République Algérienne Démocratique et Populaire

Ministére de I’Enseignement Supérieur et de la Recherche Scientifique

Université A. MIRA — BEJAIA
= ””lf“@/ib _ [iziz;z%z: o ]
D/ Diemiesa Faculté de Technologie e e s

Département de Génie des Procédés

Cours de Thermodynamique (Chimie 2)

pour le Tronc commun Sciences et Technologie

Présenté par : Dr MAIZIA Radouane

2021-2022



Avant-propos

Ce cours de thermodynamique est destiné aux étudiants des tronc-communs sciences
techniques et sciences de la matic¢re. L’objectif de ce cours est de donner les bases nécessaires
de la thermodynamique classique en vue de 1’application a la combustion et aux machines

thermiques.
Cet ouvrage est structuré en cing chapitres :

Le premier chapitre 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 deuxiéme chapitre est consacré au premier principe de la thermodynamique, dans ce
chapitre nous avons abordé la notion de 1’énergie interne et conservation de 1’énergie, énoncé

du premier principe et application au gaz parfaits.

Le troisiéme chapitre porte sur 1’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 Kirchhoff.

Le quatrieme chapitre présente le deuxieme principe de la thermodynamique, les notions

et les différentes expressions de I’entropie.

Le dernier chapitre est consacré aux équilibres chimiques qui a pour objectif de prévoir
le sens de I'évolution d'un systeme dans lequel une transformation chimique peut se produire et
savoir calculer la constante d'équilibre associée a toute transformation chimique a n'importe

quelle température.

Ce manuscrit est la synthése de nombreux ouvrages et documents accessibles en ligne
en respectant le programme proposé par le ministeére d’enseignement supérieur et la recherche

scientifique aux étudiants de premiere année des sciences techniques.



Tables des matieres

Chapitre | : Généralités sur la thermodynamique

1.1 NOtioNS fONAaMENTAIES........c.coiiiiieieie e 3
1.1.1 Definition générale de la thermodynamiqUe..........ccceevveiieieereiie s 3
[.1.2 NOtION A€ TEMPETALUIE. ......eivieveeeie ettt et e st esreesre e e nnes 3
[.1.3 NOLION A€ 18 PIrESSION ....ccvviiieiieie ettt sre e enes 4
[.1.4. NOtION de gaz PAITAIL........cocoiiiiiiiii e 6
[.1.5. NOLION 08 GAZ MR ...t 6
L.1.6. EChange d’NeIZIC.......cueiuiiiiiiieiiiieiiieie et 7

[.1.6.1 NOtION d& ChAIBUT ......eeieeceeeece e 7
[.1.6.2 NOtION de traVail .........ccooiiiiiie e 8

1.2 Définition des systémes thermodynamiques et du milieu eXterieur ..........c.ocooeveverererennne. 8
1.2.1 Systéme thermodynamique et milieu eXErIBUI ..........cccoreirererrc e, 8
1.2.2 Les différents types de SYSIEME ......ovciiiieieire e 9

1.3 Description d’un systéme thermodynamique............cccveiieriiiinieeiieie e 10
[.3. L. Variables Q'6tat.........ccocieieieieie et 10
[.3.2 EQUAtION A Etat ....c.ooiiiiiieiiee e 10
| G TN o) 4 Lo 1) s W <] | PP 11

|.4 Etat d’équilibre d’un systéme thermodynamique ...........cccooveviiieiiiiiiiciic s 11
1.4.1 Equilibre thermique : la température du Systéme est Uniforme ............cccooevveeeevenenss 11
1.4.2 EQUITTIDIE CRIMIGUE .......veveeeeeeeee ettt 12
1.4.3 EQUILIDIE MBCANIGUE .....v.eee ettt 12

.5 Transformation de I’état d’un SYStEME........cccvvviiiiiiiiiiie i 12
[.5.1 transformation réVerSiBIE ..........cccoiiiiiiiicee s 12
1.5.2 transformation irrEVErSIDIE ..........coov i 13

1.5.3 Transformation CYCHQUE ..........ooieiiie e 13



1.5.4 Transformation de changement d’état phySiQUe .........ccovvvvriiiiiiiiiiriiiie e 14

1.5.5 Transformations ChIMIQUES ..........uoiieiiiiic it 14
1.6 LOIS 0ES GAZ PAITAILS. ... .ciueeiieieiiece ettt e e esreeaeaneenneas 14
1.6.1 LOi d& BOYIE-MATIOEE. ......ecuviiiieiecie ettt nne s 14
[.6.2 LOT 08 GAY-LUSSAC .....cveevieeieiiieie ettt ettt te e sra et e eneesteeeeaneennes 15
1.6.3 LOT A8 CRAIIES ... 16
1.6.4 LOT A8 DAITON ...ttt 17
1.7 Echanges d’énergie d’Un SYSEEME ............c.ovureeeeereereereesesensesesesssssssssessssessessessensessesssssenenns 17
[.7.1 Travail des fOrces 0 PreSSION .........ciiiiririeieierie ettt 18
L7201 DETINITION .ot re e es 18
1.7.1.2 EXPression du traVail...........ooooiiiiiiiiiiee s 18
1.7.2 Chaleur ou quantité de ChalBUN ...........coooiiiiiiic e 21
1.7.2.1 Variation de la température ou chaleur Sensible ..., 21
1.7.2.2 Variation du changement d’état PRYSIQUE .........cceririririeieieie e 22

