République Algérienne Démocratique et Populaire Ministére de

I’Enseignement Supérieur et de la Recherche Scientifique

—

f ! .. | .. |

{ \ ,v' . ’ Faculté de la - s
\\qpe Tasdawit n'Bgayet Technologie o 5 S

/ Université de Béjaia Université de Béjaia

Université A. MIRA - BEJAIA
Faculté de Technologie

Département de technologie

~
Polycopié de cours

Thermodynamique chimique
- Y

Présenté par :
IKKOUR Kahina

Année 2019/ 2020



Avant propos

Ce polycopi¢ a ¢été rédigé dans le but d’offrir un cours aussi simple et direct que
possible du module de thermodynamique chimique. Il s’adresse aux ¢tudiants des tronc-
communs sciences techniques et sciences de la matiére. L’objectif de ce cours est de donner
les bases nécessaires de la thermodynamique classique en wvue de [Papplication a Ia
combustion et aux machines thermiques.

Cet ouvrage est structuré en cinq chapitres en respectant le programme d’enseignement
officiel destiné aux étudiants de premicre année des sciences techniques.

Le chapitre I porte essentiellement sur les généralités sur la thermodynamique et les
premicres définitions utilisées en thermodynamique (définition d’un systéme et échange
possible avec le milieu extérieur, évolution des états d’équilibres, rappel des lois des gaz
parfaits, transformation réversible et irréversible, le travail et la chaleur). Le chapitre II est
consacré au premier principe de la thermodynamique, dans ce chapitre nous avons abordé la
notion de [I'énergic interne et conservation de I'énergie, énoncé du premier principe et
application au gaz parfaits.... Le troisitme chapitre porte sur I'application du premier
principe aux réactions chimiques (thermochimie), dans ce chapitre sont présentées les
notions de chaleurs de réactions, enthalpie standard de formation, enthalpie de changement
d’état physique et de liaison, loi de Hess et de Kirchoff. Le quatrieme chapitre présente le
deuxiéme principe de la thermodynamique, les notions et les différentes expressions de
I'entropie, ainsi qu’une introduction aux machines thermiques et le cycle ditherme de
Carnot. Enfin le dernier chapitre est consacré aux équilibres chimiques qui a pour objectif
de prévorr le sens de I'évolution d'un systetme dans lequel une transformation chimique peut
se produire et savoirr calculer la constante d'équilbre associée a toute transformation
chimique a n'importe quelle température.

Ce manuscrit résulte de la lecture de nombreux ouvrages et documents que vous allez

trouver ala fin de cet ouvrage.
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CHAPITRE I : Notions fondamentales de la thermodynamigue

CHAPITRE I : Notions fondamentales de la thermodynamique

I.1. Introduction

La thermodynamique est une branche fondamentale de la physique qui étudie les
transformations d’énergie sous toute ses forme (chimique, nucléaire, mécanique,
calorifique, ....). Elle s’intéresse principalement aux transformations de la chaleur en travail et
vice versa. Comme elle suit de prés le sens des transformations entre le systeme étudié et le
milieu extérieur et méme a I’intérieur du systéme. Elle s’est avérée trés importante en chimie
car elle s’intéresse au bilan énergétique des réactions chimiques (exemple: réaction de
combustion dans les moteurs, réaction d’oxydoréduction dans les piles, accumulateurs,...) ; elle
joue aussi un role important dans la biologie (fonctionnement des cellules....). D’autre part, la
thermodynamique est présente partout : elle aide a comprendre la vie et le monde qui nous
entoure et elle est a la base de trées nombreuses industries (agroalimentaire, pharmaceutique,
industrie pétrolicre, ...). Cette science trouve son application dans la conception et la conduite
des procédés et des systemes industriels. La thermodynamique peut étre abordée sous deux
aspects : I’'un macroscopique et 1’autre microscopique.
La thermodynamique classique (macroscopique), faisant 1’objet de ce cours, caractérise la
matiére ou [’é¢tudie a [D’échelle macroscopique par un certain nombre de grandeurs
macroscopiques, expérimentalement mesurables comme la température, la pression, le volume,

la composition,....etc.

1.2. Définitions et concepts de base
1.2.1. Systeme :

Un systéeme physique est une partie de 'univers qui est constitu¢ d’un grand nombre de
particules, il est séparée du reste de l'univers (milieu extérieur) par une paroi réelle ou
imaginaire a travers laquelle sont susceptibles de s’effectuer des échanges d’énergie et de
matiere avec le milieu extérieur.

L’ensemble : systéme et le milieu extérieur constitue univers.

/

Milieu extérieur 5 W<O0

Univers< Q<0 «—— — W >0

Q>0

bhroi limitant le systeme et le milieu extérieur
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» Convention de signe : Par convention de signe, ce qui est recu par le systeme (énergies :
travail (W) ou chaleur (Q)) sera compté positivement, alors que ce qui est cédé ou perdu par le
systeme sera compté négatif
1.2.2. Classification des systemes :

On retrouve deux types de classification de systemes :
* De point de vue des échanges entre systeme et milieu extérieur : Selon la nature de la paroi
limitant le systéme et milieu extérieur et la nature des échanges effectués avec le milieu
extérieur, on distingue différents types de systeme.
a. Systéeme fermé : Un systeme est dit fermé si ses limites ou frontieres sont telle, qu’aucune
quantité de matiére ne peut étre échangée avec le milieu extérieur. Le seul échange avec le
milieu extérieur est sous forme d’énergie. Exemple : montage a reflux, réacteur fermé, circuit de
refroidissement d'un réfrigérateur.....
b. Systeme isolé : Un systeme est dit isolé si ses parois empéchent tout échange de matiére et
d’énergie sous forme de travail et de chaleur avec le milieu extérieur. Exemple : L’univers, un
calorimétre......
c. Systéeme ouvert : Un systeme ouvert est un systéeme qui peut échanger de la matiere et de
I’énergie avec le milieu extérieur. Exemple : moteur de voiture, machine thermique, un moteur a
explosion en fonctionnement.
*De point de vue de la matiere contenue dans le systeme, on distingue deux types de systeme :
a. Systéeme homogeéne : Un systéme est homogeéne, s’il est constitué d’une seule phase ou il a la
méme composition et les mémes propriétés physiques dans toute la matiere.
b. Systeme hétérogene : Un systéme est hétérogeéne, s’il renferme minimum deux phases ou si
la phase unique a des propriétés différentes.
1.2.3. Description d’un systéme thermodynamique
1.2.3.1 Etat d’un systéme

A T’échelle macroscopique un systeme thermodynamique peut étre décrit avec des
grandeurs macroscopiques appelées grandeurs d’états, directement mesurable ou non. Exemple :
la masse, le volume, 1’énergie, la pression, la température...

Parmi les variables d’état qui déterminent I’état d’un systéme on distingue deux types :


https://fr.wikipedia.org/wiki/Moteur_%C3%A0_combustion_et_explosion
https://fr.wikipedia.org/wiki/Moteur_%C3%A0_combustion_et_explosion
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1.2.3.1.a. Grandeurs intensives

Les grandeurs intensives sont des grandeurs non additives, elles ne dépondent pas de la
masse ou la quantité de matiére d’un systéme. Exemple : la température, la pression, la fraction
molaire......
1.2.3.1.b. Grandeurs extensives

Les grandeurs extensives sont des grandeurs additives. Elles sont proportionnelles a la
quantité de la matiére: exemple : la masse, le volume, le nombre de moles.......
Exemple: systétme 1 (m, V, T) + systeme 2 (m, V, T) —— systéme (2m, 2V, T).

Remarque : On peut noter que le rapport de deux variables extensives est une variable intensive.

. . extensive
intensive = ————
extensive

Masse __ nombre de mole
, =

Exemle: p =

Volume volume

1.2.4. Variables d’état, fonction d’état
1.2.4.1. Variables d’état

C’est les grandeurs d’état indépendantes qui permettent de définir totalement ou
parfaitement 1’état d’un systéme exemple : pression température volume, nombre de mole..... Si
ces variables évoluent au cours du temps, on dit qu’il y’a transformation (exemple : changement
de phase d’un systéme). Les variables d’état ne sont pas toutes indépendantes, elles sont liées
entre elles par des équations, qui sont dites équations d’état du type : f(P, V, T)=0. (Exemple :
¢quation d’état d’un gaz parfait :PV=nRT.

1.2.4.2. Fonction d’état

Une Fonction d’état est une grandeur indépendante du chemin suivi lors d’une
transformation de 1’état initial 1 a I’état final 2. On peut réaliser des transformations entre un état
initial (1) et un état final (2) de plusieurs facons différentes, en empruntant des chemins
différents. En général, la variation AX d’une grandeur d’état X dépend du chemin suivi pour aller
de I’état (1) vers I’état (2) mais, les fonctions (F) liées aux variables d’état dites fonctions
d’état, leurs variations AF au cours d’une transformation sont indépendantes du chemin suivi.
On écrit alors, AF= F>-F1 ceci quelque soit le chemin suivi. Exemple: énergie interne U (T, p, V)
et entropie S (T, p, V).
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Chemin 3

mz

1.3. Propriétés Mathématiques des fonctions d’état

1

Soit F(X, Y) une fonction de deux variables X et Y, dérivable selon X et Y. La
différentielle de la fonction F (X, Y) est :
dF = (a—F) dx + (a—F) dy.
Xy aY/x

(a—F) est la derivee partielle de F par rapport a Xx. De méme, (a—F) est la derivée partielle de
aX/y Y/ x

F par rapport ay.
La différentielle d'une fonction d'état dF(X, Y), fonction de plusieurs variables indépendantes,

est une differentielle totale exacte (D.T.E) si les dérivées secondes croisées sont égales :
d (oF _[o (oF

[5 (&)y]x_ [aX (aY)X]Y'

Exemple :

Si on considere une mole de gaz parfait . Est-ce que la différentielle du volume est une

différentielle totale et exacte ?
OnaPV=RT = V=2 =V =1(T,P)

On écrit alors la différentielle de V:dV = (Z—Z) dP + (z—Z) dT.
T P

Le volume est une différentielle totale et exacte, si ses dérivées secondes croisées par rapport a la
pression et a la température sont égales :

G, =% @

a (v _-R
5 (ﬁ),,], =3z @
(1) = (2) =la différentielle du volume est totale et exacte, d’ou, le volume est une fonction

d’état.


https://fr.wikipedia.org/wiki/Diff%C3%A9rentielle
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|.4. Etat d’équilibre d’un systéme- Transformations
1.4.1. Etat d’équilibre

Un systeme est en équilibre thermodynamique quand il est a la fois en équilibre
thermique, mécanique et chimique. Ses variables d’états, comme la température et la pression
ont des valeurs uniformes et restent constantes en tout point du systeme au cours du temps.

Un systeme est en équilibre thermique quand la température est identique dans tout le systeme.
Un systeme est en équilibre mécanique quand la pression est constante.
Un systéme est en équilibre chimique quand il n’y a pas de réaction chimique et transformation

de matiere a Uintérieur.

1.4.2. Transformation d’un systéme

Le passage d’un systéme d’un état d’équilibre (état initial) vers un état d’équilibre final
(état final) est appelé transformation thermodynamique ou processus thermodynamique qui
correspond a la variation d’au moins un des parametres du systeme. On suppose que ces

parametres peuvent étre toujours definis tout au long de la transformation.

Evolution
T1, P, V1 T2, P2, V2

—— >

Etat initial Etat final

En thermodynamique il y a quatre transformations fondamentales :

- Transformation isochore: La transformation isochore s’effectue a volume constant
(V=cst et AV=0). (chauffage d’un fluide dans un systéme fermé).

- Transformation isobare: La transformation isobare s’effectue a pression constante
(P=cst et AP=0). (chauffage d’une masse d’eau).

- Transformation isotherme: La transformation isotherme s’effectue a température
constante (T=cst et AT=0). (compression détente).

- Transformation adiabatique: La transformation adiabatique se fait sans échange de

chaleur avec le milieu extérieur. Q=0. (Compression et détente).


https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89quilibre_thermique
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89quilibre_thermique
https://fr.wikipedia.org/w/index.php?title=%C3%89quilibre_m%C3%A9canique&action=edit&redlink=1
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89quilibre_chimique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Temp%C3%A9rature
https://fr.wikipedia.org/wiki/Pression
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1.4.2.1. Représentation graphique d'une transformation
Pour étudier les transformations subies par un gaz on utilise les paramétres P, V, T qui sont lies
par I'équation d'état f(P,V,T)=0. Deux parameétres suffisent pour étudier le systeme et le

A P (atm)

Chauffage Refroidissement

. <l
L <«

Détente Isobare Refroidissement

Isochore
Isotherme

Compression
Chauffage

Adiabatique

> V(1)

représenter sur un diagramme. Par exemple on a le diagramme de Clapeyron (P, V).

Diagramme de Clapeyron des différentes transformations

1.4.2.2. Transformation ouverte :

Le systeme décrit une transformation ouverte quand 1’état d’équilibre final est

différent de I’état d’équilibre initial.

Transformation ouverte
1.4.2.3. Transformation fermée
Lorsque I’état final apres une transformation est identique a I’état initial, le systéme décrit

une transformation fermée. Au cours de cette transformation au moins un ou plusieurs

parameétres ont changé mais ils reviennent a I’état initial.
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Transformation fermée

1.4.2.4. Cycle thermodynamique

Un cycle thermodynamique est une suite de processus qui débute et finit au méme état. A
la fin d'un cycle toutes les variables d'état ont les mémes valeurs initiales. Les Cycles qui se
répetent périodiqguement jouent un réle important dans le domaine industriel. Par exemple le

cycle d'un moteur d'une voiture.

