


5.1. Equilibre chimique



Equilibre chimique

Toute reaction est caractérisée par une constante d’équilibre, un

cquilibre entre les reactifs et les produits.
Pourquo1?

Toutes les réactions ne sont pas completes.



Equilibre chimique

Le systeme évolue vers un ¢tat ou i ;
les concentrations ne varient plus ¢ | Equilibrium
S| ‘ -
dans le temps. £ S~ ;
3 H,
= |
Q |
O NH,
Cet equilibre est dynamique. | N2




[Lo1 d’action de masse

Pour

. aA+bhB = cC+dD
La loi d’action de masse est représentée par I'expression de
I'équilibre suivante :

B aial (—AG}?
= = exp
RT

)

L’activité chimique, a, est une mesure de la disponibilité d’une espece pour réagir. Elle vaut 1 pour les solides et

les liquides purs, dépend de la concentration pour les solutés et de la pression partielle pour les gaz.

K est la constante d’¢quilibre.



Remarque sur la constante d’equilibre K

- L’expression de la constante d’¢équilibre est inverse lorsque la réaction est

€crite en sens Inverse.
- Quand I’équation d’une réaction est multipliée par n,
Knouveau — (Kinitial)n
- Les unites de I’expression de K dépendent de la réaction considéree.

- Une somme de réactions implique une multiplication de leurs constantes

d’¢quilibres.



Remarque sur la constante d’equilibre K

K. : constante d’équilibre d’un systeme uniquement bas€¢ sur des

concentrations en soluteés.

K, : constante d’¢quilibre d’un systtme uniquement bas¢ sur des pressions
partielles.

Lien K et K ? )
K, = K. (RT)""

Avec An = somme des coefficients stoechiométriques des produits gazeux
moins la somme des coefficients stoechiométriques des réactifs gazeux.



Equilibre heterogene
Equilibres melangent plusieurs phases (solide, aqueuse, gazeuse).

CaCO4(s) =  CaO(s) + CO,(g)
KC - [COZ] ; Kp=pCOZ



Quotient réactionnel

Le quotient réactionnel est une grandeur adimensionnelle caractérisant
I’¢tat d’un systeme a un moment donne.

Q <K : évolution en sens direct (vers les produits).
Q=K :al’¢quilibre.
Q > K : évolution en sens indirect (vers les réactifs).

Différence entre Q et K? Q se mesure a un moment donné¢, K se mesure
quand le systeme est a I’¢équilibre.



Principe de Le Chatelier

Le systeme se déplace vers le

1. Concentration: Le systéme va « s’éloigner» , ‘
coOté le moins concentré.

du constituant ajouté.
—AGy
RT

2. Temperature: Kva varier en fonction du signe |, _ exp(
de I'enthalpie de la réaction correspondante.

)

3. Pression:
a. L’addition d’'un gaz inerte n’affecte pas la
position de I'équilibre.
b. Diminuer le volume déplace I'équilibre
vers le coté avec le moins de moles de gaz.



5.2. Les trois principes de la
thermodynamique



Thermodynamique - Définitions

Température et chaleur

Temperature est li€e a la vitesse, cad I’énergie cinétique d’un systéme alors que la chaleur implique un transfert
d’énergie du a une variation de température.

Fonctions d’états
C’est une fonction indépendante du chemin suivi, cad est invariante entre 1’¢tat initial et final.

Systéme et environment

Systéme : ce a quoi on s’intéresse.

Environnement : tout le reste.

On définit trois systemes.

1. Ouvert : échange d’¢énergie et de maticre avec I’environnement.
2. Fermé : échange d’¢énergie avec I’environnement.

3. Isolé : aucun échange avec I’environnement.



Thermodynamique - Définitions

Exothermique et endothermique

Des ¢changes de chaleur accompagnent les réactions chimiques.
1. Exothermique : la chaleur quitte le systeme.

2. Endothermique : la chaleur entre dans le systeme.



Premier principe de la thermodynamique

L’énergie de ’univers est constante.
Comment définir I’énergie?
« Capacité d’effectuer un travail ou de produire de la chaleur. »

L’énergie peut etre convertie d’une forme a une autre, mais ne peut pas €tre
créée ou détruite.

Deux types d’énergies :
1. Potentielle
2. Cinétique



Premier principe de la thermodynamique

L’énergie de ’univers est constante.

AE =q+w

Avec AE la variation d’énergie interne du systeme (fonction d’¢tat), q la
chaleur (transfert d’énergie du a une différence de température) et w le
travail.