Chapitre Il : Premier principe de la thermodynamique

IL.1 Energie interne dUn SYSEEME ..........cc..eveuererrerreeeeeseesesseesssessessessssssssessssessessessensessesssnsenenns 23
11.2 ENONCE dU Premier PriNCIPE.......c..cuveevceeeeeeeeseeeessessee st ses st 23
[1.3. Expression mathématique du 1er PriNCIPE........ccooveieireieereie e 23
11.3 Application du premier principe aux réactions ChimiqUES ...........cccocerrrrerererisieneneenes 24
2.3.1 Réaction a volume constant (isochore, V = constant) ...........ccccceeveeveeieiieeveece e, 24
2.3.2 Réaction a pression constante (isobare, P = constante)...........ccccoevveveiecveececieneen, 25
2.3.3 Relation entre QV (AU) €t QP (AH)..ccueiiiiiiieiiieie e 25
I1.4 Application du premier principe aux transformations des gaz parfaits............ccccccvevvvenne. 26
[1.4.1. LOT A€ JOULE .......coiiiiicie et et 26
11.4.1.1 Premiere 101 de JOUIE ......cvoveieiiieceeeee e 26

11.4.1.2 Deuxieme 101 de JOULE ... e, 26



11.4.2 RElation A& MAYER ... ettt 26

11.4.3 Application aux transformations de DaSse............ccoccvevveieiieeiieie e 27
11.4.3.1 Transformation isochore réversible (V= cONStante) ...........cccccevvevviieiivesesiiennn, 27
11.4.3.2 Transformation isobare réversible (P = constante)...........cccccccvvvevieiieiiiececciennen, 27
11.4.3.3 Transformation isotherme réversible (T= constante) ............cccocvevvvieiiverieciiennn, 27
11.4.3.4 Transformation adiabatique réversible ..., 28

[1.4.4 CYCle de CARNOT ...ttt e bt e e e areebeeanee s 29

Chapitre 111 : Application du premier principe a la thermochimie

T L INEFOTUCTION .ttt 33
II1.2. Notion d’une réaction ChIMIQUE ..........cocueiiiiiiieiieie e 33
II1.3. Chaleur d’une réaction ChIMIQUE ..........cceiiiiiiieniiire e 33
[11.3.1. Enthalpie de 18 FEaCHION .......ceiiiiiieiee e e 34
[11.3.2. Eat STANAAN ..o 34
[11.3.3. Enthalpie standard de fOrmation ............cccoeeieiininiiiieee e 34
[11.4. Détermination des enthalpies de réaction.............ccooeriiieiiieree e 35
[11.4.1. Premiere 1oi de HESS (1802 - 1850)......ccctrrieirierieiniesieieesie e 35
[11.4.2. Deuxi@me 101 de HESS........c.ooi i e 36
IIL.5. Variation de I’enthalpie de réaction avec la température (Loi de KIRCHHOFF) .......... 36
[11.6. Enthalpie d& COMDUSTION .......c.oiiiiiiiiiee e 38
[11.7. Enthalpie de changement de phase (d’état) @........ccoveieiiiiiiiniieeee e, 39
[11.8. Energie ou enthalpie de HAISON ..........ccviiiiiiiciie e 39
II1.9. Enthalpie de dissociation (de rupture) d’une liaiSon..........ccocveviriiiieciiiniiiieseiccnn 40
[11.10. ENErgie FELICUIAITE ......ooveeee ettt ene s 40

Chapitre 1V :Deuxieme principe de la thermodynamique

IV.1. Insuffisance du premier PrinCiPe. ... ....oouiiniirii e 42

V.2 Exemples de transformations irréVersibIeS ............cceiveiiiiiiecceee e, 42



a-  MEIaNQGE A8 UEUX GAZ .....eeiveeieiiie ettt sae e este e e e sre e e sreeneans 42

b- REACHION ChIMIQUE ... .cviiieiec et 42
c- Contact thermique entre dEUX COIPS.....ccuviruiiieirreriesieseesieseesieeseeseesre e e sraesreeseesseenseens 42
V.3 Deuxiéme principe de la thermodynamiqUe ...........cccovveieiiiiieeieeie e 43
IV.3.1 ENONCE du SECONT PIINCIPE ..veeuviieieiiieieeie st ee sttt reesr e esneesaeanaenneas 43
IV.3.2. Variation de I’entropie d’un gaz parfait...........cccooeiiiiiniiiiciiiciceeee e 44
IV.3.2.1 transformation réVersible ..., 44
IV.3.2.2 transformation irréversible a température constante............c.ccoeeererecneneene, 45
IV.3.3. Détermination de la variation d’entropie d’un SYSteme ..........cooerererereereieerennens 46
IV.3.3.1. Variation d'entropie avec la temperature ...........ccocoovvereireieinie e, 46
IV.3.3.2. Variation d'entropie au cours d'un changement d'état..............c.ccocererirernennen. 47
IV.4 Troisieme principe de la thermodynamique : Principe de NERNST .........ccccooviviiinnn, 47
IV.4.1. ENONCE du troiSIEME PrINCIPE......eeeiirtiieteiterieieie sttt 47
IV.4.2 Entropie molaire aDSOIUE. ..........ccoiiiiiiiec s 47
IV.5 Variation d’entropie standard au cours d’une réaction chimique ...........cc.cocevvvrrieernennne. 49
IV.5.1 Entropie standard de rEaction.............ccccvveiieiieie i 49
IV.5.2 Influence de la température sur I'entropie standard de réaction (Loi de Kirchhoff
1E1atIVE & IPENEIOPIC) 1.vviuiiiiiiiiiiiiiee e 49
IV.6. Enthalpie libre (Energie libre de GIBBS) .......ccccciiiiiiieieiiececceee e 50
IV. 6.1. L’enthalpie libre d’une réaction Chimique ..........cccocveviiiiiiiiiiiiniic e 50
IV.6.2 Calcul de I’enthalpie libre G d’un constituant azeuX .........cccccvvveviieiiniinieiiiiennn, 51