Transformation cyclique

1.4.2.5. Transformation réversible

Une transformation est réversible est une transformation qui peut se faire dans les deux
sens infiniment lente et idéal (sans frottements ni pertes de chaleur). La réversibilité d une
transformation exige que le systeme passe par une infinité d’états intermédiaires (états quasi-
statiques). C’est une transformation qui permet au systéme de retrouver son état précédent a
chaque instant, le systéme passe par une suite d’état d’équilibre. (exp : Chauffage ou
refroidissement progressif d’un systéme par mise en contact avec une infinité de sources de

chaleur).



CHAPITRE I : Notions fondamentales de la thermodynamigue

1.4.2.6. Transformation irréversible

A Tinverse, une transformation qui n’est réalisable que dans le sens normal de
I’écoulement du temps est qualifiée d’irréversible. Elle ne passe pas par une suite d’état
d’équilibre, elle est spontanée, brusque, et naturelle. Les transformations naturelles ou

spontanées sont irréversibles; elles ne peuvent évoluer que dans un seul sens.

Exemple de transformation réversible et irréversible

Soit un cylindre fermé par un piston mobile de masse mo contenant un gaz parfait, se
déplacant sans frottement (voir figure ). Les parois du cylindre et le piston sont supposés
athermanes (pas de transfert thermique). Soit pex: la pression extérieure et pression initiale dans
le cylindre est p:
On pose en une fois une masse m sur le piston (figure ...a). La transformation est irréversible car
au debut de la transformation, la pression intérieure est p: et la pression finale est p2= pext
D’autre part on pose progressivement une m sur le piston (figure ...a). La transformation est

réversible (quasi-statique) car la pression extérieur est la méme que la pression intérieur.

Masse my

+m |:] [

g l P NEE

a) transformation irréversible

Masse mg D

+ dm +dm

Tl
b) transformation réversible
Exemple de transformation (a) irréversible par modification brutale d’une

contrainte extérieure et (b) réversible par modification quasi-statique d’une contrainte extérieure
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I.5.Température et de pression

1.5.1. Notion de température

La notion intuitive de température découle de la sensation de chaud et de froid que nous
ressentons lorsque nous touchons un objet. Physiquement elle traduit I'énergie d'agitation des
molécules d’un corps. Pour évaluer une température, nous ferons appel aux phénomenes
physiques qui accompagnent les variations de température. La sensation de chaud et de froid ne
suffit pas pour définir précisément la température : une méme eau tiede nous parait froide ou
chaude suivant que nous avons préalablement plongé notre main dans de I'eau plus chaude ou
plus froide. La température est mesurée a l'aide de différents types de thermomeétres : a liquide,

métallique, a résistance.

1.5.2. Echelles de température

La définition actuelle de I’échelle de température est le résultat de tatonnements
successifs, ¢’est pourquoi de nos jours, coexistent 1’échelle Kelvin, Celsius. Pour établir une
échelle thermométrique, on choisit deux reperes thermomeétriques qui sont les températures de
deux points facilement realisables. Exemple la température de la glace fondante et celle de
I’ébullition de I’eau. Les unités de la température les plus connues sont le Kelvin (échelle
absolue), le degré Celsius (échelle centésimale) et le degré Fahrenheit.
T (K) =T(°C) 4+ 273.15 T°(F) = 1,8.T(°C) + 32

1.5.3.Notion d’équilibre thermique
Lorsque lI'on met en contact deux corps de températures différentes, ces dernieres varient,

mais au bout d’un temps donné, les deux corps posséderont la méme température, appelée

« température d’équilibre ».

1.5.4. Principe zéro de la thermodynamique
Le principe zéro de la thermodynamique stipule que si deux corps sont en équilibre

thermique avec un troisieme, alors tous les trois sont en équilibre I'un avec I’autre. Ils sont

caractérisés par la méme température.
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1.5.5. Notion de pression

La pression absolue est en fait le résultat de I'agitation incessante des atomes et des
molécules et de leurs collisions, entre elles ou sur des obstacles. La pression s'exerce
naturellement dans toutes les directions. Dans un gaz, elle augmente lorsque la température du
gaz augmente.

L’unité de pression dans systeme international SI est Pascal (Pa) qui correspond a N-m~2, 1l
existe d’autres unités comme le bar (1bar = 10°Pa), I’atmosphére (latm = 1,0135.10°Pa), le
millimétre mercure (1atm = 760 mmHg) qui s’appelle aussi Torr (1atm = 760 Torr).

1.6. Gaz Parfait
1.6.1. Définition

Le modele des gaz parfaits est le plus simple pour représenter le comportement d’un gaz.
Selon ce modeéle, les molécules de gaz parfait sont décrites comme suit :
* Pas d’interactions entre les molécules
* Les molécules sont assimilées a des masses ponctuelles

* Les chocs sont élastiques
1.6.2. Equation d’état d'un gaz parfait

Equation d'un gaz parfait pour n moles est donnée par cette relation :

Avec :
: Pression en Pascal [Pa ou atm].

: Volume en métre cube [m®ou L].

P

\Y

n : nombre de moles [mol]

T : température en Kelvin [K].
R

: constante des gaz parfaits.
R=0.082 L.atm.mol*K™*, R=8.314 J.mol™.K?, R= 2 cal. mol*K™,

10


https://www.futura-sciences.com/sciences/dossiers/chimie-introduction-chimie-atomes-molecules-fil-histoire-1456/
https://www.futura-sciences.com/sciences/dossiers/chimie-introduction-chimie-atomes-molecules-fil-histoire-1456/
https://www.futura-sciences.com/sciences/questions-reponses/astronomie-temperature-soleil-6296/
https://www.futura-sciences.com/sciences/questions-reponses/astronomie-temperature-soleil-6296/
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1.6.3. Lois fondamentales des gaz parfaits

Un gaz parfait doit obéir aux lois suivantes :

1- Loi de Boyle-Mariotte : A température constante, le produit de la pression d’un gaz par
son volume est constant. PV=cste. Si on considere deux états différents d’une méme
masse gazeuse a la méme température avec :

Piet V1 pression et volume a I’état (1).
P2et Vzpression et volume a 1’état (2), la lo1 de Mariotte sera alors :
Sur le Diagramme de Clapeyron P = f(VV) on constate que la courbe est hyperbolique et la

pression P est inversement proportionnelle au volume V.

P

-

2- Loi de Gay Lussac : Cette loi stipule que, a volume constant, la pression d'une certaine

quantité de gaz est directement proportionnelle a sa température absolue. Le quotient de
. , . P
la pression d’une masse gazeuse par sa température est constant : cste = o &N comparant

deux situations pour le méme gaz tel que volume ne varient pas. Il en résulte la relation

P _ P

suivante: =
Ty T

Ty et Py température et pression a 1’état (1), T2 et Potempérature et pression a 1’état (2).

Sur le graphe P = f(T) on constate que la courbe est linéaire.

11
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3- Loi de Charles : La loi de Charles stipule que, a pression constante, le volume occupé
par une certaine quantité de gaz est directement proportionnel a sa température absolue.

. , \'
Le quotient du volume d’une masse gazeuse par sa température est constant : cste = —
T

Sion considéere deux états différents d’'une méme masse gazeuse a la méme pression avec :

T et V1 température et volume a I’état (1).

. N . ViV
Toet Vo: Température et volume a 1’état (2), on aura la relation T—1=T—2
1 2
Sur le graphe V = f(T) on constate que la courbe est linéaire.
12
P=Cst
- T

4- Loi d'Avogadro : tous les gaz parfaits ont le méme volume molaire dans les mémes

conditions de pression et de température, a pression et température données. Vi = cste

5- Loi de Dalton : Pour un mélange de gaz décrit par I’équation des gaz parfait :
Protate V = Niotat RT
Protale : Pression totale du mélange.
T : Température du mélange.n : Nombre de moles totale.
V : Volume totale.
Ntotar - NOMbre de mole total de gaz.

Pi: pression partielle du gaz i dans le mélange.

12


https://fr.wikipedia.org/wiki/Loi_d%27Avogadro
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n;RT

Le gaz i étant parfait, on a: PiV=niRT= P; =

PV _ n;RT - P; n;

Or, le mélange est idéal: PipiqieV = Niotat RT =

PtotaleV NtoralRT Ptotale Ntotal

. __n —
Donc : |P; = mPtotale = P; = XiPotaie|

N
Nyptale = z n;

x; : fraction molaire du gaz « i » dans le mélange :x; =

AvVec :

ni

et

Ntotal

Xi

-

i=1
N : nombre de constituants
La pression totale exercée par le mélange de gaz est égale a la somme des pressions que chaque
gaz exercerait s'il était seul.

N

Piotale = Z P;
i=1

Loi de Dalton.

1.7. GAZ REELS :
Dans un gaz réel, les molécules interagissent entre elles et cette interaction devient

importante quand les molécules sont proches les unes des autres. Le modele de gaz parfait ne
peut pas expliquer complétement le comportement de tous les gaz, indépendamment de son état
thermodynamique. C’est pourquoi a-t-on cherché a modifier la loi des gaz parfait qui est trop
simple pour I’adapter a la réalité¢ des résultats expérimentaux. Parmi les équations proposées
dans la littérature nous retiendrons 1’équation d’état de Van Der Waals qui s’applique aux fluides
et tient compte, dans une certaine mesure, des forces d’interaction entre les particules qui les

constituent.

(P + n? %) (V — nb) = nRT

n : nombre de mole du gaz.

a et b étant des constantes empiriques caractéristiques du gaz.
% : Terme dii a ’effet de pression interne (Pression de cohésion).

b :Terme d0 au volume propre des molécules (Covolume). Si on élimine ces deux termes on

retrouve I’équation d’état des gaz parfait.

13
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Gaz parfait Saz réae
fimucune force infermoldo e _":r.'---. dattraction}

1 .

Comparaison entre gaz réel et gaz parfait

1.8. Echanges d’énergie : travail (W), chaleur (Q), énergie interne (U)
Le but de la thermodynamique est 1’étude des propriétés des systémes et leurs évolutions
en fonction des échanges d’énergie avec le milieu extérieur.

1.8.1. Energie interne (U)

On considére un systéme qui subit une transformation le menant d’un état d’équilibre A a
un état d’équilibre B.
La conservation de I’énergie donne : AU = Ug - Ua

NB : Si I’énergie AU est positive, le systeme recoit de 1’énergie. Si I’énergiec AU est négative, le
systéeme céde de I’énergie. L’énergie interne est une fonction d’état (qui ne dépend que 1’état
thermodynamique initial et final). Elle exprimée en Joule [J] ou en [cal].

L’¢énergie interne d’un systéme peut varier suite a des ¢échanges d’énergie avec le milieu

extérieur. Les énergies sont principalement échangées sous forme de chaleur Q et de travail W.

1.8.2. Travail des forces de pression (énergie mécanique)
1.8.2.1. Définition

Un objet fournit un travail lorsqu’il exerce une force le long d’un déplacement. Le travail
des forces de pression est défini comme 1’énergie nécessaire pour déplacer ou déformer un corps.

1.8.2.2. Expression du travalil

On considere ’exemple classique d’un gaz dans un cylindre a piston mobile.

Fistor de Swurface &

—
—

Gar '-—‘__h-_-_-_-__-_'_'_ Pl:x.

—_—
-'Fu-.xt
- -
s ||

Travail des forces de pression
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Lorsqu’on exerce une pression sur le piston, le gaz se rétrécie d’une distance dl. La force exercée
sur le gaz est : F = Pext S, le travail élémentaire de cette force au cours de ce déplacement vaut
‘OW =F,, - dl
Avec :
dl: Déplacement élémentaire de point d’application.
P, : Pression exercée sur le systeme (gaz).
Ona:Fey-—Peoxt'S
Onauradonc :6W = —P,,;*S - dl
S-dl=dv
Donc: 8W = —P,,; - dV
Comme c’est un travail (W) fourni au milieu extérieur ME donc le signe <0

e Lors d’une compression dV < 0, le gaz recoit du travail, et sW > 0

e Lors d’une détente dV > 0, le gaz fournit du travail au milieu extérieur, et SW < 0.
Ona: W = —P,,, - dV|

Le travail W sera alors obtenu en intégrant la relation précédente. Le travail des forces de

pression vaut : W= — f,;z P, - dV|

L’unité du travail dans le systéme international: [W] = Joule
1.8.2.3. Interprétation géométrique du travail

Dans le diagramme de Clapeyron, le travail W sera représente par I'aire comprise entre la
courbe P = f(V), I'axe des volumes et les paralleles a I'axe des pressions passant par les abscisses
Vinitial €t Viinal.

V2
W=- fyl Peyy - dV = —A(1)

Représentation graphique du travail (courbe P = f(V))

Remarque :

15



CHAPITRE I : Notions fondamentales de la thermodynamigue

Le travail dépend non seulement des états initial et final, mais aussi du chemin parcouru entre

ces ¢états. Par conséquent, le travail n’est pas une fonction d’état.

1.8.2.4. Travail d’une transformation réversible
Ona: W = —P,;.dV

. , . R . , . nRT
Lors d’une transformation réversible, a chaque instant on peut écrire,Peyy = Pjpe = P = ~

Donc: W = — [} ° Ppye - dV

a. Cas d’une transformation isotherme (T= Cste)

w

- ;12 P-dV. Onremplace P par P = "Vﬂ onaura:

V2

-]

Vi

nRT

|4

w -dV

et comme T est constante donc :

V2

W = —nRT

av W
—_— -=>
|4

|

Vi

RTI V2
n n Vl

Pour une transformation isothermeona: T, = T, =T.

et PV, = PV, > 2
41

Donc :

Py
Py

W = —nRTIn2
1%}

—nRTIn ﬁ.
Py

Représentation graphique du travail isotherme

F =

Py

b. Cas d’une transformation isobare (P = Cste)

16
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V2
V2

W=—fP-dV=—Pf dv
V1

Vi
> W =

[=nR(T, — Ty P

H <

| 2 2

Représentation graphique du travail isobare

c. Cas d'une transformation isochore (V = Cste)
V=Cste=>dV =0

Donc :
V2
W = — f Poyi - AV
Vi
=0 P
>
2z
P> o
W=
Py | p
1 4
Vszz

Représentation graphique du travail isochore

d. Cas d’une transformation adiabatique Q=0

Ona:PVY =PV =PV =cst=>P ==

vY
_ __cst _ V, _ V, cst _ V2dv
SW ==PdV =_2dV = Wy, = = [[PdV == [2-2dV = —cst [,* 5 =
n)

17
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cst

\ . . _ PV , .
D’apres la relation P = - on obtient V1Y = —, en remplagant dans I’expression du

travail on aura:

PV, - PV,
-2

1.8.2.5. Travail d’une transformation irréversible

Ona: W = —P,y;.dV

Dans ce cas, Pext#Pint, €t Pext €St une constante et égale a Prinal.

