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Avant-propos

Cet ouvrage est le deuxiéme d’un ensemble de trois livres consacrés 4 des
exercices et problémes de chimie générale a 1’usage des éléves des classes pré-
paratoires aux grandes Ecoles et du premier cycle universitaire.

Nous avons rassemblé trente-quatre problémes, dont la majorité a été donnée
aux récents concours d’entrée aux grandes Ecoles de fagon que les étudiants
aient conscience du but A atteindre et se donnent les moyens d’y parvenir.

Nous avons fait suivre chaque énoncé d’une solution détaillée. Elle n’est
pas destinée a €tre lue passivement.

Il est difficile lorsqu’on considére les applications de la thermodynamique
a la chimie de limiter le champ des investigations.

Nous avons tenté cependant de présenter un ensemble cohérent des
conséquences des principes de la thermodynamique sans se limiter a la seule
«loi d’action des masses ».

Les phénomeénes que I'on rencontre en solution aqueuse sont ’objet du
troisiéme ouvrage.

Nous souhaitons que malgré ses imperfections ce livre satisfasse ses utili-
sateurs.

Conscients de I’ampleur de leur tiche nous remercions tous ceux qui 4 la
Librairie Vuibert ont permis par leur compétence la réalisation de cet ouvrage.

Les Auteurs.
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(Xlo

e L’exposant * indique la valeur d’une fonction associée a un corps pris dans un état

Symboles utilisés

:activite du corps X.

: concentration molaire du corps X.

: concentration molaire initiale du corps X.
- logarithme népérien.

: logarithme décimal.

: température absolue.

: température exprimée en degrés Celsius.

: pression totale d’'un mélange de gaz.

: quantité de matiére totale d'un mélange gazeux.
: pression partielle du gaz X.

: quantité de matiére de gaz X.

: potentiel chimique de X.

: fonction énergie interne.

: fonction enthalpie.

: fonction entropie.

: fonction énergie de Gibbs.

: capacité calorifique molaire isobare.

: capacité calorifique molaire isochore.

: précédant le symbole d’une fonction indique la dérivation partielle par rapport
au degré d’avancement de la réaction a température et pression constantes.

de référence.

e L’exposant ° indique la valeur d’une fonction associée & un corps pris dans son état

standard.
Exemples:  p*: potentiel chimique de référence,

u° : potentiel chimique standard,
GO

AG® : variation d’énergie de Gibbs standard = (66_&,) .
T.P



Constantes physico-chimiques

Nombre d’Avogadro: A~ = 6,022 5.10%3,
Volume molaire d’un gaz parfait & 0 °C sous 1 atmosphére: 22 414 cm3. mol—!.

Constante d’un gaz parfait: R = 8,3143 J K. mol—1.



Définitions

Le premier principe traduit ’équivalence des formes « ordonnée » (travail) et
« désordonnée » (chaleur) des échanges énergétiques entre un systéme et I’extérieur.
Fonction énergie interne U :

Le premier principe nous permet de définir une fonction d’état U telle que sa
variation au cours d’une transformation d’un systéme soit égale 4 la somme du
travail W et de la chaleur Q regus par le systtme au cours de la transformation

AU =W +Q.

Fonction enthalpie H :
Elle est définie & partir de 1’énergie interne, la pression et le volume V du systéme :

H= U + PV.

Thermochimie :
C’est I’étude des chaleurs de réaction.

Pour une transformation isochore (W = 0) isotherme entre deux états d’équilibre
du systtme AU = Qy .

Pour une transformation isobare [A(PV) = PAV] isotherme entre deux états
d’équilibre Qp = AH.

Le deuxiéme principe est un principe d’évolution : un systéme isolé qui a subi
une transformation réelle ne peut revenir a son état initial.

Pour une transformation infinitésimale d’un systéme en contact avec une source
de température T, ’expression mathématique du deuxiéme principe est

?r—Q(réelle) < ?(réversible) = dS.

Cette relation sert de définition & la fonction d’état entropie S.

Fonction d’état énergie de Gibbs :

Elle est définie A partir de G = H — TS. Pour un systéme qui évolue de maniére
isotherme et isobare, 1’équilibre correspond au minimum de la fonction G.

Potentiel chimique :

C’est la grandeur molaire partielle

. _(iG_)
X Ony T,P,ny.

On peut en général le mettre sous la forme suivante :

Hx, phasei = u)(z,phanei + RT Log Ax,phm is

oll Ay représente I’activité de X dans la phase i et p% le potentiel chimique standard
de X dans la phase i ; il ne dépend que de la température.
Etat standard :
— Corps condensé (solide ou liquide) : corps pur sous la pression de 1 atmospheére.
— Gaz : gaz parfait de méme formule chimique sous la pression de 1 atmosphére.



12 DEFINITIONS

— Ion en solution aqueuse, électrolyte en solution aqueuse: état, hypothétique
infiniment dilué extrapolé A la molarité unité (1 mole d’ions par litre d’eau) sous
la pression de 1 atmosphére.

Equilibre chimique :

Soit la réaction a;A; = a«’;A’; . L’équilibre chimique (isobare, isotherme) corres-
pond au minimum de la fonction G, c’est-a-dire 3 AG = 0, soit 2

Lo pa, —Z &y, =0,

soit encore

A%
Eojuf, —Z 43, — — IRTLog 221,
Ay

ou
AG® = — RTLogn

AG?P est I'énergie de Gibbs standard, elle ne dépend que de la température.

&
i algébrique aA, ’

Constante d’équilibre K° :
On pose
AG® = —RTLog K¢,  avec K¢ = TAR!

'] ’
la constante K¢q ne dépend que de la température.

Isobare de Van’t Hoff :

On peut déduire de RT Log K¢q = — AG®

d AH°
ﬁLog K‘q = 4 RTZ .

Approximation d’Ellingham:

On considére AH? indépendant de la température ; ce qui permet d’intégrer faci-
lement I’isobare de Van’t Hoff.

La variance est égale au nombre de facteurs d’équilibre que I'on peut faire varier,
indépendamment les uns des autres sans changer la nature de I'équilibre (nombre de
phases et nature des espéces chimiques).

La régle de Gibbs permet de calculer la variance v d’un systéme
v=c+n—go,

ou ¢ est le nombre de constituants indépendants, c’est-a-dire le nombre de constituants
diminué du nombre de relations dues aux équilibres chimiques, ¢ le nombre de phases
et n le nombre de paramétres d’état qui sont facteurs d’équilibre (en général n = 2;
température et pression).