Chapitre V : Les équilibres chimiques

V.1 Définition de I’équilibre Chimique ..........cccooveiiiiiiiiiii e 53
V.2 Etude expérimentale des équilibres ChimigquES ...........ccceiveiiiiciecie e 53

V.3 Constante d’équilibre- 101 d’action de MASSE .......cccveeriiriiiieiiriiiesie e 54



V.3.1 Constante d’équilibre pour un systeéme homogene.........ccccevcvvviiiieiiiieniiie e 54

a- Loi d’action de masse en fonction des cONCENLIALIONS .........cccvvvieeiierieniriienieeie s 54

b- Loi d’action de masse en fonction des pressions partielles ...........cooeveririniiniienennn. 54

d- Relation entre les trois constantes Kp, KC et KX .....cooovviiieiiiii i 55
V.3.2 Constante d’équilibre pour un systéme hétérogene.........cccvvvvvrrivriiiieniiie e 56
V.4 Relation entre I’enthalpie libre et la constant d’équilibre (KP).......cccoccovvniivneininenienen, 57
V.5 Variation de la constante d’équilibre avec la temperature ...........cccvevvvveiiiieiiieesivee e 58
V.6 Déplacement des équilibres ChimiquUeS ..........ccov i 59
V.6.1 Principe de Le Chatelier ..........coco i 59
V.6.1.1 Influence de 1a teMPErAtUIE .........cceeiuieieieecie e 59
V.6.1.2 INFlUENCE de 18 PrESSION ....c.veeieciie e 60
V.6.1.3 Influence de 1a COMPOSITION ....oc.eiiiiiiiiiieiee e 60

V.7 Description de I’état d’€qUilIDIe..........cocviiiiiiiiic e 60
V.7.1 Degré d’avancement de 1a 1€action ............coviiiiiiiiiiiiiniiiec e 60
V.7.2 Taux de CONVEISION (XA) ..ottt ettt te et sta e sresraesreeneesneesneas 61

Référence bibliographiqUES. ........o.oniiri e 63



Chapitre |

Géneralités sur la thermodynamique

Sommaire
1.1 NOtions fONdamENTAlES...........cviiiiiii e 3
1.1.1 Définition générale de la thermodynamiqUEe...........ccccervrviiiiieieieie e 3
1.1.2 NOLION 08 tEMPAIALUIE........eiuieiiietiiteiee ettt et 3
[.1.3 NOLION A€ 18 PrESSION ...ttt bbb 4
[.1.4. NOtION e Az PAITAIL.......ceiiiieieitee e 6
[.1.5. NOLION 08 GAZ FEEI ... et 6
[.1.6. EChang@e d’ENeT@IC.......cceeiiiiiiiiiieiiie ettt 7
[.1.6.1 NOLION A€ CRAIBU ......ovieiieieiee e 7
1.1.6.2 NOTION A€ TFAVAIT ..ot et 8
1.2 Définition des systemes thermodynamiques et du milieu extérieur ..........c.cccccvevevieevvenenne. 8
1.2.1 Systeme thermodynamique et milieu eXtErieUr..........cccocvvevieie i 8
1.2.2 Les différents types de SYSIEIME .......ccvciiiieiieeie et 9
1.3 Description d’un systéme thermodynamique...........cccvrieiiiiiiiiiini s 10
[.3. 1. VariableS 'Lt ........ccviieieieieie et 10
1.3.2 EQUAtION d’al ....c.viiiiiiiiiiiiii e 10
| G TN o) 4 Lot 1) s W <] | ST 11
1.4 Etat d’équilibre d’un systéme thermodynamique ...........cccoovevviiiiiiiiiieciie e 11
1.4.1 Equilibre thermique : la température du systéme est uniforme ............ccoccvevvevueenee. 11
1.4.2 EQUIIDIE CRIMIGUE ........cveceeceeeee ettt 12
1.4.3 EQUIlIDIE MECANIGUE ......cvoeceeeeeee ettt 12
.5 Transformation de I’état d Un SYStEME. ......cccurrrieriririeriiee e 12