V2 v
Donc,W = — fm Pext - dV = —Prinas fvlz av

BW=—Primu(h-1)

Pour un gaz parfait a une température constante on aura :

1 1
W = ~Prinat (5, = 5;) nRT, (Proa = P2)

P,
—W = —nRT (1 —~ —)
P

1.8.3. Quantité de chaleur Q « Calorimétrie »

1.8.3.1. Définition de la chaleur

La chaleur est une forme d’énergie qui apparait au cours d’une transformation
thermodynamique entre deux corps de température différente. Elle est échangée a I’échelle
microscopique sous forme désordonnée par agitation moléculaire. La chaleur s’écoule toujours
d’une source chaude vers une source froide.

-La chaleur est positive si elle est recue par le systeme et est négative si elle est cédée par le
systéme au milieu extérieur. L’unité de la chaleur est le Joule (J) ou le (Kcal). Tout comme pour
le travail, la chaleur échangée par un systéme avec le milieu extérieur au cours d’une

transformation dépend aussi du chemin suivi. Donc, elle n’est pas une fonction d’état.

18
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1.8.3.1.1. Chaleur massique ou molaire d’un corps pur

La chaleur massique ou molaire, notée ‘c’, est définie comme étant I’énergie calorifique
nécessaire a I'unité de masse (1g) ou a une mole d’un corps pur pour élever sa température de 1
degré. Son unité est le J/g.K, J/mol.K.

a- Pour les corps purs a I’état gazeux on définit cpet cy tel que :
¢, - Chaleur massique a pression constante.

cy . Chaleur massique a volume constant. (cp # cy).

b- Cas des corps purs a I’état liquides ou solides :

Cp = Cy =

1.8.3.1.2. Capacité thermique (calorifique)

La capacité calorifique ou thermique, notée ‘C’, d’un corps pur est définie comme étant
le produit de sa chaleur massique par sa masse ou chaleur molaire par le nombre de mole. Son
unité J/K.

C = mc =nc

a- Cas des corps purs a I’état gazeux : Pour les corps purs a I’état gazeux on définit :
Cp : Capacité calorifique a pression constante. Avec : Cp = mcp ou ncp.

Cy : Capacité calorifique a volume constant. Avec : Cy, = mcy ou ncy

b- Cas des corps purs a I’état liquides ou solides
C =~ C ==

1.8.3.1.3. Type de chaleur
On distingue deux types de chaleur :
a. Chaleur sensible avec changement de température : Dans ce cas, la quantité de chaleur

échangée entre deux corps de température différente, est proportionnelle a I’écart de température

AT et a la quantité de matiére du corps (masse ‘m’ ou nombre de mole m).
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- Cas d’une transformation isochore : Pour une transformation isochore d’un gaz, nous avons
dV =0, par conséquent la quantité élémentaire de chaleur mise en jeux est :
-Pour une transformation infinitésimale: 6Q = C,dT + IdV (dV =0 =1dV =0)
Onauradonc: 6Q = CydT
- Pour une transformation finie :
La chaleur Q échangée lors d’une transformation finie entre I’état (1) et ’état (2) est :
2 T, T, T, T,
](SQ:j CVdT=>Q=QV=f CydT = chdT=j ncy dT
1 T, Ty Ty Ty

Si "Cy" est constante entre Ty et To:

|Q =Qu=Cy(T, = T)) =mcy(T, =T = ney(T, = Ty) |

-Cas d’une transformation isobare : Pour une transformation isobare d’un gaz, la quantité de
chaleur mise en jeu est :

5Q = CpdT + hdP  (dP =0 = hdP = 0)

5Q = CpdT

T; T;

mcp dT = J- ncp dT

T,

2 T, T,
1 T1 T1

Ty
Si "Cp" est constante entre Ty et To:
IQ =0y = Cp(T, = Ty) = mcp(T, —Ty) = ncp(T, — Tl)l--

D’une maniére générale on écrit alors la relation de la quantité de chaleur quand la température

passe de Ty a Tz:

T T Tz
Q= CdT = mchzf ncdT

T T T

La capacité calorifiqgue massique (ou molaire) dépend de la température : ¢ = f(T)

si C est constante dans I’intervalle de température [T1, T2] =1Q = C(T, — Ty)

0 = me(T, — T,) | c: Chaleur massique (J/Kg.K ou cal/Kg.K)
0 = nc(T, — Ty) |: ¢ ; chaleur molaire (J/Kg.K ou cal/Kg.K)
Avec :

Q : Quantité de chaleur (J ou Kcal).

C: capacité calorifique ou thermique du systeme (J/K ou cal/K).

m : Masse du corps (Kg).
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n : nombre de mole du corps (mole)
b. Variation de chaleur liée aux changements d’état physique

L’état physique d’un corps peut exister sous 3 phases :

Condensation
v Fuszion Watryorisation
Solide ————> Liquide @~ <————" Vapenr
Solidification Liauéfaction s
Sublimation

Différents types de transformations d’états physiques de matiére
Les transformations liées aux changements d’état physique (fusion, solidification,

vaporisation et condensation,..., se déroulent a P et T constantes, donc une quantité de chaleur
supplémentaire survient pour effectuer ce changement d'état, on appelle cette quantité de chaleur
‘chaleur latente de changement d'état’Lius, Lsub, Lvap,....

- Lyus: chaleur latente de fusion.

- Lvap: chaleur latente de vaporisation.

- Lsub: chaleur latente de sublimation.
On définit alors :

e Chaleur latente massique L(J/Kg), d’ou : Q=mL.

e Chaleur latente molaire L(J/mole), d’ou : Q =nL.
Remarque : La chaleur que nécessite un changement de phase est tres élevée par rapport aux

chaleurs nécessaires pour élever les températures (chaleur sensible).

1.8.4. Calorimétrie

La calorimétrie s’occupe des mesures des quantités de chaleur, elle permet de déterminer
les chaleurs spécifiques, les chaleurs latentes et les pouvoirs calorifiques. Elle repose sur le
principe d’égalité des échanges de chaleur. Par contact du mélange de deux corps a des
températures différentes, il y a transfert de chaleur: a 1’équilibre thermique, les deux corps ont

alors la méme température (température d’équilibre Teq du mélange). La quantité de chaleur
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gagnée (Q:> 0) par I'un est égale a la quantité de chaleur perdue (Q2< 0): par ’autre (en valeur

absolue). C’est le principe d'égalité des échanges de chaleur : Q1 + Q2 = 0.

Ty, My, G2
Corps froid
Q2=Qregue

Tequilibre Systéme en
Equilibre thermique
Q=0

T1, My, C1
Corps chaud
Ql:Qcédée
La température d’équilibre s’obtient a partir du bilan énergétique des deux systémes. Pour ces
mesures, on utilise le calorimétre. Ce dernier est une enceinte que 1’on peut considérer

thermiquement isolée ou adiabatique (pas d’échange de chaleur avec le milieu extérieur).

thertnométre )
agitateur couvercle
enceinte mmtérieure
@ — [T air corame isolant
\\ enceinte extérieure

Calorimetre de Berthelot.

Dans un calorimetre de capacité thermique ‘C’> ayant une température Ty, on introduit
une masse mz d’un liquide de capacité calorifique massique ‘c1’, ayant une température initiale
T> (apres quelque temps, la température initiale du calorimétre et ’eau est donc égale a To) les
variations de températures sont donc AT et AT, respectivement. On ajoute une masse m; du
systeme (corps) a étudier ayant une température Ts et une capacité calorifique massique ‘c2’.
Apres équilibre a la tempeérature Tequilibre ON reléve la différence de température entre le corps et
I’eau du calorimétre ATs . Ensuite on mesure la quantité de chaleur Q échangée entre le systeme
et ’eau du calorimétre et ses accessoires (agitateur, thermomeétre, vase...) en effectuant un bilan
thermique. Pour cela on doit d’abord calculer la capacité thermique du calorimetre :

Qeau = M1¢1AT, Qi+ Q2=0
Qcar = CAT,
Onaura donc : Cca=} Q1/ AT

Apres avoir introduit la masse m2 du corps a étudier les quantités de chaleurs échangées seront
donc:

Q1 = myc,AT; + CAT;, chaleur échangée par I’eau du calorimétre et ses accessoires
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Q2 = My, ATs,

On a : Qcsdée = - Qrecue=>Qcsdée + Qrecue= 0. et donc: myc;AT; + CAT; + m,c,AT; = 0,

- AT; : différence de température entre la température ’eau du calorimétre et la température
d’équilibre Tz,

- AT;: différence de température entre la température du corps et la température d’équilibre T3,

_(C + mlcl)(Tequilibre - TO)
Onauradonc: = c, =
rrlZ(Tequilibre - T3)

D’une maniere générale : A I’équilibre :

Valeur en eau ‘p’ du calorimetre

Dans le calorimétre, 1’échange de chaleur se fait aussi avec le calorimetre et ses accessoires. On
désigne par‘p’ la masse d’eau qui échange la méme quantité de chaleur que le calorimétre et ses
accessoires qu’on appelle ‘valeur en eau du calorimétre’.

AVeC : [Crar = UCoqul

C..: : Capacité calorifique du calorimetre (J/K).

Ceau - Chaleur massique de I’eau (J/Kg.K).

u - Valeur en eau (kg).
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CHAPITRE Il : Premier Principe de la thermodynamique

I1.1.Introduction

Le premier principe de la thermodynamique dit aussi principe de conservation d’énergie
stipule que : L’énergie du systéme se conserve au cours des transformations du systéme (c’est-a
dire, ne se détruit pas). L’énergie du systéme est seulement transformée d’une forme d’énergie
en une autre forme (équivalence des formes d’énergie). L’énergie totale d’un systeme Etot est
égale a la somme de trois énergies : Etot = Ec+ Ep + U.

Avec : U : Energie interne liée a I’état d’un systeme. C’est 1’énergie stockée dans la matiere.
Ec et Ep: Energie cinétique potentielle respectivement
En thermodynamique, on considére que les systemes étudiés sont immobiles (Ec=0) et que
I’énergie potentielle est nulle (Ep =0) lors d’une transformation, donc : Etot = U.
L’évolution d’un systéme est caractérisée par la variation de I’énergie interne AU d’ou :
AEg,, = AU

11.2. Enoncé du premier principe :

Au cours d'une transformation quelconque d'un systeme non isolé, la variation de son
énergie interne est égale a la quantité d'énergie échangée avec le milieu extérieur, par transfert
thermique (chaleur) et transfert mécanique (travail). La variation de I’énergie interne d’un
systeme lors d’une transformation est égale a la somme algébrique du travail et de la quantité de

chaleur échangés avec le milieu extérieur.
11.3. Expression mathématique du 1°" principe
L’énergie interne ‘U’ est une fonction d’état, sa variation AU ne dépend que de 1’état initial

et I’état final de la transformation et non pas du chemin parcouru.

AU=U, U, =W +¢

D’apres le premier principe, la variation de I’énergie interne AU reste constante quelque soit la
nature de la transformation.

Soit un ensemble de transformations qui font passer le systeme de I’état (1) a I’état (2).
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C

7 x>

1) —— (2
\E_f

A

e Chemin A : Uz — U= Qa + Wa.

e CheminB:U;-U;=Qg + Ws.

e Chemin C: Uz — U= Qc + We.
D’ou: Uz — U= Qa + Wa= Qg + W = Qc + We. Donc la somme Q+W est indépendante de
chemin suivi et ne dépend que de I’état initial et I’état final de la transformation. Avec : Qa # Qg
# Qc, et Wa #Wp = We.
Convention de signe

- Si AU> 0, le systeme recoit de I’énergie.

- SiAU<O, le systeme céde de 1’énergie de méme pour Q et W.

- Unité de AU est Joule ou Calorie, méme unité pour Q et W.

11.4. Expression Différentielle du premier principe

Pour une transformation ¢élémentaire, 1’énergie interne se présente sous forme

différentielle :

dU = 8Q + W]
e [dU=U,— U = AU. dU est une différentielle totale exacte (en utilise (d))
contrairement a §Qet SW (en utilise (§))
e [6Q=Q¢et[W=W:

Apres intégration on trouve : AU = Q +

Remarque :
e Pourunsystemeisolé :Q =W =0=>AU=0 = U, =U,.
e Pour un systéme fermé qui subit une transformation cyclique, 1’état initial et I’état final

sont confondus. Donc: U; = U, 2 AU=0=>W+Q=0

[ W = —@| (Principe de I’équivalence).
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Calcul de la variation de I’énergie interne :

a : Calcul de AU dans le cas d’une transformation isochore (V = constant)
SW = —P,,.dV = 0.

dU = 6Q + W = dU = 6Q = A volume constant, la variation de I’énergie interne est égale a

la quantité de chaleur échangée notée Qy .

