = pression partielle du constituant B dans le mé-
lange, p,” = pression du constituant B pur avant mélange,
P, = Pression totale du mélange, x, = fraction molaire du
constituant B dans le mélange, n, = quantit€ de matiére du
constituant B).

Production d'entropie due @ la réaction chimique

Les relations (4) et (7) conduisent au calcul de la produc-
tion d’entropie S, :

lf 1f ’ i
S, =7JAd§=—?!A,G df—R!‘lnkgdé

0 7
5,=-27 L, - -’ r@az 181 0o

L’expression 1nk§:f(E_,), a établir pour chaque réaction
chimique, n’est facilement intégrable que dans des cas tres
particuliers, mais une intégration graphique est toujours pos-
sible (exemple 2, question 3).

Exemples

Premier exemple : pas de paraméires de composition
(1 constituant dans chaque phase)

Réaction : 2Cu,0(s) + Cu,S(s) = SO,(g) + 6 Cu(s)

Données : A H® # 0, AG° = 126 000 — 123 T J pour
800K <T<1200K

Référence : pour le gaz p°® = 101 325 Pa ; chaque solide
forme une phase.

Condition : pression fixée a la valeur de la pression nor-
male p° = 101 325 Pa.

Etude des degrés de liberté

parameétres d’équilibre 2 (T, p)

relations* 1 (K)

paramgtres fixées 0 | 1 l 2

relations restrictives* 0

variance 1

variance pratique 0 -1
équilibre | rupture d’équilibre

cas 1 cas 2

* pas de relations de composition puisque les variables de composition
n’interviennent pas dans cet exemple : x(Cu,0) = x(Cu,S) = x(S0,) =
x(Cu)=1.
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Affinité

Expression de I’affinité€ : A = - AG°(T) - RTIn(p, .../p°)
=-126 000 +123T - RTIn(p, ,,,.,/P*) J.
Calcul de Vaffinité pour p, ... =p°: A=-126 000 + 123T J.

Conclusion

- Cas 1 : I’équilibre sera atteint si on se place a la tempé-
rature qui annule I’ affinité, soit 1 024,4 K.

-~ Cas 2 : si la température est fixée a une valeur différente
de 1 024,4 K, I’affinité sera constante. L’équilibre ne sera
jamais atteint : il y aura rupture d’équilibre (disparition d’au
moins un des constituants de gauche si A >0 (T > 1 024,4 K)
ou de droite si A < 0 (T < 1024,4 K).

Deuxiéme exemple : 1 seule phase

Réaction : H,S(g) + '/,0,(g) = S(g)+ H,0(g)

Données : AH® # 0 ; AG® =57 600 — 48T J dans les
conditions de température du probléme.

Référence :  p°=101325 Pa.

Etude des degrés de liberté

paramétres d’équilibre 6 (T, p, x(,S), x(0,), x(S), x(H,0))
relations 2 (K, Zx, = 0)
parametres fixées 0 0|11 2]|3] 4
relations restrictives 0 41 3 1.2 1 0
variance 4

variance pratique 0

¢quilibre
Affinité

Expression de 1’ affinité :

h et
XX
A=-A G*(T)-RTIn| =0 i]

X "
HISE 503 initial

Premiere question

Du sulfure d’hydrogéne et du dioxygene sont mis en pré-
sence en proportions stechiométriques, la pression et la
température étant fixées et maintenues constantes. Que se
passe-t-il ? On attend de ’éléve des explications thermody-
namiques justifiées.

Conditions : 2 parametres fixés : T, p ; 2 conditions res-
trictives : x(S) = x(H,0) et 2x(0,) = x(H,S) (encadré 2). La
variance pratique égale 0 : I’état final sera un état d’équi-
libre.

Affinité : 4 I’état initial il n’y a pas de soufre et de vapeur
d’eau. Il en résulte que A = oo. La réaction évolue donc
jusqu’a ce qu’un état d’équilibre soit atteint.

