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1. Reactions spontanees et a 1'equilibre

Enthalpie libre G A

ArG <0
ArG >0
ArG =0
s
Avancement de la réaction &
Fig. G=1(&)

A G=@©0G/og) , J mol ! (cf thermodynamique chimique)
C'est la dérivée de G par rapport a €. C'est la pente de G en fonction de &.



Soit la réaction A -~ B
aTetPcts: dX= 2(0X/ 8n) .dn, (cf thermochimie)

dG = Z(E)G/@ni)”nj . dG: (0G/on) , . .dn +(0G/dn)

i A" TP, T,P.nA

par définition: u=0G/o n)T » = potentiel chimique

= enthalpie libre molaire partielle de 1'espece ou constituant i.

M indique comment I'enthalpie libre varie quand une espece 1 est ajoutée au systeme.
donc: dG = p,.dn +p .dn aTetP cts

d€=dn /v donc:dG:uA.vA.d§ +p v, . dE dG=-pu, .dE€ + p . dg
dG/dE& = M- H, = (0G / BE)TP = ArG
e Si H,> M ArG <0 la pente est négative. G diminue en fonction de &;

la réaction tend vers 1'équilibre; la réaction est spontanée de A vers B.
e Si M, < M ArG >(0 laréaction est spontanée de B vers A.
e Si p=pu, AG =0 la réaction est a 1'équilibre.

Un systeme thermodynamique en réaction €volue spontanément dans le sens des potentiels
chimiques décroissants. De méme qu'un systeme mécanique évolue spontanément vers un
potentiel décroissant (bille glissant le long d'une pente). D'ou le nom de potentiel chimique.

B



2. Lien entre la thermodynamique et la
chimie analytique
2.1Cas des gaz parfaits
Ao B gaz
AG=p - p, etpouruncorpspur: [ = pu’+ RT.In (P/ P’ (cf 2&me principe)
donc AG= uBO + RT.In (P_/ P’) - (uAO + RT.In (P, / P"))
AG= uBO - uAO +RT.In (P /P,)=AG" +RT.In(P_/P))
P_etP, sontles pressions partielles des constituants A et B dans le mélange.
A l'équilibre: AG=0 et P /P =K =contante d'équilibre de la réaction
AG'= -RT.InK|

« SIAG">0 alors K <1 etP, >P leréactif est favorisé.

SiAG’<0 alors K >1 etP <P_le produit est favorisé.

y A

y = Inx

-
X

I
e

X=




2A +3B o C + 2D

['avancement élémentaire de la réaction est d& = dni / 14 (cf thermochimie).
A varie de dnA =-2d¢ B variede dnB = -3d&
C varie de dnC = +d& D varie de an = +2d&
aTetP cts: dG=p, .dn + p .dn_ + p.dn_ + p.dn
dG=(-2uA- 3uB + U +2uD).d§
(8G/8§)T,P =AG=( -2uA - 3uB + p .+ 2 H)
AG=Y vu=Y vi(uio + RT.In (P / P%)
« en dehors de I'équilibre: A G = AFG0 +RT InQ, Q.= l_[i (Pi/ PY)vi
Q,= [(PD/ P’)*. (PC/ P%)] / [(PA/ P’)*. (PB/ P%)’]
L'enthalpie libre standard de réaction peut etre calculée a partir des enthalpies libres
standard de formation des produits et des réactifs (tables): ArGO = Zi V.. AfGiO

. al'équilibre: AG'=-RTInK K,=IL(P/P)"

K, = constante d'équilibre de la réaction.



2.2 cas des gaz reels
Les pressions partielles P. des constituants sont remplacées par les fugacites f. .

f=y.P y = coefficient de fugacité
comme a =Y. ¢ pour les solutions réelles avec y=coeff. d'activité et a = activité
en dehors de I'équilibre  AG =AG’+RT InQ, Q,=TL(f/ pY)yvi

S T Tihea: 0 _ _ 0yvi
a I'équilibre: AG'=-RTInK, K,= Hi (t,/ P7) eql

3. Equilibre et temperature
. ArGO =-RT InK InK = - ArGO / RT InK = - ArH0 / RT + ArSO /R

d(InK)/dT =AH"/R.T"*
« Rem. d(InK)/dT =d (- AG"/RT)/dT
équ. de Gibbs Helmholtz : o(AG/T) /0T =-AH/T?
d(InK)/dT =AH’/R.T" loi de vant'Hoff  (1852-1911)

si AH’<0 d(InK)/dT <0; InK ¥ qd T 1 et 1'équilibre se déplace vers les réactifs.

Calculde KaT, | K(T)K”') d(InK) = [ _"(AH"/R.T?%.dT



« Sil'intervalle de température est petit, ArH0 ~constante

InK' — InK = (AH’/R) [ TT'( T%).dT = [-(AH"/R)(T -1)]TT' =-(AH"/R)(T"'- T
InK' = InK - (ArHOI R).(1/T' - 1/T)

e Si ArHo varie avec T, 1l faut utiliser les relations de Kirchhoff.

AH(T)-AH(T)=[ " (AC")dT

Mesure des enthalpies de A
réaction standard InK Pente = - AH'/ R
méthode non calorimétrique \
pas tres précis car Ar H’ varie avec T
.
1/T
Gustav Kirchhoff
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