AU=U2_U1= Qv.

b : Calcul de AU dans le cas d’une transformation isobare (P = constante)
dU = §Q + W
6W = _Pexth, Pext = P = CSt

V2
dU = 8Q — P.dV =>de= j(SQ—PJdV:AUzQ—P(VZ—Vl)
Vi

$U2—U1 =Q_PV2+ PV1 =>Q= (U2+ PVZ)_(U1+ PVl)

\ J \ J
Y Y

H> Hy

On définit une nouvelle fonction d’état, appelée I’enthalpie H, une fonction dépendant

de I’¢état initial et de I’état final d’un systéme, et qui permet d’exprimer la quantité de chaleur
mise en jeu dans une transformation thermodynamique, cette quantité est égale a la somme de
I’énergie interne du produit de la pression par le volume. La variation d'enthalpie correspond a la
chaleur absorbée (ou dégagee), lorsque le travail n'est di qu'aux forces de pression.

-
A pression constante (transformation isobare), la variation d’enthalpic ‘AH’ est égale a la

quantité de chaleur échangée, notée Qp.

AH:HZ_H:L: QP'

L’enthalpie ‘H’ est une fonction d’état, exprimée en Joule ou en Calorie.

I1.5. Application du premier principe aux gaz parfait
11.5.1. Loi de joule

La premiére loi de Joule, énonce que I'énergie interne d'un gaz ne dépend que de la

température. La deuxiéme loi de Joule, énonce que I'enthalpie d'un gaz ne dépend que de la
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température. Les gaz parfaits répondent aux deux lois de Joule. Ces deux lois ne sont valables
qu'a quantité de matiere constante.

Premiére loi de Joule : L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température et
indépendante de pression et de volume. La variation de ’énergie interne a température constante

est nulle :

U= F(T,V) = dU—(aU) dT+(aU) dv =0
B ’ —\aT/, o),

L énergie interne ne dépend pas de volume :(3—5) dV =0= dU = (‘;—:) dT=Cy dT.
T 14

On a:

AU=Q+W =dU =8Q+ W = dU =8Q —PdV —VdP........ (1).
Or:

dQ = CydT +1dV....... Q).

dQ = CpdT + hdP..... (3).

Avec :
I: Coefficient de chaleur de détente (unité Pascal).
h : Coefficient de chaleur de compression (unité md). §
(1) = dU = C,dT +1dV — PdV —VdP = C, dT + (I 7fP)dV — VdP.

Etona: | =P/= dU = Cy dT = ncy dT]

v' Cy : Capacité calorifique d’un gaz a volume constant (J/K).

v ¢y : Chaleur molaire d’un gaz a volume constant (J/mol/K).

Deuxieme loi de Joule : L’enthalpie d’un gaz parfait ne dépend que de la température.
H=U+PV =dH =dU+d(PV)

(55), = Go), + (o),
au

AT = Cste :dU=O:>(5)T=0

AT=Cste: PV = nRT = Cste = 6(PV) =0= (aE,jPPV)) =0

Donc : (3—5)T =0

Ona:H=U+ PV =dH =dU + PdV + VdP.

Or:dU = 6Q + éW.

Donc :dH = 6Q + 6W + PdV + VdP 0

= dH = CPdT+th—PdV+PdV+’IﬁP:>dH = CpdT + (WA V)dP
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Ona h=-V,dou:|dH = CpdT = ncpdT|

v' Cp : Capacité calorifique du gaz a pression constante.

v ¢p : Chaleur molaire du gaz a pression constante.

|CV =ncy et Cp =ncp |

11.6. Relation entre les capacités calorifiques

e Relation de Mayer
On a:
H=U+PV (PV=nRT) = H=U+nRT = dH = dU + nRdT.
On remplace dH etdU par leur relation, on aura :
ncpdT = ncydT + nRAT = cpdT = cydT + RAT = ¢p =cy + R
=lcp — cy = R]:Relation de Mayer

P
c

On définit "y" coefficient de Laplace : [y =

Par combinaison de la relation de Mayer et le coefficient y, on peut exprimer les capacités

calorifiques molaires en fonctionde Ret y .

R R
Donc,ona : =lcy = — et lcp = L
y—1 y—1

cp et cy . Chaleurs molaires. Et y coefficient de Laplace tel que :

Gaz parfait %
Monoatomique Ar, He, Ne 1.66
DiatomiqueH2, Oz, N2 1.4
Autres CO2, H20 1.33

11.7. Application aux transformations de base
Pour chaque transformation, on définit 1’état initial (1) décrit par les parametres (P1, T,

V1) et I’état final (2) décrit par les paramétres (P2, T2, V2). On donne aussi pour chaque

transformation les expressions du travail, de I’énergie interne, de 1’enthalpie et de la chaleur.
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11.7.1. Transformation isobare réversible (P= constante)
(1) > (2)
(P1,V1,T1) (P2,V2,T2)
P,=P,=P = Cst.

V2
o Wi,=~—/[, Pdv=aW,=-PW,=V)
dU = nCydT = AU, , = [, nCydT =lnCy (T, = T1)
dH =nCpdl = Ay, = ['nCp dT =pCp(Ty = T;)

Q12 = Qp =AH,, = nCp(Tz - T1)-|

11.7.2. Transformation isochore réversible (V= constante)

v

(1) (2)
(P1,V1,Ty) (P2,V2,T2)
V=Cst=>dV =0=>W,;, =0.

o AUjp, = Qi +Wyp.2 AU, = Q1 = nCyAT =nCy (T, — Ty)

S0y = Q1 =AU, =nCy(T, —T1))

o |AH,, = nCpAT = nCp(T, — T,)|

11.7.3. Transformation isotherme réversible (T= constante)

) )
(P1,V1,T1) (P2,V2,T2)
T,= T, =T = Cst = AT = 0.
e AU, =nC,AT =0

v

o AHI,Z = nCPAT = O

V2 V2 av V2
o Wy,=-— fVl PeyedV = — fv1 nRT7 = —nRTlnﬁ

=W, , = —nRTIn=4,
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PR P V.
Transformation isotherme : P1V1=P2V2 = P—1 = V_Z
2 1

Onauradonc: W, = —nRTln%.

o AUj; = Qip+ Wi, =020y, = —W;, = nRTIn> = nRTIn—.

11.7.4. Transformation adiabatique réversible

Une transformation adiabatique est une transformation ou il n’y a pas d’échange de
chaleur entre le systéme et le milieu extérieur (Q42=0).

1) » (2
(P1,V1,T1) (P2,V2,T2)
e Loide Laplace
Ona:
Q12 = 0> dU = dW = nC,dT = —PdV. La transformation est réversible a chaque instant, on

a un état d’équilibre. Donc on peut appliquer la loi des gaz parfaits :

nRT
On remplace ‘P’ dans la relation précédente, on aura :
CdT BT dv c dT RdV dT R dV
= — _— —_— = — = - ——
iy ity v v o Cy V
- C, — R _tr=Cv _ Cp_ sy, = CP
O, R=Cp—Cy =»_=="=2-1 Etiy=_"

. _dr av T2dT V2 av
Onobtientdonc: —-= —(y - D= [ == 10—V [,

T, V, V2>1_y
= lnT1 = {1-y)n 7 In <<V1

T, (V2>y_1 T,
_ = | — = — =
T, \Ih T,

-1

Vl 4 y-1 _ y—-1
v, > TV, =T,V =

Tvr-1 = cstel

PV
nR

v T=252pr-1_(cg >
nR

PVY = cste.

y-1
v V:n%T::»T(Tf%T) = (Cst >

TYP1-Y = cste.
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e Calcul du travail
Ql’z = O = dU - 6W - TlCVdT $|AU1'2 - AWI,Z - nCV(T2 - T1)|
Onaaussi :6W = —P,,.dV.

Y
Et,PVY = cst = PVY = P,V = P,y = P, = P{l/‘;l

2

) pvY y (V2 dv Pvy oo1-y 1-y
Donc: W = —="-dV = Wy, = —P, foW=—1%;(VZ -V

1
=——(P,V, =P
Wi y—l( 2V V1)

1
Wiz =AU, = yTl(PZVZ — PiVy)

Ou bien :

AUy, = AWy, = nCy (T, — Ty oy = —— r=—

R PV, PV, 1
(2 2_ 1 1). Wy, =——(PV, — P1V})
y—1\nR nR y—1

Onauradonc AUz = AW, ==n

‘AHLZ =nCp(T, —Ty) = YAU‘

Remarque : La pente de I’adiabatique est supérieure a celle de 1’isotherme en valeur absolue.
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Chapitre 111 : Thermochimie (Application du 1¢"principe a la chimie)

I11.1. Introduction

La thermochimie étudie les échanges d'énergie, notamment sous forme de chaleur, dans
les milieux réactionnels. L’application du deuxiéme principe de la thermodynamique aux
systemes chimiques a permis, entre autres de nous renseigner sur I’évolution des réactions sous
des conditions imposées (T et P).

111.2. Notion d’une réaction chimique

On appelle réaction chimique, la transformation chimique d’un systéme d’un état initial
(réactifs) vers un état final (produits). La réaction chimique s’écrit sous la forme générale

|V1A+ VZB - V3C+V4D‘

A et B sont des réactifs, C et D sont des produits.

V1, V2, v3 €t v4 sont des coefficients steechiométriques.

111.3. Chaleur d’une réaction chimique

Elle est définie comme étant 1’énergie calorifique échangée avec le milieu extérieur lors
d’une réaction chimique. En pratique, elle se produit soit a volume constant, soit a pression
constante. On définit alors les chaleurs mises en jeu au cours de ces reactions :

a: Réaction a volume constant : AU = Qy
b : Réaction a pression constante : AH = Qp

e Relation entre Qy et Qp
Dans le cas d’une réaction chimique effectuée en phase gazeuse a une température donnée “T°,
on peut établir une relation entre Qy et Qp.
Ona:H =U+ PV = AH = AU + A(PV)
Pour un gaz parfait:
PV = nRT = A(PV) = A(nRT)
= AH = AU + A(nRT) = AU + RTAn

=@p = Qy + RT. Ay

AVec :

An = Y n; Produits(g) — ), n;Réactifs (g).
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Remarque :

e Sitoutes les substances sont des solides ou des liquides, ona Qp= Qy
e Si dans la réaction, il y’a des substances gazeuses solides et liquides, on néglige le
nombre de mole des solides et des liquides.

111.3.1. Enthalpie de la réaction

C’est la chaleur d’une réaction effectuée a pression constante notée AHg. La chaleur de
réaction peut étre déterminée par deux méthodes différentes :

1- Methode directe: par calorimétrie et 2- Méthode indirecte: Loi de Hess

e AHy < 0 = Réaction exothermique.
e AHjy > 0 =Reéaction endothermique.
e AHp = 0 =Réaction athermique.

Exemple :

CH, (g) + 3Cl,(g) > CHCl;(g) + 3HCl (g) AHz = —333.8 KJ: Réaction exothermique
2NH;(g) » N,(g) + 3H,(g)AHR = +92 K]J. Réaction endothermique
111.3.2. Etat standard

Un corps est a 1’état standard « ° », s’il est a 1’état pur pris dans son état le plus stable a la
pression atmosphérique ‘1 atm ‘et une température T généralement égale a 298K.

Exemple: Oz, Hz, N2, C (5), S¢s). . ..

L’enthalpie standard de la réaction est notée :AHp ou AH,qg; représente la variation
d’enthalpie d’une réaction effectuée dans les condition standards.

111.3.3. Enthalpie standard de formation

L’enthalpie standard de formation d’un corps, est la chaleur dégagée ou adsorbée lors de
la formation dans les conditions standards d’une mole de ce corps a partir des corps simples pris
également dans leur état le plus stable (conditions standards) elle est symbolisés par « AH; ».

Remarque: L’enthalpie standard de formation d’un corps simple est nulle : AH; (O2, Hz, N,
C ), Sg)...)=0.

Exemples :
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Hy(g) + 30,(9) > Hy0 (I).  AHj(e = —285.1K] /mol.
C (s) + Hy(g) - CH4(g)AH;(298) = —74.8 K] /mol.

D’une fagon générale 1’enthalpie standard de formation est exothermique (-), elle est cependant
parfois positive pour les corps instables.

111.4. Détermination des enthalpies de réaction

Loi de HESS 1840 : C’est une loi de conservation des chaleurs. Dans le cas général ou les
réactions chimiques sont effectuées a volume constant (Qu=AU) ou a pression constante
(Qr=AH), la quantité de chaleur absorbée ne dépend que de 1’état initial et de 1’état final au cours
d'une transformation. La loi de Hess découle donc directement de l'application du premier
principe de la thermodynamique. C'est en fait l'application de ce premier principe a une
transformation cyclique on I'écrira : ZAHcycle= 0 @ p constante ou £AUcycle= 0 @ V constant.

Autrement dit : L’enthalpie standard de réaction se calcule a partir des enthalpies standard de
formation selon : ArH’ (1) = ZiviAH’ (1)

Cette loi permet, en particulier, de calculer une enthalpie de transformation impossible a obtenir
directement en décomposant cette transformation en une suite de transformations dont les
valeurs des enthalpies sont connues (Exemple : le cycle de Born-Haber).

a. Détermination de I’enthalpie de réaction a partir des enthalpies de formation
o

Réactifs R » Produits

On peut établir un autre processus en construisant le cycle de BORN-HABER suivant :

Z AH;r (Produits)
Corps simple > Produits

AH,

Y an;

YAHcycle= 0 => ), AH; (Produits) + ), AH; (Réactifs) + AHg =0

( Réactif's)

Donc, a partir de cette équation on remarque que 1’enthalpie standard d’une réaction chimique
(peut étre aussi égale a la somme des enthalpies de formation des produits moins celles des
réactifs qu’on peut exprimer par la relation générale suivante dite la Loi de HESS.