Deuxiéme question

On se place a une température de 1 200 K et sous une
pression totale égale a p°, ces paramétres étant maintenus
constants. Dans quel sens la réaction évolue-t-elle si on met
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en présence 1 mole de H,S(g), 1 mole de S(g), I mole de
H,0(g) et

a)l mole de O,(g),

b) 0,25 mole de O(g)

Conditions : 2 paramétres fixés : T, p ; 2 conditions res-
trictives : x(8) = x(H,0) et (encadré 2)
pour a) x(H,S) —4/3x(0,) + 1/6x(S) + 1/6x(H,0) = 0
pour b) x(H,S) - 8/3x(0,) - 1/6x(S) - 1/6x(H,0) = 0.

La variance pratique est 0 : 1’état final sera un état d’équi-
libre.

Affinité : ’application de la formule précédente donne
pour p = p° et T=1 200K :

X5 Xy 0

Y

Xp,s X0,

A,G°=0 et A=-RTIn
initial
a) A=6915J avec

Xps = Xs =X = Xo, =
b) A=-10361Javec 1
Xy =

: évolution gauche — droite
0,25
3,25

2

& -

X ] X =— X
H,S H,0 1 Yo,
2 g 3,25

évolution droite — gauche.

Troisieme question

On se place dans le cas a de la question précédente.

a) Calculer la production d’entropie due au mélange ini-
tial.

b) Calculer la production d’entropie due a la réaction
chimique. On procédera par intégration graphique. En
déduire I’avancement de la réaction a I’ équilibre.

Entropie de mélange :

Puisque p,_, = pp_ I’entropie de mélange en phase gazeu-
se devient identique & celle de la phase condensée. L’ appli-
cation de la formule (15) donne :

AmeS = 46,10 J K, avec nes,s) = Ns) = NH:0) = Nz = 1,
=X = Xy = %o, =7
Production d’entropie de la réaction chimique :

Dans le cas particulier du probléme la production d’entro-
pie (16) se limite a I’expression :

r
S =-R j In K, dé

Xer,s

et d’évaluer la valeur de la surface comprise entre £ = O et
§ = Equimre Cetie derniere valeur correspondant 2 A = 0 ou
InK, =0.

avec .
Constituant ny état initial | ng état § X état &
H,S(g) 1 Ieie (1-8)/(4+'.)
0,(g) 1 1- '/2&, (1 - I/Zf;)/(4 + J/25_,)
S(g) 1 1+& | A +8/(4+'8
H,0(g) 1 1+§& A +ENE+11,8)
(1+¢)’
K= 0 A
4+2)21-&6€)(1-2)?
( 2) 1-&X 2)

11 suffit alors de calculer K, pour différentes valeurs de &
comprises entre 0 et 1 (limites imposées par la quantité de
matitre de H,S), de tracer la courbe A = f(€) ou anE, = 1)

3 0 0.1 02 [ 0251 03 | 05
“InK_| 0,6931 | 0,3777 | 0,06503- 0,0922]- 0,2511] - 0,9245
ank 14

0,51
’ % .
01 t —ip
) 0,2 0,4 0,6
-0,51
1

Sur le graphique, la valeur de ’avancement qui annule
-InK est ééqui“bm = (),22 et la surface a prendre en compte (tri-
angle hachuré) est évaluée 2 0,07624.

Ainsi, la production d’entropie due a la réaction est :
S; réuction = 0,63 T K'! et la production d‘entropie totale
(mélange + réaction ) est S, =46,73 1 K.

i.total

Troisiéme exemple : pile

Etude du fonctionnement, 4 25 °C, des accumulateurs au
plomb constitués par un montage en série de 3 ou 6 piles
électrochimiques, chacune formée d’une électrode de plomb,
Pb, et d’une électrode de dioxyde de plomb 1V, PbO,, bai-
gnant dans une solution aqueuse d’un sel soluble de plomb
II, en présence d’une grande quantit€ d’acide sulfurique.
Pour simplifier le probleme, on se placera dans le cas d’une
solution diluée idéale.