1.5.1 transformation rEVEISIDIE .......ooo ot 12

[.5.2 transformation irmEVErSIDIE .........ccooi i 13
1.5.3 Transformation CYCHQUE .........oooiiieiieci e 13
1.5.4 Transformation de changement d’état phySiqUe ........cceovvvriiiiiiiiii i 14
1.5.5 Transformations ChIMIQUES ..........uoiiioiieie e 14
1.6 LOIS A€S GAZ PAMTAILS. ... ..eeieieieeieeieie e 14
1.6.1 LOI d& BOYIE-IMATTOLLE. ..ottt et nre s 14
[.6.2 LOT 08 GAY-LUSSAC .....veeieieeiieieie ettt bbb 15
1.6.3 LOT U8 CAIIES ...ttt et ene e nreebe e nnees 16
3R o T o (= 1| (o] S UTORRRTN 17
1.7 Echanges d’énergie d’Un SYSEEME ............c.ovueeeeereeveereeseserseseesessesssssessesessessessensessesssnsenenns 17
[.7.1 Travail des fOrces 0 PreSSION.........ciiiiiirieieierie ettt 18
L7201 DETINITION .ottt e e es 18
1.7.1.2 EXPression du traVail...........ooooiiiiiiiiicec s 18
1.7.2 Chaleur ou quantité de ChalU ...........coooiiiiiii e 21
1.7.2.1 Variation de la température ou chaleur sensible ..., 21
1.7.2.2 Variation du changement d’état phySiqUe ...........cceviriiiiiiiiiiiiee s 22



Chapitre | Généralités sur la thermodynamigque

1.1 Notions fondamentales
I.1.1 Définition générale de la thermodynamique

La thermodynamique correspond a 1’étude de la dynamique des systémes
thermomécaniques, c’est a dire a I’étude d’un systéme au cours de son évolution en fonction
des échanges d’énergies mécaniques (travail) et thermiques (chaleur) avec le milieu extérieur
au systeme.

1.1.2 Notion de température

La température est reliee au degré d’agitation moléculaire de la matiére. Si la vitesse
(V) des molécules et donc leur énergie cinétique (Ec) augmente, alors le degré d’agitation
thermique du milieu est plus grand.

A latempérature 0 K (Zéro absolu a -273°C), les atomes et les molécules qui constituent

la matiere sont figées.

Exemple : Un gaz contenu dans une enceinte. A 1’échelle microscopique, les molécules

du gaz se déplacent dans I’enceinte de fagon totalement aléatoire avec des vitesses Vi.

é%‘%
%O’%

A

Figure 1.1. Gaz dans une enceinte

Dans cet exemple, la température est reliée a I'énergie cinétique d'une molécule i par la relation

suivante :
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Avec :

m est la masse des particules.

V est la vitesse des particules qui constituent la matiére.

K est la constante de Boltzman (K = 1,380 650 3 x 10 J.K).
T est la température de la matiere.

On peut définir plusieurs échelles de température, telles que 1’échelle Celsius, 1’échelle
Fahrenheit et Kelvin. L’échelle Fahrenheit (°F) et 1’échelle Kelvin sont liés aux degrés Celsius

par les deux relations suivantes :
T(CF) =1,8T(C) + 32
T(K) =T(C) + 273,15

La température est mesurée au moyen d’un thermometre selon une échelle prédéfinie.

Il existe différents types de thermométres utilisés dans la pratique, comme :

o Les thermomeétres a mercure ;
o Les résistances de platine utilisables entre de 200 a 630°C ;
o Les thermocouples bases sur I’effet SEEBECK de 600 a 1300°C ;

o Les résistances a semi-conducteurs en Germanium (Ge) pour T< 77 K.

1.1.3 Notion de la pression

La pression est une grandeur physique qui traduit les échanges de quantité de
mouvement dans un systeme thermodynamique, et notamment au sein d'un solide ou d'un

fluide. Elle est définie classiqguement comme l'intensité de la force qu'exerce un fluide par unité
F - s
de surface (P = E)' La pression est due aux nombreux chocs des atomes ou molecules de la

matiére sur les parois du récipient.


https://www.futura-sciences.com/sciences/definitions/physique-kelvin-353/
https://www.futura-sciences.com/sciences/personnalites/physique-daniel-gabriel-fahrenheit-1036/
https://fr.wikipedia.org/wiki/Grandeur_physique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Quantit%C3%A9_de_mouvement
https://fr.wikipedia.org/wiki/Quantit%C3%A9_de_mouvement
https://fr.wikipedia.org/wiki/Syst%C3%A8me_thermodynamique
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89tat_solide
https://fr.wikipedia.org/wiki/Fluide_(mati%C3%A8re)
https://fr.wikipedia.org/wiki/Force_(physique)#Le_vecteur_force
https://fr.wikipedia.org/wiki/Force_(physique)
https://fr.wikipedia.org/wiki/Aire_(g%C3%A9om%C3%A9trie)
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Exemple : Dans I’enceinte, il y a N molécules de gaz en agitation permanente.

[R5
QC{

Figure 1.2. Pression dans une enceinte

. N . , . s
Soit: n' = = le nombre de molécules de gaz dans I’enceinte par unité de volume. Donc, on

définit la pression par la relation suivante:

P_l IM 2
—377, v

Avec :
P est la pression du gaz au sein de ’enceinte.
M est la masse des molécules de gaz.
V est la vitesse des molécules de gaz
Les diveres unités utilisées pour exprimer une pression sont :

- Le pascal (Pa) : 1Pa=1 N.m

- L’atmosphére (atm) : 1 atm =1.013.10° Pa

- Lebar (bar) :1 atm = 1.013 bar

- Le millimetre de mercure (mmHg) parfois appelé torr : 1 mmHg= 1 torr,
1 torr = 133.32 Pa, 1 atm = 760 mmHg

Il existe plusieurs appareils pour mesurer la pression comme :
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- Le Barométre ;
- Le Manométre a liquide ;

- Le Manométre mécanique ou électronique

I.1.4. Notion de gaz parfait

Un gaz parfait est constitué d’un ensemble d’atomes considérés comme des particules
ponctuelles sans interaction entre elles. Le gaz parfait est un modéle théorique basé sur les

hypotheses suivantes :

o Il n’existe pas d’interaction entre les molécules (molécules éloignées) ;

o Les molécules sont assimilées a des masses ponctuelles ;

o Les chocs entre les molécules ou contre les parois du récipient sont parfaitement
élastiques.