IAHy = ¥ viAH; (Produits) — Y. v;AH; (Réactif s)|

v; : Coefficients Stecechiométriques.
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Exemple :

On veut calculerAH de la réaction suivante en utilisant d’autres réactions chimiques:

CHa (g) + 2 02 (J) ———— CO () + 2 H20 (liq) AHy="?
Il est possible de construire un cycle de Hess mettant en jeu la réaction précédente et des
transformations impliquant les corps simples stables dans les conditions standard a T. Ce cycle
est visualisé sur la figure suivante:

AH,
Clg)+2H:(2) +20: (g) > (C0:(g) +2H:0 (lig)

AH: AH

CHy(g) +20: (2

AHi1 = AH>+ AHx on aura donc AHx= AHi- AH>
AH1 = 2AHfH20)+ AHfco2)
AHz = AHs(cHa)

AHx = AHr= 2AHsH20)+ AHfco2)-AHfcHa)

On obtiendra enfin :

On retrouve bien la relation générale indiquée précédemment:
AHp = Z vl-AH} (Produits) — Z vl-AH; (Réactifs)

a. Utilisation des enthalpies de réaction

AH
Soit la réaction: A » B, ou A et B représentent une ou plusieurs

substances.

Comment déterminer AH ? en connaissant les enthalpies des réactions suivantes :

AH,
A » X
AH,

X »B

Pour aller de A vers B on passe par un intermédiaire représenté par ce schéma : Il est donc
possible de construire un cycle de Hess mettant en jeu la réaction considerée et les réactions
intermédiaires. Ce cycle est donné ci-dessous :

AHl\A / AH, 35
X
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L’enthalpie de réaction ne dépend que de 1’état initial et 1’état final et non pas de chemin
suivi.

Donc :AH = AH, + AH,

D’une fagon générale : |AH = ), AH;|.

Exemple :
1 o
C+ 5 0,(g) - CO(g) AHyg87 (1.
On connait les enthalpies des réactions suivantes :
C+ 05(8) » CO4(®) AHo5(a) = =393.51K]. CO + >0,(g) —

CO,(g)  AH,gg(b) = —282.69 K.
Pour calculer I’enthalpie de la réaction (1), on doit soustraire 1’équation (a) de 1’équation (b) on
trouve alors :

(+) C(s) +1Oz(g) - COy(g)

() CoO+ Eoz(g) - C0,(g)

C(s) +50,(g) - CO(g)
AHao5 = AHag5(a) — AHaoq(h).

AHjgs = —282.69 +393.51 = —110.44 KJ.

AH; (CO)g = —110.44 KJ/mol|

Ou bien:
AHog(a)
C(s)+02(9) » CO2(0)
AH;%\‘ / AH;98(b)
CO(g)+1/202(g)

Z AHL = O dOTlC. AH;98 + AH;gg(b) - AH;gs(a) = 0 et AH;98 = AH;gg(a) - AH;gs(b).

I11.5. Influence de la température sur I’enthalpie de réaction : (Loi de Kirchhoff)

Soit une transformation faisant passer un systéme thermodynamique d’un état initial (1) a
un état final (2). Supposant qu’elle s’effectue a pression constante et a un et une température To
avec une quantité de chaleur AHr,. 1 - 2

Connaissant Cp, et Cp,, quelle sera ’enthalpie AH7 de cette réaction a la tempeérature “T°?
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AHr,
1 » 2aTo.
AH 4 AH,
AHy \
1’ > "aT.

D’apres le cycle : X AH; = 0 donc AHy, + AH, — AHp — AH; = 0
AHT - AHTO = AHZ - AHl

AHl == f;lzTLleldT et AHZ == f;12n2CP2dT. Et dHl - n1CP1dT et de == n2CP2dT

= NyCpy — Tl1Cp1 = sz - CPl == ACp

D’une maniere générale :
Si on connait AHy, et que I’on désir calculer AHr, il suffit d’intégrer I’équation précédente et on

obtiendra :

AHp = AHy, + [; ACpdT | Loi de KIRCHHOFF.

AvVec :

ACp = Z ncp(Produits) — Z ncp(réactifs),

e Cpest généralement est fonction de la température.
e Dans le cas ou il y’a changement de phase dans I’intervalle [ To-T], on doit tenir compte
des enthalpies de changement de phase dans le calcul de I’enthalpie.

e SiCpn’est pas fonction de la température (Cp=cst) on aura donc:
T

AHy = AHp, +ACp | dT = AHp = AHy, + AC,AT
Ty

Application :
L’enthalpie de combustion du méthane & 25°C est AH, 45 = —890.34 K].

Déterminer 1’enthalpie de la réaction a 100°C dans le cas ou 1’eau formée est toujours liquide, et
dans le cas ou elle est gazeuse

On donne :
Cp (CH4) = 35.31 (J.molt.KY).
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Cp (COp) = 37.2 (J.molt.K?).

Cr (02) =29.4 (J.mol L. K1),

Cp (H20 (liquide)) = 75.28 (J.mol1. K1),
Cp (H20 (gaz)) = 33.6 (J.mol1.K?).

AHyzp=43.89 (KJ.mol™).

Solution :
1) Dans le cas ou I’eau formée est liquide :
AHz9g
CHa(g) + 202(9) » CO (g) +2H0 (I)  T=298K
AH1 AH> AH3 AH4
v v AH373 Y Y
CHa(g) + 202(9) » CO2(g)+2H0 (1) T=373K

Ona: AHyys = AHyeg + [0 ACp dT = AHygq + ACHAT

Calcul de ACp:

ACp = 2Cp(H,0(1) + Cp (€CO,) — 2Cp(0,) — Cp (CH,) = 93.65 J.K ™1

AHs,5 = 890.34 — 93.65 = 103(373 — 298) = —883.316 K]

AHz,; = —883.316 K]

2) Dans le cas ou I’eau formée est gazeuse :
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o

AHjog
CHa4(g) + 202 (g) » CO2 () + 2H20 (1) T=298K
AHg4
\ 4
AH; AH) AHs  2H,0 () AHs T=373K
AHg
v {' AH373 v v
CHa4(g) + 202 () » CO2(g)+ 2H,0 (g) T=373K
373

Ona: AHz;3 = AH,9g + |.

oos ACpdT = AH3gg + ACpAT + 20H 011209

Calcul de ACp:

ACP = ZCP(Hzo(l)) + Cp (COz) - ZCP(Oz) - CP (CH4_) = 93.65 ] K_l

AHs;3 = —890.34 + 93.65 * 1073(373 — 298) + 2 * 43.89 = —795.53K;

OU blen . ZAHL =0 donC AHl + AHZ + AH373 + AH298 + AH3 + AH4_ + AHS + AH6 =0

I111.6. Enthalpie de changement d’état : Lorsqu’ un corps pur subit un changement d’état
(fusion, vaporisation, liquéfaction, sublimation, solidification), la température reste constante
durant ce changement de phase.

sublirnation
fusion Vaponsalon
§ =
S0OLIDE LIQUIDE GAT
—_——F e
i bquédfaction
Sondihcabon ~ (condensation Equide )

condensation solide

L’enthalpie d’une mole d’un corps pur (A) passant de Ti aTzen subissant une fusion et une
vaporisation est donnée par le diagramme suivant :

AH, AHpys AH, AH, AHyqp
A(sol) — A(sol}——» A(lig) — A(lig) ——» A(vap) —— A(vap)
T Trus Trus Tvap Tvap T2
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T; Tya T,

14
Cp(lig)dT + AH,qp, + f Cp(vap)dT.

Cp(soD)dT + AHpy +f
T,

Tfus
AHrp r, = fTle ncp(sol)dT + nAHgys + fTTj’: ncp(lig)dT + nAH,q, + fTTz ncp (vap)dT.

AH g, 0u Lsus : Chaleur latente de fusion.
AH ,,,0U Lvap : Chaleur latente de vaporisation.

AHT1—’Tz = f
T

I11.7. Enthalpie de combustion

L’enthalpie standard de combustion notée AH,,,d’un composé ou d’un corps simple est
la chaleur dégageée lors de la réaction d’oxydation par O2 pour former du CO2 gaz et H»O liquide.

Exemple : Détermination de I’enthalpie de combustion du benzéne:

Quelle est la valeur de I'enthalpie de combustion du benzéne (CsHs)? Données:
AH¢(C¢Hg)=80 KJ.mol?
AH{(C0O,)=-400KJ.mol!
AH{(H,0)=-240Kj.mol*

o

AI_Icomb
CeHs (9) + 15/202 (9) » 6CO2 (g) + 3H20 (1)
AH, ., = AH{(produits) — AH;(réactifs)
o o o o 15 o

o 15
AH omp = 6(—400) + 3(—240) — 80 — EX (0) = —3200KJ. mol ™!

AH_, ., < 0: Réaction exothermique.

111.8. Energie ou enthalpie de liaison

La dissociation d’une molécule gazeuse AB correspond a la rupture de la liaison
chimique entre les atomes A et B et a I’obtention de deux atomes A et B libres et a I’état gazeux.
Il faut fournir de 1’énergie au systéme pour effectuer cette dissociation.

L’enthalpie de la réaction de dissociation en phase gazeuse est donc positive
C'est I'énergie que le systéme recoit pour se dissocier en atomes a I'état gazeux. :

AB(g) — A(g) + B(g) AH °dissociation> 0
Cette enthalpie de dissociation est appelée énergie de liaison. Elle est notée AH;iSS(A_B)ou D)

L’¢énergie de liaison ou enthalpie de liaison est une énergie libérée (négative) lors de formation
d’une liaison a partir des atomes isolés gazeux. Elle s’exprime en J.mol.
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Exemple :
H2 (g) = H(g) + H(g) AHgiss(+-+) = 436,4 kJ/mol
HCI(g) = H(g) + CI(g) AHuissH-ciy = 431,9 kd/mol

N2 (g) = N(g2) + N(g) AHagissv=n) = 941,4 kd/mol

L'enthalpie de liaison reflete la force de la liaison. Elle dépend donc de : La longueur de la

liaison, la nature de la liaison et la polarité de la liaison

Si on considére la réaction inverse : A H}:(A 5)

»

A(9) +B(9) A-B

‘AH f(A-B) — —AH diss(A-B) |

Application : L’enthalpie standard de formation de 1’éthanol
—239 KJ. mol ™. Calculer I’énergie de liaison de C-O dans I’éthanol.

Données :AH,,;,(c) = 717 KJ.mol — 1.

CoHsOH, AH; =

Liaison H-H O-H C-H cC
A-B
AH ¢ (4_p)(KJ.mol™) -435 -460 -414 347

A partir de la formule développée de la molécule de 1’éthanol on trouve:

- Une liaison C-C :AH._,
- Une liaison C-O : AH o,
- Une liaison O-H : AHf,_y
- 5liaisons C-H : AHy ¢y

o]

AH;

2C(s) + 3BH2(g)+ %202(9) » C2HsOH (g)

|

20Hgy, | =3AHpy_py | -120H: gy

v v v

2C (9)+ 6H (g)+ O (9)
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o o <] 1 o o o o o

o o o [} 1 o o o o
AHf(C—O) = AHf - ZAHsub + 3AHf(H—H) + Z_AHf(O_O) - SAHf(C—H) - AHf(C—C) - AHf(O—H)

AH(¢c_g) = - 200 KJ.mol .

111.9. Energie réticulaire

L’énergie réticulaire notée « Er» est la variation d'enthalpie molaire associée a la
réaction de formation des ions gazeux a partir d'une mole de cristal.

L'énergie réticulaire mesure la force de la liaison ionique dans un solide ionique. Elle peut étre
calculée théoriquement, et elle permet de déterminer la stabilité d'un solide ionique par rapport a
ses constituants grace a un cycle thermodynamique : le cycle de Born-Haber.

Par exemple pour Agl, c'est I'énergie associée a I'équation bilan ci-dessous :
Er
Agl (s) > Ag* (s) + 17 (9)

A

-AHf(ag)) Eiag+Aq)

v

[

Ag (s) +1/212(s)  AHgypagsL2A0Hpg_y Ag @)+ 1(9)

o o 1 o
_AHngI + AHsubAg - EAHf(I—I) + Ei(Ag) + A(I) —Er =0.

o o 1 o
Er = _AHqul + AHsub + Ei(Ag) - EAHf(I—I) + A(I)

Ei: Energie d’ionisation.

A: Affinité électronique.
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CHAPITRE IV :Deuxieme principe de la thermodynamique

IVV.1. Introduction

IV.1.1. Insuffisance du premier principe

Le premier principe de la thermodynamique énonce la conservation de I'énergie et
permet de faire le bilan de I'énergie des systéemes, sans imposer de conditions sur les types
d'échanges possible. Ce bilan ne donne aucun renseignement sur le sens de I'évolution d'un

systeme thermodynamique.

1VV.1.2. Transformations irréversibles

Beaucoup de transformations thermodynamiques sont irréversibles, elles se déroulent
dans un seul sens. Considérant maintenant les transformations suivantes :

a- Détente spontanée d'un gaz: On consideére deux systemes, l'un contenant un gaz a
une certaine pression P et l'autre est un systéme vide sans molécules avec P=0. Un robinet
permet d'ouvrir entre les deux systemes.

On ouvre le robinet, et sous I'effet de la différence de pression certaines molécules du systeme
passent brusquement et de facon irréversible dans le compartiment vide. Cette transformation
thermodynamique appelée détente spontanée et irréversible. La transformation inverse ne peut

se produire spontanément ou naturellement sans intervention du milieu exterieur.