Réaction globale : Pb(s) + PbO,(s) +250,%(aq)
+4H,0%*(aq) = 2PbSO,(s) + 6H,0(1)

Données : A H°(298K) # 0,

R =8,314 J K" mol!, F =96 500 C mol"', c® = 1 mol dm™,

Enthalpies libres de formation de référence des composés :

Composé Ph(s) | Pb**(ag) [SO,H(aq)| H,0%(aq)| H,O(1) | PbO,(s) | PbSO,(s)

AG(298KY!
kJ mol! *

# Références : celles de la solution diluée idéale de l'encadré 3.

0 -2431 | -T446 | -2372 | -2372 | -2174 | - 8132

Conditions : température et pression fixées a 25 °C et p°
=101 325 Pa.

Etude des degrés de liberté

parametres d’équilibre* 3 (T,[SO,”1, [H,0'])

relations 1 (K)

parametres fixées 0 0 1

relations restrictives 0 2 1 0

variance

variance pratique 0
équilibre

* la réaction s’effectue en milieu condensé (aqueux). Dans un tel cas la
pression n’est pas un facteur d’équilibre, les fractions molaires des solutés
sont remplacées pas les concentrations et la fraction molaire du solvant
- constituant en grande quantilé - est prise égale & 1 (encadré 3). De méme
la fraction molaire d’un constituant formant a lui seul une phase est égale &
1. Ainsi : x(Pb) = x(PbO,) = x(PbSO) = x(H,0) =1

et les fractions molaires de ces 4 constituants ne sont pas ici des variables.




Premiére approche : réaction globale

Premiére question : évolution « pile chargée »

Donner lexpression de 1’ affinité de la réaction globale A,
et, exprimer cette affinité en fonction du pH de la solution.

En déduire la concentration en acide sulfurique néces-
saire pour obtenir une fem de I'ordre de 2,2'V.

Conditions : 1 parametre fixé : T = 25 °C et, puisque
I’acide sulfurique est entierement dissoci€ en milieu aqueux,
1 relation restrictive: 2[{SO,*] = [H,0*].

Affinité :

cO
A=-AG(I)-RTIn [ I —
[H3O ]4[S 4 ]Z initial
En prenant en compte la relation restrictive, 1’ affinité
rient :

A=-AG"(T)~RIIn 4[i°—]6—

H30+ ]6 initial

= —A,G*(T)-RTn4—6(23RT)pH e

Le calcul de I’enthalpie libre de référence d’apres les

valeurs du tableau ci-dessus donne :
A G°(298 K) =-394 2007,

ce qui entraine 4 298 K : A =390 765 — 34 190pH, ..., J.

Le signe de cette affinité donne le sens d’évolution de la
réaction. Deux solutions sont possibles :

1. pH < 11,4 A > 0 (réaction dans le sens de I’écriture
schématique)

2. pH > 11,4 A <0 (réaction en sens inverse).

Puisque la réaction s’effectue en milieu acide, scule la
premiére solution est a retenir.
Concentration en acide sulfurique initiale :

E=4 a2y
v F

e

avec .y, = 2

entraine :
[H,0%] = 9,78 mol dm? et [SO,H,] = 4,89 mol dm?3.

Deuxiéme question : état d'équilibre : « pile a plat »

Exprimer la constante d’équilibre de la réaction totale K
et calculer sa valeur. Conclusion.

& avec RTInK = -A G°(T)

K =|4 [C]ﬁ =394 2007J 2298 K

+ F ce qui donne a 298 K
[H3O équilibre & — 1 25x106°.
A D’état d’équilibre, la réaction est trés déplacée vers la
droite.

Deuxiéme approche : demi-réactions

Troisieme question

Ecrire les deux demi-réactions théoriques (nommées 1 et
2) a prendre en compte aux électrodes Pb**(aq) /Pb(s) et
PbO,(s)/Pb**(aq).