Le comportement du gaz parfait est décrit par la relation suivante:
P.V =n.R.T
Avec .

: pression du gaz ;

P
V : volume occupé par le gaz ;

>

: nombre de mole de gaz ;
T : température en Kelvin ;
R : constante = 0.082 l.atm.mol?. K*=8.314 J.mol. K1=1.987 cal.mol . K1,

I.1.5. Notion de gaz réel

Les gaz réels ont un comportement tres différent des gaz parfaits. Si la pression augmente

la loi des gaz réels s'écarte de celle des gaz parfaits, surtout aux hautes pressions. Les gaz réels :

o Sont décrits par des lois différentes et plus complexes
o Existence des forces d’interaction entre les molécules, elles ne sont pas négligeables ;
o Les molécules ont une taille donc un volume ;

o Possedent une température critique (Tc) caractéristique de chaque gaz réel ;

O

Sont liquefiables, a une température inférieure a la température critique ;
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o Les gaz réels tendent vers le gaz parfait. a faible pression

Pour décrire les gaz réels, un modeéle souvent utilisé est le modéle de VVan Der Waals qui
tient compte de la taille finie des molécules et des forces attractives entre les molécules, ces

forces diminuant quand le volume molaire augmente :
nZ
[P + aﬁl (V — bn) = nRT

Avec : a et b sont des constantes empiriques caractérisant le gaz.

1.1.6. Echange d’énergie

Les échanges de 1’énergie de la matiere se présentent sous deux formes possibles; la
chaleur (Q) ou le travail (W). Ces deux formes sont interprétées a 1’échelle microscopique
comme une manifestation de I’agitation des molécules et des atomes sous forme désordonnée

(chaleur Q), ou ordonnee (travail W).

Déplacement du piston

() (b)
—

® ® |+—e ® ® 000
® ® e e®ee@
@ e T XX
® ® oo e®0e®
eee0®
T

Figure. I. 3 : (a) Transfert de chaleur, (b) transfert de travail par déplacement du piston
1.1.6.1 Notion de chaleur

La chaleur noté Q est une quantité d’énergie transmise d’un milieu chaud vers un milieu
de plus basse température.et par conséquent la quantité de chaleur Q est proportionnel a la
différence de température entre le milieu le plus chaud et le milieu ayant la température la plus

basse.

- Elle est exprimée en joule [J] ou [kcal] ;
- Al'échelle microscopique, c'est une énergie échangée suite a une agitation moléculaire

(c.a.d. par chocs entre les molécules en mouvement) ;

7
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- Elle s'écoule toujours d'une source chaude vers une source froide ;

- Lachaleur n'est pas une fonction d'état ;
Exemple :

Si on considere une tasse contenant du café a une température de 70°C, on va constater que la

chaleur est transféree du milieu le plus chaud (T=70°C) vers le milieu le moins chaud (T=20°C).
1.1.6.2 Notion de travail

Le travail résulte d'une variation de volume du systeme déformable (non rigide), il est
considéré comme 1’énergie produite par le déplacement d’un objet soumis a une force. Le

travail (W) n’est pas une fonction d’état.

Travail = force x distance

1.2 Définition des systemes thermodynamiques et du milieu extérieur
1.2.1 Systéme thermodynamique et milieu extérieur

Un systéme thermodynamique est définit comme étant un corps ou ensemble de corps
macroscopiques délimité dans ’espace par une surface qui peut étre réelle (paroi) ou fictive

(zone géométrique), les autres parties de I’espace constituent le milieu extérieur.
Pour décrire thermodynamiquement un systeme, il faut a la fois :

- Définir le systeme en délimitant ses frontieres par rapport au milieu extérieur.

- Déterminer I’état du systéme défini par ses variables.
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Echange de
matiere

W>0 \ 7 w<o

/ .
Q>0 Q<0

Milieu extérieur

Figure. 1. 4 Systeme thermodynamique
Remarque

Par convention Le signe plus (+) signifie que le systéme recoit du milieu extérieur. Le

signe moins (-) signifie que le systeme fourni au milieu extérieur.

1.2.2 Les différents types de systeme

Il existe plusieurs types de systeme

o Systeme fermé : il n’échange pas de la matiére avec le milieu extérieur (il peut échanger

de I’énergie avec I’extérieur)
Exemple : le radiateur
o Systeme ouvert : il peut échanger de la maticre et de 1’énergie avec le milieu extérieur.
Exemple : une bougie allumée

o Systéme isolé : il n’échange ni de la maticre ni de I’énergie avec le milieu extérieur.
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Exemple : Le calorimetre

Convention de signe : L’énergie recue par un systéme est comptée positivement, 1’énergie

fournie par un systeme est comptée négatif

1.3 Description d’un systéme thermodynamique
1.3. 1. Variables d'etat

L’¢tat thermodynamique du systeme est défini ou décrit par des variables
macroscopiques appelées variables d’état, sa modification entraine une évolution du systeme
thermodynamique. Les variables d'état caractérisant qui un systéme physico-chimique sont : la

température (T), la pression (P), le volume (V), la masse (m), le nombre de mole (n).
Exemple : 1 mole de O- a la température ambiante T = 25°C et a la pression P = 1 atm.
Ce systéme est parfaitement défini par les variables d’état : T, P etn

Une variable d'état est une grandeur physigue qui peut étre intensive ou extensive.

o Lesvariables extensives : Ce sont des variables additives qui dépendent de la taille du
systeme.
Exemple : la masse (m), le volume (V), le nombre de mole (n).

o Les variables intensives : sont des variables non additives qui ne dépendent pas de la
taille du systéme, elles sont définies localement.
Exemple : la force (F), la pression, la température (T), la concentration (C), la fraction

molaire (X;).