Premier principe de la thermodynamique

L’énergie de ’univers est constante.

d
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w = —pAlV

=
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Pourquoit le signe - ? Un gaz qui se dilate (AV augmente) exerce un
travail contre son environnement et donc le systeme perd de [’énergie.



Enthalpie

AE =q+w
w = —pAlV
Donc,
AE = q — pAV

A pression constante,
AH = AE + PAV

Enthalpie : grandeur li¢e a la chaleur d’une reéaction. C’est le flux
d’¢énergie sous forme de chaleur avec AH = g a pression constante.



Capacite calorifique

Capacite d’un systeme a absorber de la chaleur et de la transformer en
augmentation de temperature.

AE 00
CV — —
AT 0T
- heat absorbed J J
C = = or

increase in temperature °C K



Capacite calorifique

Chaleur spécifique: capacite calorifique par gramme (en J/°C.g ou
J/K.g).

Capacite calorifique molaire : capacite calorifique par mole (en
J/°C.mol ou J/K.mol)

Q, = C,AT et Qy=CyAT



[.o1 de Hess

Comme [’enthalpie est une fonction d’¢tat, le chemin suivi pour former
des produits a partir de réactifs n’a aucune importance.

Comme on ne peut connaitre ni I’énergie ni
I’enthalpie de manicre absolue, on se base sur

1. Si une réaction est inversée, le signe du AH change. des références, les états standards.
N,(g) + O,(g) > 2NO(g) AH=180kJ
2NO(g) > N,(g) + O,(g) AH=-180KkJ - Pour un gaz, la pression vaut exactement

1 x 10° Pa (1 bar).

. . . , , ) . ey - Pour une solution, la concentration vaut exactement
2. Si les coefficients d’'une réaction sont multipliés par 1 molll.

un entier, AH est multiplié par le méme entier. - Pour une substance pure (liquide ou solide), c'est le liquide
ou le solide pur.
NO(g) = 3Ny(g) + 30)(g) AH=

La forme [N,(g), K(s)] dans laquelle il existe a
1 bar et 25°C. CHIM — F101 — 2025-2026



[.o1 de Hess

Les variations d’enthalpies lors d’une reéactions peuvent €tre calculées a
partir des enthalpies standards de formation des reactifs et produits.

AH° = Zn AHg (produits) — 2n, AH (réactifs)

Dans les tables, I'enthalpie est donnée a 298 K. L'enthalpie
dépend de la température selon :

transition

T'CHIM - F101 — 2025-2026

T1
AH = [ C,dT+AH,
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Deuxieme principe de la thermodynamique

Dans tout processus spontané, il y a toujours une augmentation de

P’entropie de Punivers AS . > 0.

llIllV

Intuitivement, la figure de droite n’est
pas possible, pourtant, il n’y a aucune
interaction chimique ou €énergie qui
justifie ce comportement.

—> Notion d’entropie

Statistiquement improbable



Deuxieme principe de la thermodynamique

Spontané¢ité et entropie?

“Un processus spontané est un processus vers lequel on tend sans avoir besoin
d’intervention externe.” !! Aucune information sur la rapidité.

En chimie : une réaction se produit dans un sens plutot qu’un autre.

L’entropie, §, peut €tre vue comme une mesure du hasard ou du désordre.
Ssolide < Sliquide << Sgaz
Equation : S = kgln(WW)

Avec kg, la constante de Boltzmann et W, le nombre de configurations microscopiques
possibles.



Troisieme principe de la thermodynamique

L’entropie d’un cristal parfait a 0 K est nulle (S=0).

A zero degré Kelvin, aucune énergie dans les systeme. Au-dela de 0K,
I’énergie thermique se retrouve dans le solide, des liaisons sont brisées,

au moins 1 défaut au sein du cristal.

Preuve : s1 cristal parfait, W= 1 donc S=k In (1) = 0.



Interplay of ASsys and ASsurrin Determining the Sign of ASuniv

Signs of Entropy Changes
Assys AS,,, AS,.i, Process Spontaneous?

+ + - Yes

— — — No (reaction will occur
in opposite direction)

+ — ? Yes, if AS s has a
larger magnitude
than AS_ .

— + ? Yes, if AS, . has a

surr )
larger magnitude

than AS

sys



Energie libre (ou enthalpie libre) de Gibbs

Un processus est spontane si sa variation d’énergie libre de Gibbs est
n¢gative. Combine notions d’entropie et d’enthalpie.