En réalité, les ions Pb**(aq) en présence des ions sulfate
SO42'(aq) précipitent pour donner du sulfate de plomb
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PbSO (s), composé peu soluble dans I’ean. Ecrire les deux
demi-réactions (nommées 3 et 4) effectivement mises en jeu
dans les piles et calculer leurs potentiels normaux d’oxydo-
réduction.

Demi-réactions 1 et 2

Pb?*(aq)/Pb(s) : Pb?*(aq) + 2 € = Pb(s) =T
PbOZ(S)/Pb2+(aq) :
PbO,(s) + 4 H,0%ag) + 2 e= Pb*(ag) + 6 H,0() -

Demi-réactions 3 et 4

Pb>*(aq)/Pb(s) : PbSO,(s) + 2 ¢ =Pb(s) +SO,*(aq) =3m
avec a 298 K ArG°(3) =68,6kl et E;°=- 1,355V
PbO,(s)/Pb**(aq) : -4-
PbO,(s)+ 4 H,0%(aq) + 2 & +S0,2(aq) = PbSO,(s) + 6 H,0(1)
avec 2298 K AG°4)=- 3256kl et E,°=1,687 V.

Quatrieme question

Donner Uexpression de la fem E de la pile. En déduire la
concentration en acide sulfurique nécessaire pour obtenir
une fem de l'ordre de 2,2 V.

La réaction globale provient de la combinaison des réac-
tions 4 - 3. Comme les enthalpies libres ou les affinités chi-
miques sont des grandeurs additives, il est possible d’écrire :

Aglobal = A= By
c’est-a-dire E=E, - E, (Ve,global =V 4 =V,3)
ce qui donne apres arrangement :

E =E2 —E30 + RTln 4[}]306]6
2F [c°]
Ainsi : E=2,024-0,177pH=22V

Et, comme précédemment : [H,O*] = 9,78 mol dm™ et
[SO,H,] = 4,89 mol dm?.

initial

Conclusion

Cet article non exhaustif doit attirer I’attention des ensei-
gnants sur le fait que la thermodynamique chimique est une
discipline difficile & appréhender pour les ¢tudiants débu-
tants. Pour une meilleure compréhension, elle doit étre
dépouillée de tout artifice d’écriture qui pourrait entrainer
une quelconque ambiguite.

Comme des disciplines telles que la mécanique ou la
cinétique chimique, elle est basée sur le formalisme mathé-
matique de la fonction dérivée et doit &tre enseignée comme
tel d&s le début. Il ne viendrait pas a 1’idée d’un éleve
d’écrire la vitesse v par le sigle Av... L’écriture de
I’enthalpie, de I’enthalpie libre ou d’une autre fonction
thermodynamique a un état donné & de la réaction chi-
mique serait mieux comprise et assimilée sous la forme H,
ou G, (comme I’affinité€ chimique A) que A H ou AG. Le
sigle A_ devrait étre réservé exclusivement au calcul de la
variation entre deux états de la réaction chimique selon
'expression : AG = A G.

Une autre conséquence de ce formalisme est que pour
atteindre les fonctions thermodynamiques, comme dans les
autres disciplines, une intégration est nécessaire. Pour expri-
mer la constante d’intégration, des états de référence, sou-
vent hypothétiques, sont conventionnellement adoptés.
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Une autre difficulté provient de 1’écriture du schéma de la
réaction qui se fait, d’une part dans un sens qui n’est pas force-
ment celui de la réaction et, d’autre part, avec des quantités de
matiére en proportions steechiométriques qui ne représentent
pas, en général, les quantités de matiere réelles mises en jeu.

L’étudiant doit bien comprendre ces notions de base pour
appréhender la thermodynamique chimique dans son
ensemble sans difficulté. L’introduction de la variable temps
se fera alors trés facilement.
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