1.3.2 Equation d’état

Tout systeme thermodynamique est caractérisé par une équation d’état qui dépend des
parametres d’état. Les variables d’état ne sont pas toutes indépendantes, mais liées entre elles

par des équations dites équations d’état du type : f (P, T, V) =0
Exemple : L’équation qui décrit le comportement d’un gaz parfait : PV =n.R.T

Avec: P : Pression du gaz V : volume du gaz n : nombre de moles du gaz R : constante des gaz

parfaits T : température du gaz.

10
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Dans cette équation dite €quation d’état des gaz parfaits, chaque variable d’état

(pression, volume ou température) dépend des deux autres variables;
Dou:P=f(V,T),V=F(P,T), T=f(P, V)

1.3.2 Fonction d’état

Toute transformation thermodynamique entre deux états est liée a une variation des
variables qui définissent 1’état d’un systéme. Cette variation dépend du chemin suivi au cours
d’un passage d’un état (1) vers un état (2). Dans ce cas ; il existe une fonction d’état F liée aux
variables thermodynamiques dont les variations AF sont indépendante du chemin parcouru

(suivi). Dans ce cas cette fonction F est nommée fonction d’état. Elles sont caractérisées par :

o Leur indépendance du chemin suivi par la transformation ;

o estune différentielle totale exacte alors, on peut écrire: Af = f, — f;.
Exemple :L’énergie interne (AU), I’enthalpic (AH) et ’entropie (AS) sont des
fonctions d’état c'est-a-dire qu’elles ne dépendent pas du chemin suivi; mais le travail
(6U) et la chaleur (6Q) ne sont pas des fonctions d’état, donc ils dépendent du chemin

suivi.
1.4 Etat d’équilibre d’un systeme thermodynamique

Un systeme est dit en équilibre lorsque les valeurs de ces variables d'état sont les méme
en tout point du systéeme et restent constates en fonction du temps. On peut distinguer différents

types d'équilibre entre le systéme et son environnement :
1.4.1 Equilibre thermique : la température du systéme est uniforme

Exemple :

Corps(A)aTy | + Corps (B)aT, | = | Corps (A)+ Corps(B) a Tequilibre

11
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1.4.2 Equilibre chimique

La composition du systeme est uniforme.

Exemple :
R-COOH + R'-OH <=> R-COO—-R'+ R-COO-R'’
Acide carboxylique Alcool primaire Ester Eau
t=0 1 mole 1 mole 0 0
teq 0.33 mole 0.33 mole 0.67 mole 0.67 mole

1.4.3 Equilibre mécanique

Les résultantes des forces s’exercant sur le systéme sont nulles.

I.5 Transformation de I’état d’un systeme

Une transformation de 1’état d’un systéme thermodynamique s’explique par le passage
d’un état d’équilibre initial (1) & un autre état d’équilibre final (2) sous I’influence d’échanges
ou transfert d’énergie entre le systéme et le milieu extérieur, le systéme évolue et les variables
d’état du systeme sont modifiées. On dit que le systéme se transforme ou change d’état en

passant d’un état d’équilibre initial (1) a un autre état d’équilibre final (2).

On distingue différents types de transformations ou évolutions suite a un échange

d’énergie du systeme avec le milieu extérieur :

o Une transformation isochore (V = constante) ;
o Une transformation isobare (P = constante) ;
o Une transformation isotherme (T = constante) ;

o Une transformation isentropique ou adiabatique (Q = constante).

1.5.1 transformation réversible

La transformation peut se décrire dans les deux sens, ¢’est une transformation infiniment

lente d’une succession d’états d’équilibre.

12
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Exemple : compression et détente d’un gaz

1.5.2 transformation irréversible

La transformation irréversible ne peut pas se décrire dans les deux sens et ne passe pas

par une suite d’états d’équilibre.
Exemple : combustion d’un gaz.

1.5.3 Transformation cyclique
La transformation cyclique est caractérisee par une série de transformations du systeme qui le

raméne a son état initial (série de transformations successives avec un retour a I'état initial)

Exemple : Etat initial (P1, V1, T1) = Etat intermédiaire (P2, V2, T2) = Etat final (Pf=P1,
Vf=V1, Tf=T1).

3. (f) Isot;are (:1)

Q. |Isochorep Y Isochore

Gl

)

( ) Isobare

Vv

Figure.l.5 : Exemple de cycle thermodynamique
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1.5.4 Transformation de changement d’état physique

Un changement d'état est le passage d'un état physique & un autre (voir schéma) sous I'effet d'un

changement de température ou de pression.

puis de I'état liquide a I'état gazeux.
A température fixée, en augmentant

puis de I'état liquide a I'état solide.