AG=AH —TAS (du point de vue du systéme)

AG = variation d’enthalpie libre... en (k)J.mol -
AH = variation d’enthalpie... en (k)J.mol -

T = température... en K

AS = variation d’entropie... en J.mol -1. K-

AG <0 induit AS_ .. > 0.

univ



Effet de ’enthalpie et 1’entropie sur la
spontaneite

AH AS Résultat

— +

+o -




Effet de I’enthalpie et I’entropie sur la
spontaneite

AH AS Reésultat

— + Spontane¢ a toute tempéerature

+ + Spontané¢ a haute température

— — Spontan¢ a basse temperature

+  — Jamais spontané



Energie libre (ou enthalpie libre) de Gibbs

AG = AH — TAS

On peut calculer une tempeérature d'inversion (température ou une

reaction change de sens).

AH
AG =00 AH~TAS =06 AH =TAS © T ==



Calcul de ’entropie

Les tables fournissent des valeurs absolues d’entropie de formation.

Le calcul de I’entropie de réaction se fait selon :

AS,° = Xn,S¢(produits) — Xn,S¢°(réactifs)

Et, formellement, I’entropie dépend de la température selon :

T1
C y
AS — j P 1T+ AHtmns:r:on

70 transition
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Variation d’enthalpie libre

Nous pouvons maintenant calculer les variations d’enthalpie libre de
Gibbs pour toute réaction.

AG® = Zn AGy (produits) — Zn AGy(réactifs)

AGp = AHR — TAS?

Ces deux formules sont valables en conditions standards a 298°K.
Hors conditions standards?



Variation d’enthalpie libre

AG = AG° + RT In(Q)

AG = variation d’enthalpie libre... en (k)J.mol -

AG° = variation d’enthalpie libre standard... en (k)J.mol -
R = constante des gaz parfaits... en J.mol -1. K -

T = température... en K

Q = quotient réactionnel

aA+ bhB = cC+dD

cl°[p1¢ . . , S, e
Avec Q = {A}a[[B]] = 0ou les concentrations sont les concentrations reelles, pas a I’¢quilibre.

Quand AG=0, RTIn (Q) = - AG% on est a I’équilibre (K=Q).




Enthalpie libre et equilibre

AG° =—-RT In(K)

K = constante d’équilibre

AG=0et Q=K aléquilibre.

AH§1_+AS§
R T R

In K = —



QUESTION 3

Face a I’évolution des cours et des réserves de pétrole, certains acteurs de la pétrochimie ont développé
des unités de production de carburant liquide synthétisé a partir d’un mélange de CO(g) + Hx(g) en
présence d’un catalyseur.

1) Ecrivez 1’équation chimique équilibrée de la réaction qui produit de 1’octane (CgHis) et de la

vapeur d’eau.
2) Prédisez le signe de la variation d’entropie de la réaction. Justifiez.
3) Laréaction étant spontanée dans les conditions de la synthése, quelle conclusion pouvez-vous

tirer sur le signe de AH ? Justifiez votre réponse.
4) Existe-t-il une température d’inversion pour cette réaction ? Justifiez.



QUESTION 2

A partir des données suivantes, déterminez 1’enthalpie de dissociation de la liaison O-H dans une
molécule de H2O(g).

- enthalpie de formation de H2O2(g) : -136 kJ/mol
- enthalpie de formation de H>O(1) : -286 kJ/mol

- enthalpie de vaporisation de H2O(1) : 41 kJ/mol
- enthalpie de dissociation de H(g) : 436 kJ/mol

- enthalpie de dissociation d’Ox(g) : 498 kJ/mol



QUESTION 3

Un étudiant ayant un peu trop profité des fétes de fins d’années s’inquiéte de sa ligne. Ayant néanmoins
étudié son cours de thermochimie, il lui vient une idée pour perdre du poids tout en continuant a
¢tudier : pendant le restant de la session, il mangera de la glace d’eau a -10,0 °C, se disant que 1’énergie
nécessaire pour réchauffer et faire fondre la glace dans son corps lui fera perdre quelques kilos.

a) Calculez 1’¢énergie que son corps dépenserait pour faire passer 1,00 kg de cette glace de -10,0 °C a
sa température corporelle (37,6 °C), sachant que I’enthalpie molaire de fusion de la glace vaut 6,07
kJ/mol et que la chaleur spécifique de la glace vaut 2,092 J.g'. K.

b) Considérant que la combustion de 100 g de graisse libére 900 kilocalories, quelle masse de glace
I’étudiant devrait-il ingérer pour perdre 1,000 kg de graisse ?
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