O O O @) o @)
o On ouvre o)

@) O

O o X le Tobinet o © >
o o o o 0O 4
O o O
Pi, Vi, Ti Vide , P=0 Ps, Vi, T
Etat initial Etat final

b- Transfert de chaleur entre les deux systemes:
On a deux systemes, contenant un gaz de méme volume de méme pression mais leur
température est différente.
Les deux systéemes sont en contacte par l'intermédiaire d'une paroi a travers laquelle il ya

seulement échange d'énergie thermique (chaleur). Au bout d'un certain temps les deux
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températures sont égales. Cette transformation est irréversible, la chaleur passe du corps

chaud vers le froid. En aucun cas la chaleur ne peut passer spontanément du froid vers le

chaud.
O O O o0 O O 00 O
e o _© | contacte pendant © O © OOY © o
o %5 X°©° 0O o . X oo o
o oO o Un certain temps| O ) 00 O
o o Yo o ') O
O 0~ o0
P1, Vi, T1 P2, V2, T2 P1, V,, T P2, Vo, T
Etat initial (P1=P2, V1=V2 et T2>T1) Etat final

Les transformations que nous avons citées sont spontanées ou encore naturelles. La
transformation inverse n’est jamais observée sans 1’intervention du milieu extérieur, alors que
le premier principe n’exclut pas qu’un corps froid puisse céder de la chaleur a un corps chaud.
Par conséquent, le premier principe ne nous permet pas de prévoir le sens de 1’évolution.
C’est pourquoi on introduit un deuxiéme principe appelé aussi principe d'évolution, a partir
d'expériences thermodynamiques, qui permet de distinguer entre les transformations
réversibles et les transformations irréversibles et de prévoir le sens d’évolution des systemes.
Le deuxieme principe introduit une nouvelle fonction d'état appelée entropie (S).

Remarque :
Les transformations qui peuvent se réaliser sans 1’intervention du M. E sont dites spontanées.

Une transformation spontanée est naturelle et irréversible.

IV.2. Enoncé du second principe
IV.2.1. Enoncé de Clausius

« La chaleur ne passe pas d'elle méme d'un corps froid a un corps chaud ».

Ce passage ne peut se faire sans dépenser de I'énergie. Le postulat de Clausius n'est
gu'une expression particuliere du principe général de l'irréversibilité des transformations
réelles. Les transformations réelles s'effectuent dans un sens bien déterminé et sont toujours
irréversibles. En d’autres termes, un systéme isolé ayant subi une transformation spontanée ne

peut plus revenir a son état initial.
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1VV.2.2. Enoncé de Kelvin

Il est impossible de transformer intégralement de la chaleur en travail. Cette machine
peut effectuer du travail au cours de cycle (W<0). Ce dernier peut étre transformé en chaleur
qui sera restituée a la source, donc on revient a 1’état initial ce qui est interdit par le deuxiéme
principe. Une machine thermique qui a une seule source de chaleur ne peut pas fonctionner.
Cela revient a dire qu'il est impossible a une machine, dans un cycle de transformations, de

fournir du travail en empruntant de la chaleur & une seule source.

IV.2.2.1. Cycle ditherme

Un systeme deécrit un cycle diatherme lorsqu'il échange de la chaleur avec deux

sources de chaleur aux tempeératures T et To.

IV.3. Cycle de Carnot

Le cycle de Carnot est un cycle idéal de rendement maximal et le plus efficace.
L'efficacité des autres cycles est toujours comparée a celle du cycle de Carnot. Le cycle de
Carnot est un cycle thermodynamique théorique pour un moteur fonctionnant entre deux
sources de chaleur, constitué de quatre processus réversibles :

- Deux transformations isothermes, en contact des sources.

- Deux transformations adiabatiques, qui permettent de passer d'une source a l'autre.
- AB: Détente isotherme (avec apport de chaleur): Ty

- BC : Détente adiabatique : de T1a T»

- CD : Compression isotherme (avec refroidissement) : T»

- DA : Compression adiabatique : de T2 a T

T'.
A
P i a0
~1
|
S0 = -
A iz
T2 ".II IlI -
4 VB =
\ Y 8Q, —~ e
~y, 4 \
D Vv !
. _— \\\f‘
o =T
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a. Bilan des échanges de chale Cycle de Carnot

A ——— B : Isotherme a la température Ty
AUyp = Qap + Wyp =0

%
WAB = _nRTlan_B (WAB < 0)
A

V,
Q1 =045 = —nRTllnﬁ (Qap > 0)

B—— C : Adiabatiquede T1a T»
QBC = O y WBC = AUBC'

C——» D :lsotherme a T2

AUcp = Qcp + Wep =0

WCD = _nRTzln‘;_D (WCD > 0)
c

V
Q2= Qcp = —nRTzan_i (Q2 < 0)

D——» A : Adiabatique de T.a T

Qpa=0 » Wpa = AUp,

Bilan pour tout le cycle

AUcycle = Qcycle + chcle =0

chcle + Q0+ 0,=0

|:> chcle = _(Ql + QZ)I

b. Relation entre les températures Ty et T et les volumes Va; Vg; Vc et Vp

- B C adiabatique = T, ' = T} ™"

i A y-1 _ y-1
- DA adiabatique = T,V = T,V Ve _ V¢

Et donc : Va Vp

46



CHAPITRELIV : Deuxiéme principe de la thermodynamigue

A partir des expressions des échanges de chaleurs Qiet Qz:
Q1= Qup = nRT1an_B et Q2= Qcp = nRTzan_D
Va Ve

On aura donc :

Ql VB VC QZ

— =nRin—=nRin—= ——

T 1 VA VD TZ

Soit : -2 U % Cycle réversible
T 1 T, T 1 T»

> %i_9 Egalité de Clausius dans le cycle de Carnot.

Remarque : Les machines thermiques doivent satisfaire aux deux principes de la

thermodynamique :

- Premier principe :  Wyqe + Q1+ Q2 =0
- Deuxieme principe : QL

Cycle réversible

IV.3.1. Classification des machines thermiques

IV.3.1.1. Machines thermodynamiques (T.D) ou moteur thermique

Les machines thermodynamiques (T.D) sont des machines thermiques produisant du
travail, dite machines motrices. Le moteur (machine) thermique fourni du travail (W<0) au
milieu extérieur, en recevant une quantité de chaleur de Q1 (Q1>0) de la source chaude et en
restituant obligatoirement une quantité de chaleur Q2 (Q2<0) a la source froide. Cette chaleur
perdue influera donc sur les performances de la machine thermique : d’ou la notion de

rendement thermique.

SNowurce clharide T,

=0

O < O

SNeowurce Froicde >

Principe de fonctionnement d’un moteur
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a. Rendement des moteurs thermiques réversibles

W (ci-0) G+ QO
p=——=— = =142
Q1 Q1 Q1 Q1
On a:
Q1 Q: Q1 Q Q: T,
X1 X2 _go ot X2 x2_ 72
r, T, T, T, Q1 T,
Et donc :
T,
prev=1_T_1<1-

« Le rendement d'un moteur thermique réversible ne dépend que des températures, il ne
dépond pas de la nature du fluide».

b. Théoréme de Carnot

Les machines thermiques irréversibles fonctionnant entre deux sources ayant les températures
T.et T2 avec (T1> T») ont un rendement inférieur a celui des machines réversibles. A partir du
théoreme de Carnot nous pouvons remplacer les rendements par leur expression en fonction
des températures :

T, Q2
=1— et Piper = 1+—
prev T1 plTTe‘U Ql

Soit ’inégalité de Clausius :

% + 3—2 < 0 D’'une maniere générale: Z% < 0 | Cycleirréversible
1 2 i

T
9 &4 _ 1, % I

S Pirrey <
T2 T1 Q1 T1 plrrev prev

Remarque : aucune machine ditherme ne peut étre plus efficace qu’une machine de
CARNOT fonctionnant entre deux sources de chaleurs. Autrement dit une machine de

CARNOT nous fournit un rendement théorique maximal (impossible a dépasser)
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IVV.3.1.2. Machines dynamo-thermiques (D.T) : Cas d’une machine frigorifique- pompe

a chaleur

Les machines dynamo-thermiques (D.T) dites machines réceptrices, sont des machines
de transfert de chaleur d une source vers une autre chaude avec la nécessité d’avoir un travail
supplémentaire pour assurer ce transfert, c’est le cas des : Machines frigorifiques ou les

pompes a chaleur.

Seowurce chaude T

r N

;<0

B =

>0

Sowurce Froide T

Principe de fonctionnement d’une machine

frigorifique et pompe a chaleur

a. Machine frigorifique

Le role machine frigorifique est d’extraire une quantité de chaleur Q. a la source froide
(Q2>0) en recevant du travail du milieu extérieur (W>0) et en fournissant une quantité de
chaleur Q1 a la source chaude (Q:<0). Le but est de maintenir la source froide a basse

température (congélation par exemple) en lui retirant une quantité de chaleur Q.

On définit le coefficient d’efficacité ‘e’ de la machine, par le rapport entre la quantité de

chaleur enlevée Q:et le travail (W).

%
w Q.+ Q;
Or:
Q1  Q Q1 T;
x1 2 _0 ~i_ _ 1
T, T T, e T
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Donc :

grev - T1 _ TZ

o Pour un cycle irréversible : €jrer < Eren-

e Plus Ty est proche de Ta, plus le coefficient de performance ‘€’ est meilleur.

« Le coefficient d’efficacité frigorifique ne dépond que des températures, il ne dépond
pas de la nature du fluide».

b. cas de la pompe a chaleur

La pompe a chaleur est un appareil qui utilise un dispositif thermodynamique, qui permet de
transférer de la chaleur provenant d'un milieu froid vers un lieu a chauffer. Autrement dit,
c'est le contraire d'un réfrigérateur.

Son role est de fournir une quantité de chaleur Q; a la source chaude (Q1<0) en recevant du
travail du milieu extérieur (W=>0) et une quantité de chaleur Q2 de la source froide (Q2>0).0On

définit alors le coefficient de performance ‘cop’ :

® COPjrrev < COPyev

« Le coefficient de performance des pompes a chaleur est d’autant plus grand

gue la température des deux sources sont proches ».

IV.4. Expression Mathématique du deuxiéme principe : Entropie :

Etant donné que le processus de transférer une quantité de chaleur d’une source froide

et la céder intégralement a une autre source chaude est impossible selon Clausius, pour un

cycle réel d’une machine, il faut donc :| ) 670 <0

. , . )
Pour une transformation réversible : 70 =0
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. .y, . )
Pour une transformation irréversible: 270 <0

IV.4.1. Définition

Pour tout systéeme fermé, il existe une nouvelle fonction d'état S appelée “entropie".
-S est une fonction d'état extensive qui dépend de T et P. Elle s'exprime, en joule.K™* ou
Cal.K™.

-Lors d'une transformation infinitésimale, la variation d'entropie du systeme dS s'écrit:

avec:
dS = 8Sinterne — SSechangée

dSinterne: Variation d'entropie interne, elle traduit la création d'entropie a l'intérieur du systéme.
Elle ne dépend pas des échanges avec le milieu extérieur. Ce n'est pas une fonction d'état.
dSechangée: Variation d'entropie échangée entre le systéme et le milieu extérieur, due aux
échanges de chaleur 8Q. Ce n'est pas une fonction d'état, elle est donnée par:

ou Textest la température de l'extérieur, ce qui nous donne:

_ aQéchangée
&S échangée — T
ext

3Sinterne=0 pour une transformation réversible (le systéme est a tout instant en équilibre).

dSinterne>0 pour une transformation irréversible (il ya création d'entropie).
IV.4.2. Calcul des variations d'entropies

Sion fait le bilan de I'entropie lors d'une transformation, on peut écrire.

f f f f f5Q
AS = j- s = f 8 Sinterne + f 5Sechangée = f 0 Sinterne + f T
i i i i i

S: est une fonction d'état on peut alors écrire:

7 8Q f
Asi—)f = Sf - Si = f T +_[ asinterne
i i

L'intégration ne dépend pas du chemin suivi (fonction d'état), elle dépend juste de

I'état initial et de I'état final du systeme.
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IV.4.2.1. Transformations réversibles (6Sint=0):

Si la transformation évolue de fagon réversible de I'état initial (i) a I'état final (f):
OSint=0 => dS = 3Sechnagée
f f‘SQrev

fe
DSiy = 48,0 = [ S
i

Donc :

IV.4.2.2. Transformation irréversible ou spontanée a T (8Sin>0)

Si la transformation évolue de fagon irréversible de I'état initial (i) a I'état final (f):
OSint>0 => dS = 3Sintere + 6Sechnagée

f f
=> ASi_)f = j as = Sf -5 = J OSine + 5Séchang >0
i i

6Qirrév

f
ASir = [ 8Sschang avec 8Sechang = —

Onaura donc : . inégalite de Claisius

f850.. .
ASH>I%
l

Remarques :

- La variation d'entropie d'un systeme doit toujours étre calculée en faisant évoluer le systeme
de facon réversible puisque l'entropie est une fonction d'état, elle dépend seulement de I'état
initial

et de I'état final du systéme, elle est indépendante du chemin suivi (réversible ou irréversible).

f850.. f f850.. .
ASyey = ASirrey = f % = f 0Sint + f %
i i i

-On peut considérer d’une fagcon générale que les transformations irréversibles (réelles) se

font dans le sens d’augmentation du désordre moléculaire :

AS > 0 —»Augmentation du désordre.

AS < 0 —»Diminution du désordre.

C. Variation de I’entropie d’un systéme isolé :

Un systéme isolé n’échange pas de chaleur ni travail avec I’extérieur. S’il évolue

irréversiblement entre A et B, la quantité de chaleur échangée est nulle.
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0Q=0 => [ *Transformation reversible => 3Sin=0 et dS =0Sechang=0
dw=0 *Transformation irréversible => 6Sine> 0 et dS >0
L’Univers = systéme + milieu extérieur (L’Univers est 1 systéme isolé)
Appliquant la relation précédente :

Si le systéme isolé évolue d’une manicre irréversible entre A et B :

SQirrev
T )

8Qirrey =0=>AS >0 Sz > S,

B
A

« L’entropie d’un systéme isolé augmente toujours lors d’une transformation
irréversible».