A pression fixée, en augmentant la température, on passe de I'état solide a I'état liquide,

la pression, on passe de I'état gazeux a I'état liquide,

Etat solide
e®e%
...'.:
0,0
) o
S
A "‘5//;,7
& &
D & so\\é\&\ “
.... @ .. vaporisation . ©
Y
© ® 15 liquéfaction @
Etat liquide Etat gazeux

Figure I. 6 : Schéma de changement d’état physique de la matiére

1.5.5 Transformations chimiques

Ce sont les réactions chimiques comme 1’estérification, la combustion,

1.6 Lois des gaz parfaits

1.6.1 Loi de Boyle-Mariotte

etc.

o A température constante, pour une masse donnée d’un gaz parfait, le produit P.V reste

constant:

PV =

n RT = constante

o A température constante, la pression (P) et le volume (V) sont inversement

proportionnels :

14
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P = constante * —
V

o Quand le gaz parfait est pris entre 2 états, I’équation s’écrit sous la forme :

Pl'Vl ES PZ'VZ

(2)
Py 5
i la courbe P=f(V) est une hyperbole
o a
P, o
V2

Figure.l.7 : Diagramme de Clapeyron : P = (V)
1.6.2 Loi de Gay-Lussac

o A pression constante (P=constante), le volume d'un gaz est proportionnel a la
température : PV = nRT = V = constante * T
o Le rapport de volume a la température reste constant :

14 vant v, V,
—_= = — ==
T constante Tl TZ

15
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La courbe P = f(V ) est une droite
perpendiculaire a 'axe des P
P.=P s ® - ®
1 2 2
(1) (2)
o
v, Vv v,

Figure.1.8 : Diagramme P = f(V)

1.6.3 Loi de Charles

A volume constant (V=constante), la pression d'un gaz est proportionnelle a la température.

P nR _ ot :>P1_P2
T—V—consane Tl_Tz
P .
La courbe P = f(V ) est une droite
perpendiculaire a I'axe des V
-------------------------------- o (1)
Pl
\
S — + @
= V
Vl V2

Figure.l.9 : Diagramme P=f(V)
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1.6.4 Loi de Dalton

Pour un mélange de gaz parfait se décrit par 1’équation des gaz parfaits :
Pt.V:nt.R.T (1)
Avec :

Pt : Pression totale du mélange.
V : Volume totale.

ne: nombre de mole total de gaz.
R : constante des gaz parfaits

T : Température du mélange.

On définit alors pour chaque gaz i une pression partielle Pi par rapport a la pression

totale (Py) du mélange. Soit :
P, = YN, P, ; Loi de Dalton

La pression partielle Pi est la pression exercée par le gaz i comme s’il était seul dans le

volume total (V), soit :
Pl'.V :Tll'.R.T (2)
On peut exprimer différemment la loi de Dalton, en introduisant la fraction molaire Xx;

du gaz i définit par: x; = % cavec:n, = Y, n;
t

(1) PLV ni.R.T Pi n;
: = 5 —=—=1X;

)PV n.RT P n

= P; = x; P, : autre forme de la loi de Dalton

1.7 Echanges d’énergie d’un systéme

Un systeme qui subit des transformations thermomécaniques échange avec le milieu
extérieur des énergies de type calorifique (chaleur) et mécanique (travail des forces de

pression).

17
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1.7.1 Travail des forces de pression
1.7.1.1 Définition

Le travail résulte d'une variation de volume du systéme déformable (non rigide), il est
considéré comme 1’énergie produite par le déplacement d’un objet soumis a une force. Le

travail (W) n’est pas une fonction d’état.
Travail = force x distance

1.7.1.2 Expression du travail

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

Lorsqu’on exerce une pression sur le piston, le gaz se rétrécie d’une distance dX. La

force exercée sur le gaz est :

Foxt = Pext.S

Le travail élémentaire de cette force au cours de ce déplacement vaut :
SW =F,.dX = P,y.S.dX = P,,.dV

Avec :
dl: Déplacement élémentaire de point d’application.
Pext: Pression exercée sur le systeme (gaz).
Pour respecter la régle des signes qui veut que le travail recu par le systeme est positif

(0W > 0), il convient d’ajouter le signe (—) car lors de la compression dV <0 :
W = —P,y.dV

Pour une transformation finie allant d’un état (1) vers un état (2) :

V2

2
fswzwz—f Py dV
1

141

L’unité du travail dans le systéme international: [W] = Joule

18
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Déplacement du piston

——
Pint
— F
G az ext
Pext
G—p
dX

Figure. I. 10 : Travail des forces de pression

1.7.1.2.1 Travail

Lors d'une transformation réversible, la condition d'équilibre mécanique entre le

systeme et le milieu extérieur a chaque instant nous permet d'écrire :

Pext = Pipe = P
avec Pint :pression du systeme.