Si le systéme isolé évolue d’une maniére réversible entre Aet B :

BSQrev
=>A5=SB—SA= T ) 6Qrev=0:A5=0:SB=SA
A

« L’entropie d’un systéme isolé dans une transformation réversible est constante ».
1V.4.3.Détermination de la variation d’entropie d’un systéme
IV.4.3.1. Lors d’une variation de la température

Pour élever la température a pression constante d’un corps pur de T1 a T, il faut

fournir une quantité de chaleur Q.
8Q = ncpdT ou 6Q = mc,dT.

Ona.:
8Q . 5Q T T ,
Donc : |AS = ncplnﬁ = mc;,lnT—f
T; T;
Avec:

Cp: capacité massique et cp: capacité molaire

IV.4.3.2. Lors de changement d’état a température constante

Le changement d’état se fait a température constante. Il se fait avec la chaleur latente

de changement d’état, appelée aussi enthalpie d’état.

_ AH changement d'état

AS =
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Avec :
AH : Chaleur latente de vaporisation, fusion ou sublimation.

T: Température du changement d’état physique.

Fusion : solide = liquide Solidification : liquide = solide
AHe,, o
f
ASfusion = T =0T = _ASsolidification
fusion

Sublimation : solide = gaz  Condensation : gaz = solide

AI_Isublimation

ASsublimation - = _Ascondensation

Tsublimation

Vaporisation : liquide = gaz Liqueéfaction : gaz = liquide

AI_Ivaporisation

ASyaporisation = T — = —ASjiquéraction
vaporisation
IV.4.4. Variation de I’entropie d’un gaz parfait
IV.4.4.1. Transformation isotherme :
dU = 6Qrev + SWrey = 0= 8Qrey = — Wiy
By = J] =G 8Qye

f
O
i

AS — fo RT.dV_j‘Vf RV
I A M

Vs P;
= AS = nRln— = nRln—
V; Py

IVV.4.4.2. Transformation isochore
Wiev =0
dUu = 5Qrev + 5M/rev =dU = 6Qrev

T dr T
Donc JAS = fT.fchT = chlnT—f
i i
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1IVV.4.4.2. Transformation isobare

8Qrev: ndeT

Ty
dT
AS = ney, -
T;
Ty
AS = ncpln?i

IV.4.4.2. Transformation adiabatique réversible

18Q = 0 = AS = 0 Transformation isentropique|

Remarque : Dans toute transformation adiabatique réelle (irréversible), ’entropie du systéme
va constamment en croissant: AS > 0, le calcul se fait par les chemins intermédiaires et non

pas par le chemin direct.

IV.4.5.Variation de I’entropie d’un mélange de deux gaz parfaits
Soit un gaz parfait A caractérisé par Pa ,Ta et Va et un gaz parfait B caractérisé par Ps , Tget
Ve. Soit na et ng le nombre de moles de chacun d’eux. Le mélange des deux gaz est

caracterisé par Pm , Tm et Vm .

La variation d’entropie du mélange s’exprime par : |AS = AS, + AS|

IV.4.6. Interprétation statistique de ’entropie
Le deuxieme principe de la thermodynamique peut s'interpréter au niveau microscopique c'est
a dire au niveau des molécules du systeme, l'entropie est liée a la notion de désordre
moléculaire.

L'augmentation d'entropie d'un systeme isolé lors d'une transformation d'un état initial a un
état final correspond a la tendance du systeme a augmenter son désordre qui va alors au
maximum.

Un état macroscopique défini par les variables (P, T, n) correspond a un tres grand nombre
d’états microscopiques Q dans chacun desquels les molécules ont des positions et des vitesses
déterminées.

Boltzmann exprime I'entropie sous la forme:
k: Constante de Boltzmann. k= 1.38.1083J/K. | S=kLnQ

L’entropie mesure donc le désordre moléculaire.
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Le second principe se traduit ainsi : « Tout systéme isolé évolue donc spontanément vers
I’état de désordre moléculaire maximal ».

IV.4.7. Troisiéme principe de la thermodynamique (entropie des corps purs a zero k)
On peut montrer que I'entropie du systéme est liée a I'état de désorganisation de celui-ci, plus
un systéme est désordonné et plus I'entropie est grande.
IV.4.7.1. Enoncé du troisiéme principe : A la température du zéro absolu I’entropie des
corps purs parfaitement cristallisés est nulle S=0 (NERNST). Dans le cas d’un corps pur il ne
lui correspond alors qu’un seul arrangement ou état microscopique (ordre parfait) : Q = 1,
donc So=kLn1=0.
« L’entropie d’un corps pur cristallisé est nulle au zéro absolue (0K, -273,15°C) ».
Remarque : Les gaz ont des entropies plus élevées que les liquides et les solides.
IV.4.7.2. Calcul de I’entropie molaire absolue (entropie molaire standard S°7) :
On peut calculer I’entropie d’un systéme a une température donnée, sachant qu’a la
température de OK, I’entropie égale a zéro.
Le troisiéme principe permet d’attribuer une entropie absolue a tout corps pur porté a la
température T. A 1’état standard, I’entropie molaire absolue est notée S°t.

L’entropie absolue d’un composé pur A a la température T est la variation de son

entropie entre zéro Kelvin et la température T.

OK  Af(solide)  Twns A(liquide) Tvap A (vapeur) T -
_ (T o (T Cp2dT | AHPy Ty CPLqdT  AHZup T CpZazdT
ASor = [y dS = S°p — So = [, ==+ T, fo T+t + I,

So: Entropie absolue a OK (So=0 3™ principe).
S°t: Entropie absolue & T.
D'ou: . fT CpdydT  AHP, fTV Cpf,dT  AHZ,, fT CpgazdT
S°r = + + + + | ———
o T Ty T Ty r, T

Ty

IV.4.8. Variation d'entropie standard d'une réaction se produisant a T = cte : Entropie

d’une réaction chimique (ASr) :

IVV.4.8.1. Calcul de ASr a partir des entropies absolues.

Considérons la réaction: a A+bB — ¢ C+d D sous 1 bar, a la température T.

Dans le cas d’une réaction chimique, I’entropie de la réaction correspond a la variation
d’entropie qui accompagne cette réaction. AS, est égale a la différence entre 1’entropie
absolue de ’ensemble des produits et celles de ’ensemble des réactifs. L’entropie étant une

fonction d’état, la variation d’entropie qui accompagne une réaction:
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ASp = ). n; S{(produits) — ), n; S} (réactif's)

AS°r (T) =[c S%(T) (C) +d S(T) (D)] — [a S%(T) (A)] + b S(T) (B)]
n,; : Coefficient steechiométriques des constituants.

Exemple: Calculer I'entropie standard de la réaction suivante (formation de I'eau) a 298K

Ha(g) + 1/202(g) — H20q)
On donne S°®298(H20)= 45,1cal/K, S°298H2)= 31,2cal/K, S°298(02)= 49cal/K
Solution:
AS°ragg = [S°298( H20) (C) — [ S°298(H2)+ 1/2S°298(02)]= 45.1-31.2-49/2= 10.6cal/K
AS°ra98=10.6 cal/K

IV.4.8.2. Calcul de AS°r a partir des entropies standard de formation.

AS? = Y n; S{(produits) — Y n; S} (réactifs)

¢ = entropie absolue de 1’é1ément i.
v' AS, > 0 = Augmentation de désordre moléculaire.

v' AS, < 0 = Diminution de désordre moléculaire.

1V.4.8.3. Variation d'entropie avec changement de température Loi de Kirchhoff relative a

P’entropie

T dT
ASOT = ASOZQS + f ACpo_
298 T

Valable sans changement de phase

IV.5. Enthalpie libre (Energie libre de GIBBS)
IV.5.1. Définition :
L'enthalpie libre notée G (ou énergie libre de Gibbs) est une fonction d'état qui relie
I'enthalpie et I'entropie introduite par Willard Gibbs. Cette fonction permet de déterminer la
spontanéité d'une réaction.
2¢™ principe: Toute transformation réelle s’effectue avec création d’entropie.

ASinterne= ASsysteme + ASexterieur > 0
* La condition d’entropie maximale est un critére convenable pour I’équilibre d’un systéme isolé.
* Dans le cas d’un systéme non isolé : = il faut considérer les variations d’entropie du

systéme et du milieu extérieur.
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= Il faut trouver une nouvelle fonction d’état caractéristique du systéme selon 2 critéres :
1) Critére d’entropic maximale : le systéme évolue vers I’état ayant la plus grande
probabilité statistique (nombre de micro-états)
2) Critére d’énergie minimale : le systéme évolue vers 1’état de plus basse énergie (le
plus stable).
= Gibbs a defini une nouvelle fonction appelée ENTHALPIE LIBRE (G) qui prend en
compte ces deux critére. G=H — TS

A temperature constante : AG = AH — TAS

-Transformation réversible isotherme et isobare

Up=Up=W+Wie+ Q
Avec :
W', ., - Travail autre que celui des forces de pression.
W : Travail des forces de pression.
Up—Uy = Wie =PV, =V1) +T(S; — S1)
=>W',ep = (Uy + PV, = TS,) — (U, + PV, —TS;)
Wiew = (Hy —TS;) — (Hy —TS))
Onpose:G=H-TS

W' = G2 — Gy = AG
G : Enthalpie libre ou énergie libre de GIBBS.

G est ¢galement une combinaison de fonctions d’état, c’est donc une fonction d’état.

-Expression différentielle de ‘G’ :

G=H-TS>dG =dH —TdS — SdT
Or:
dH = dU + d(PV) = TdS — PdV + PdV + VdP

Donc:
dG = TdS — PdV + PdV +VdP — TdS — SdT =
dG = VdP — SdT|
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L’enthalpie libre ‘G’ : C’est un travail autre que les forces de pression.
-Transformation irréversible isotherme et isobare

UZ - Ul = VVirr + W’irr + Qirr
Or Qirr < T(SZ - Sl)

Donc : W';... > AG

IVV.5.2. Conditions d’évolution d’un systéme.
Considérons un systéme qui évolue spontanément (d’une fagon irréversible) d’un état initial
vers un état final, a T =cst. Ona  dS > ‘SQ"Tﬂ =>  dS-— % >0
Soit: TdS — 8Qiyrery > 0
Pour une transformation finie entre 1’état initial et I’état final (2 T = cte et P = cte) on peut
écrire : TAS—AH>0 =>AH-TAS <0

%{_J

AG

Remarque: Un systéme non isol¢ a T, P = cte, évolue spontanément dans le sens ou AG <0
(dG<0)

IV.5.2.1. Calcul de AG, de la réaction a pression et a température constantes :

IVV.5.2.1.2 Definition : Rappelons qu'une réaction chimique est une évolution de la matiere
entre un état initial et un état final. Nous supposons que la réaction a lieu a T et P constantes.
La variation d'enthalpie libre AG au cours d'une réaction est la différence entre les enthalpies
libres de formation des corps produits et les enthalpies de formation des corps réactifs.
Pour savoir dans quel sens évolue une réaction, il suffit de connaitre le signe de la variation
d'enthalpie libre AG.
on considére la réaction: (1)

A= B AG = Gg-Ga

‘AG,’ de la réaction est donnée par la relation suivante :
AG = AH —TAS

AG? peut-étre aussi calculée selon 1’expression suivante :
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AGYgg = z vi4 G (Produits) — z ¥il G (Réactifs)

yi: coefficients steechiométriques

-L’enthalpie libre standard de tous les corps simples est nulle : AG29g = O.

-Si la réaction se fait a une température T’ différente & la température des donnees (298K),
on calcule AG par la relation suivante :

IAGy = AHp — TAS|

AH7y et ASt sont calculées en appliquant la loi de Kirchoff.
- ArG < 0= La réaction est possible dans le sens 1
- ArG =0 = Le systéme n’évolue pas = il est en équilibre
- AG >0 = laréaction n'évolue pas dans le sens 1, elle évolue donc dans le sens 2.

La fonction G exprime donc le critére de spontanéité des processus d’évolution des systémes.

1V.2.1.2.2.Calcul de ’enthalpie libre G d’un constituant gazeux
G=H-TS =>  dG=dH - TdS — SdT = (VdP +TdS)- TdS -SdT
dH

=> dG = VdP — SdT aT=cte;dT=0= dG = VdP

Pour une mole de gaz parfait = PV =1RT =V = %T

dG = VdP =>
d6 ="Lap=>[*dG =
p 1

~-P? DT

(1)
Pour une réaction donnée avec des réactants gazeux  A(g) = B(9)
(2)

G=G°+ RTlni
po

P.
Giry = Gy + RTlnP—;i
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CHAPITRE V : Equilibres chimiques

V.1. Définition

Au cours d’une transformation deux réactions peuvent s’opposer : la premiere consomme
les réactifs pour former les produits et la deuxieme consomme les produits pour reformer les
réactifs initiaux (réaction incompléte) (ex : CH3OH + CH3;COOH = CH3COOCHS3 + H0). Au
bout d’un certain temps, le systeme n’évolue plus, on trouve les composés de la réaction, dans
des proportions bien déterminées. On dit que le systéme a atteint son état d’équilibre chimique.
Un équilibre chimique est un état de non évolution d’un systéme qui résulte d’une réaction
chimique limitée dans les deux sens. Il est réversible, il peut étre déplacé dans un sens ou dans
I’autre si on modifie I’'une de ses variables d’état (P, T, C).

On distingue deux types d’équilibre :
a : Equilibre homogéne: Dans un équilibre homogene le mélange est constitué d’une seule

phase. Toutes les substances sont soit a I’état solide, liquide ou gazeux.

Exemple : Hz(g) + %2 02(g)=H20 (9).

b: Equilibre hétérogene: Le milieu est constitué de deux ou plusieurs phases : de gaz et de
solide, de solide ou de liquide,de gaz ou de liquide.
Exemple: C (graphite) + CO2 (g) = 2CO(g)

V.2.Etude expérimentale des équilibres chimiques
L’étude expérimentale d’un équilibre chimique consiste a déterminer la concentration
d’un constituant au cours de I’évolution du systeme.
On géneralement utilise des méthodes chimiques et des méthodes physiques.
a) Méthodes chimiques
Elles sont basées sur ’analyse quantitative des constituants par des réactifs appropriés.
c) Méthodes physiques :
Elles consistent a déterminer, une grandeur physique qui dépend de la concentration d’un ou de

plusieurs constituants a 1’équilibre.
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V.3. Constante d’équilibre

V.3.1. Loi d’action de masse

La loi d’action de masse (ou loi de Guldberg et Waage (1864)) permet d’étudier les
équilibres chimiques a une température donnée. Elle s’applique d’une maniére rigoureuse aux
équilibres en phases homogenes ou en solutions idéales, pour les équilibres en phases
hétérogénes I’application n’est que rapprochée. Un systeme réactionnel, soumis a une réaction
chimique ayant atteint un équilibre, est caracterisé par le fait que les concentrations des réactifs
de depart et des produits formés sont reliées par une expression dont la valeur est constante a une
température donnée. La constante ainsi définie est appelée constante d'équilibre de Guldberg et
Waage.

1/ Systéme homogene.

Dans ces conditions les constituants du systeme se trouvent dans la méme phase (liquide
OuU gazeuse).

a) Loi d’action de masse en fonction des concentrations
Soit la réaction : aA+ bB = cC+dD

Quand I’équilibre est atteint, la loi d’action de masse relative aux concentrations s’écrit :

Loi d’action de masse ou loi de GULDBERG et WAAGE.

[cI°[D]?
Kc(T) = £(T) = T anw

[A], [B], [C] et [D] : Concentrations de A, B, C et D respectivement.

Kc : appelée constante d’équilibre, sa valeur dépend de la température. L’indice ‘¢’ veut dire que

¢’est une constante relative aux concentrations.

b) Loi d’action de masse en fonction des pressions partielles
Soient Pa, Pg, Pc et Pp les pressions respectives des réactifs et des produits.

La loi d’action de masse relative aux pressions partielle s’écrit :

c d
P x Pyt

Kp(T) = f(T)

Kp ne dépend que de la température.
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c) Loi d’action de masse en fonction des fractions molaires.
Soient Xa, Xg, Xc et Xp les fractions molaires des réactifs et des produits

La loi d’action de masse en fonction des fractions molaires s’écrit :

X x Xp?

M=y ey~ D

Kx ne depend que de la temperarare:

d) Relation entre les trois constantes Kp, Kc et Kx :
On peut faire intervenir les pressions partielles et les fractions molaires dans un équilibre.

Soit I’équilibre suivant : ad + bB = cC + dD

V et T le volume et la température de mélange. Pa, P, Pc et Pp sont les pressions partielles de A,
B, C et D respectivement, Xa, Xg, Xc et Xp sont les fractions molaires de A, B, C et D
respectivement.

D’aprés la loi des gaz parfaits : P,V = ny,RT = P, = %A RT = [A]RT

[A] = P,RT~, [B] = PsRT™',[C] = PcRT~' et [D] = P,RT ™

On a:
_[cIé[D]* _ PcS(RT)°x Pp%(RT)™% _ PcCxPp? a+b—c—d _ atb—c—d
Donc :

Kp(T) = Kc(T) (RT)“4"F)
On pose c+d-a-b = A on obtient donc :
IKP (T) = K¢ (T) (RT)AI
Si la réaction se fait sans changement de nombre de moles :
atb=c+d=>K.(T) = Kp(T)

D’autre part, on sait que selon la loi des gaz parfaits pour les mélanges de gaz, on a la relation

entre la pression totale et la pression partielle :
Pl = Xi P et Xi:ni/ntota|e
En remplacant les pressions partielles par leurs valeurs en fonctions des fractions molaires dans

I’expression de Kp, on obtient :

P’ X Pp® Xc€ x Xp®
PAxP" X, x XgP

Kp(T) = Ky (T) (P)"]

(P)c+d—a—b — KP (T) (P)c+d—a—b
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Kp(T) = Ky (T) (P)* = Kc(T) (RT)Y

Remarque :
Si le systéme est en phase gazeuse, les trois constantes sont applicables, par contre, si le systéeme

est en phase liquide, on ne peut appliquer que Kx et Kc.

2/ Systeme hétérogene :
Dans le cas d’un équilibre hétérogéne la loi d’action de masse ne s’applique qu’a la phase
gazeuse dans un équilibre ou il y’a des gaz et a la phase liquide seulement dans un équilibre
solide liquide.
Exemple :

e (CaC0;(s) S Ca0 (s)+ €CO,(g): K (T) =[C0,]

[co?*]
[NiZ+]

o Co(s)+ Ni**() 5 Co** (D) + Ni(s): K¢(T) =

V.2.2. Relation entre ’enthalpie libre et la constant d’équilibre (Kp)

Considérant 1’évolution isotherme d’une mole d’un gaz supposé parfait, passant de Po a P.
la variation élémentaire d’enthalpie libre molaire est : dG = VdP — SdT.

A température constante(dT = 0): dG = VdPet par suite :

P PRT P
dG = f M S G(T,P) = G (T,Py) = RTIn—
, P Po

Py ()

Donc|: G = G° + RTlnPi
0

Considérons la réaction effectuée entre gaz parfaits a température et pression constantes :
aA+ bB = cC+dD
La loi de Hess permet de calculer la variation d’enthalpie libre de la réaction :
AG = G (produits) — G (réactif's)
AG = AG® + RTIn M
P,% X Py
AG = AG° + RTIn Kp(T)
A 1’équilibre : AG =0
Donc : AG° + RTInKp(T) =0
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-AGU

=AG’ = —RTInKp(T) = Kp(T) = e rr |,

Cette relation permet le calcul de K, (T) connaissant AG°.
AG° : Variation d’enthalpie libre standard de la réaction.
v SiAG° < 0 = Kp(T) > 1: Laréaction directe est favorisée (réactifs — produits)
v Si AG* >0 > Kp(T) < 1: La réaction inverse est plus avantagée (réactifs «
produits).

V.2.3. Influence de la température sur la constante d’équilibre, équation de VAN'T HOFF

La variation de K, (T) avec la température est exprimée a ’aide de la loi de VAN'T HOFF :
soit:G=H-TS< H=G+TS.
G

Comme : dG = (8_T)p dT + (

aG

) dP = —sdT +Vap
ap) ¢

Donc : (Z—i)P =-S5 et (g—i)T =V.

Ona:H=G-T (‘;—i) Si on divise sur'T2’on trouve :
P

H G 1,96 a(%/r)
_ﬁz_ﬁJrT(ﬁ)P:( T )

=£=_(M)p.

T2 aT

A I’équilibre :

o a(AG°
AG® = — RTInKp(T) = InKp(T) = —ARLT = dln;(TP(T) = _%< ( dT/T)>’

D’aprés la relation de :

0 0
- GIBBS-HELMOLTZ: % ﬁ] = _A_HZT
dT 1 T T
0
-t la loi d’action de masse : [In Kp(T) = — "o
RT

N dinKp(T) _ AHY
dr RT?

Equation de VAN'T HOFF.

fKTz T2 AHY AHY (T2 1
dinKp = f — dT = —— — dT
K11 : T1 RT? R Jry T?

0

AH /1 1
= InK»(T,) — InK,»(T,) = —(———)
P 2 P 1 R Tl T2

65



CHAPITRE V : Equilibres chimiques

K, AHY (Tz - Tl)

=>In— =
K, R \ T,T,

V.3. Déplacement des équilibres chimiques

Il existe des lois qualitatives et des lois quantitatives qui permettent de prévoir le sens de
déplacement de I’équilibre, lorsque celui-ci est soumis a une contrainte extérieure, qui provoque
la variation de 'une de ses variables (P, T, C). Application de la loi de modération : pour une
perturbation de température (loi de Van’t Hoff), pour une perturbation de pression (loi de Le
Chatelier) et raisonner, au cas par cas, pour I’ajout d’un constituant actif ou inactif a T,P

constantes ou T,V constants.

V.3.1. Loi générale de modération : Principe de LE CHATELIER

Les facteurs influencant un équilibre chimique sont: T, P et la composition.:

1

aA+bB = cC+dD
2

Principe de LE CHATELIER : Toute modification d’un facteur d’équilibre (T, P et
composition) entraine un déplacement de cet équilibre dans le sens qui s’oppose a cette
modification. Cela veut dire que I'état du systéme va évoluer en essayant de compenser cette
perturbation.

a. Effet de la température (loi de Van’t Hoff):

Une augmentation de la température a pression constante (ou volume constant) déplace
I’équilibre dans le sens de la réaction endothermique (sens d’absorption de la chaleur. =
Evolution dans le sens de AH? > 0) .

Exemple :

Soit la réaction :
(1)

2NH: == N2+3H2 AH>0
(2)

- sens 1: réaction endothermique (AH > 0).

66



CHAPITRE V : Equilibres chimiques

- sens 2: réaction exothermique (AH < 0).

D’aprés la loi de modération si on chauffe le systeme (augmentation de la température), il doit

évoluer dans le sens qui absorberait de la chaleur, c'est-a-dire dans le sens 1 (AH > 0), ou I'on

favorise la réaction de dissociation. Par contre si on le refroidit (diminution de la température), il

doit dégager de la chaleur et par conséquent il doit évoluer dans le sens 2 (AH< 0), ou I'on

favorise la réaction de synthese de NHa.

b. Effet de la pression :

Une augmentation de la pression a température constante déplace 1’équilibre dans le sens qui
diminue le nombre de moles de gaz.

Pour les systemes gazeux, on applique I’équation d’état des gaz parfaits :

PV =nRT ; puisque la température est constante, la variation de la pression AP, induit une
variation du volume AV et une variation du nombre de moles An:

A(PV) = A(MRT) = PAV +VAP = RTAn. (P, VXX et n't et vice-versa)

P augmente= Evolution dans le sens de Avg,, < 0.

Exemple : synthése du méthanol CO (g) + 2 H2 (g) = CH3OH (g): si on augmente la pression le
déplacement de 1’équilibre se fait dans le sens de la diminution du nombre de moles gazeuses,
autrement dit dans le sens de la production de CH30H (g) (sens direct).
c. Effet de la composition

e C(Cas de I’addition d’un constituant actif
L’ajout d’un constituant actif a un systeme gazeux a volume et température constants déplace
I’équilibre dans le sens de la consommation de ce constituant.

1

Si on ajoute par exemple A a cet équilibre : adA+ bB = ¢C + dD, na augmente donc
I’équilibre se déplace dans le sens de la consommation u% A (sens 1).
L’addition & pression et température constantes modifie les fractions molaires, les pressions
partielles et les concentrations. Le déplacement de I’équilibre dépend des coefficients
steechiométriques. Dans tous les cas, la fraction molaire du gaz ajoutée doit diminuer.
Pour un systéme hétérogene présentant au moins une phase solide, ’ajout d’un composé solide

ne provoque aucune évolution, puisque I’activité de ce composé reste égale a 1.
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En phase liquide, I’addition d’un soluté, engagé dans un équilibre, entraine un déplacement
d’équilibre dans le sens de la réaction qui consomme le soluté.
Exemple : synthése de HCI () : Y2H2(g) +% Cl2(g) = HCI (g)
Ajout de PClz ou Cl, : & T et V constants ou T et P constants la réaction évoluera dans le sens 2
Ajout de PCls : a T et P constantes ou T et P la réaction évoluera dans le sens 1.

e Cas de I’addition d’un constituant inactif
L’introduction de ce constituant a T et V constants n’a aucun effet sur I’équilibre. Par contre, a T
et P constantes son introduction déplace 1’équilibre dans le sens d’une augmentation du nombre
de moles de gaz.
Exemples :

1) Dissociation de PCls (g): PCls (g) = PClz (g) + Cl2> ()
Ajout de N2 (g) a T et P constantes n / la réaction évoluera dans le sens 1
Ajout de N2 (g) a T et V constants : aucun effet

2) Synthese de HCI (g) : %2 H2(g) + % Cl> (g) = HCI (g)
Ajout de N2 (g) a T et P constantes ou a T et V constants aucun effet

V.4. Description de I’état d’équilibre

La description de I’état d’équilibre d’un systéme en réaction chimique s’effectue a 1’aide

des grandeurs suivantes :

V.4.1. Degré d’avancement d’une réaction "§" :

Lors d’une réaction chimique, I’apparition d’un composé est liée a la disparition d’un
autre. On introduit alors une nouvelle variable chimique notée "§&" pour caractériser
I’avancement d’une réaction.

Soit la réaction : V141 + V4, 2 V343 + V44,

On peut résumer ce bilan de matiere dans le tableau suivant :

Instant Ay A, As A,
t N1 N, N3 N4
t + dt ni- dny n2 - dny nz + dns ng + dng

En général : d¢ = an; (v; : coefficient steechiométrique).

Vi
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Avec : v; > 0 pour les produits et v; < 0 pour les réactifs.

L’intégration entre état initial t = 0 (n; = n;°, & = 0) et I’état final (n; , &)conduit a :

n;=n°+ v; §

V.4.2. Taux de dissociation"a" :

L’état d’équilibre est caractérisé par une constante appelée coefficient de dissociation
notée"a" tel que :

nombre de moles dissocié

nombre de mole initial

n (dissocié . ./
a= % = n (dissocié) = n,a O<ac<l.
0

Onaaussi: a = 2=

. 2 . .
—— on obtient donc : a = n—f (a est sans dimension).
0 0

Exemple : Considérons 1’équilibre homogene gazeux : 2HI = H, + I,

Instant HI H, I,
Initial n, 0 0
Equilibre n=n,—2¢ ¢ ¢
— 1 1
no(1-a) 5 Mo 7 Mo

V.4.3. Rendement théorique

Le rendement théorique a 1’équilibre d’une réaction est donné par I’équation suivante :

Quantité obtenue a l'équilibre
~ Quantité obtenue si la réaction est totale

p
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