L'expression du travail dans ce cas devient :

V2
W=—f P.dV

1
a. Cas d’une transformation isotherme (T= Cste)
. _ _ ("
Ona: W = fVl P.av

.R.T
On remplace P par P = "T onaura:

2n.R.T
W=—f .dlV

et comme T est constante donc :

Pour une transformation isotherme on a :
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V, P
T1:T2:TetP1.V1:P2.V2 5 — = —
v, P,

Donc:

W = —n.R.TI (P1>
= n. K. n PZ

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

V2 V2
W=—f P.dV =—-P av

Vi 1’2
= W = _P(VZ - Vl) = —Tl.R(TZ - Tl)
c. Cas d'une transformation isochore (V = Cste)
V=Cste=dV/=0
V2
W = —j P.dV =0
Vi

1.7.2.2 Travail d’une transformation irréversible
Ona; W =-— fv‘f P, dV

Dans ce cas, P,y # Pine, et Pext €St une constante et égale a Pfinal.
V2 V2
W:_f Pext-dVZ_Pext dV
V1 Vl
2> W = =Poye (V2 — V1)
Pour un gaz parfait a une température constante on aura :

1 1

——>.n.R.T

W= —Pa (-

1
>W =-nR.T (1 - P—) [Prinat = Pext
1

20
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1.7.2 Chaleur ou quantité de chaleur

La chaleur est une forme d’énergie qui apparait au cours d’une transformation
thermodynamique entre deux corps de température différente. Un transfert de chaleur entre le

systeme et le milieu extérieur est caractérisé soit par :

o Une variation de la température du systéme.
o Un changement d'état physique de la matiere constituant le systeme (Fusion,

Vaporisation, etc.).

La chaleur est positive si elle est recue par le systéme 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.

1.7.2.1 Variation de la température ou chaleur sensible

Dans ce cas, la quantité de chaleur échangée (transférée) entre deux corps de
température différente, est proportionnelle a 1’écart de température AT et a la quantité de

matiere du corps (masse ‘m’ou nombre de moles ‘n’).

o La quantité de chaleur pour une transformation infinitésimale:
6Q =m.c.dT
Ou:
m : La masse de la matiere du systéme.
¢ : La capacité calorifique massique (chaleur massique), exprimée en [J. Kg 1. K 1.

o Laquantité de chaleur pour une transformation finie :

1 T,
fSsz m.c.dT
1 Ty

T

=>Q= m.c.dT
T,

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

Si la capacité calorifique massique (ou molaire) “’c’’est constante dans I’intervalle de

température] Ty, T2 [:

21



Chapitre | Généralités sur la thermodynamigque
Q = m.cC. (TZ —_— Tl)

Remarque:

o Si la quantité de matiere est donnée en nombre de molesn :
Q= n.c.dT

Avec c en (J/mol -K) : chaleur spécifique molaire ou capacité calorifique (thermique)
molaire
o C=n-c: capacité calorifique ou thermique du systeme.
8Q = C - dT
o Pour les gaz, les capacités calorifiques sont notées : cv, Cv : a volume constant ; cp, Cp

: & pression constante.

1.7.2.2 Variation du changement d’état physique

La chaleur latente est la quantité chaleur nécessaire pour qu’une quantité de matiére
puisse changer son état physique a une température constante. Elle est proportionnelle a la
quantité de matiére (masse ou nombre de moles) et la valeur de la chaleur latente liée a ce

changement d’état physique.
On définit alors :

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

o Chaleur latente molaire L(J/mole), d’ou: Q = n.L.

Remarque :

Les transformations liées aux changements d’état physique (fusion, solidification,

vaporisation et condensation), se déroulent & P et T constantes.
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Premier principe de la thermodynamique

Sommaire
I1.1 Energie interne d Un SYSIEIME ..........coovevreerusvieeeessesisssessssesesesssssssessssssssssssesssssnsssssensssenens 23
11.2 ENONCE dU PremMier PIINCIPE........cvvveiveeeieeeeeseseeeeetesses s tss st sne st se st enes s e sense s, 23
[1.3. Expression mathématique du 1er PrinCIPe.......ccveiuiiieiiere e cee e ree e e 23
11.3 Application du premier principe aux réactions ChimiqUES ...........cccocerrrrerennisieneneenes 24
2.3.1 Reaction a volume constant (isochore, V = CONStaNt) .........ccccoveerereienenniniese e 24
2.3.2 Reaction a pression constante (isobare, P = CONStANtE) .........ccoveereiriereninienenerieee,s 25
2.3.3 Relation entre QV (AU) et QP (AH) ....coviiiiiiiiiiiiic e 25
I1.4 Application du premier principe aux transformations des gaz parfaits..............cccceeeeennen. 26
114,12, LOT A€ JOULE ..ottt ens 26
11.4.1.1 Premiere 101 0 JOUIE ......ccveiiiiieciece e 26
11.4.1.2 Deuxiéme 10i d& JOULE ...t 26
11.4.2 Relation de MAYER ...ttt 26
11.4.3 Application aux transformations de DaSE...........cccoereiiiiiiiiiiec e 27
11.4.3.1 Transformation isochore réversible (V= constante)..........cc.ccocevvrierirnieneneene, 27
11.4.3.2 Transformation isobare réversible (P = constante) ..........ccccocereviierinninneneenne, 27
11.4.3.3 Transformation isotherme réversible (T= constante) .............ccceevevevvieieereeieennn, 27
11.4.3.4 Transformation adiabatique réversible.............cccooveiiiiicii 28
11.4.4 CyCle de CARNOT ..ottt eneens 29



Chapitre 11 Premier principe de la thermodynamique

I1.1 Energie interne d’un systéme

L’¢énergie totale du systéme est égale a la somme de 1’énergie interne avec 1’énergie
cinétique macroscopique (translation et rotation) et avec I’énergie potentielle associée aux
champs de force extérieurs auquel le systeme est soumis (gravitation, champ électrique, champ

magnétique).
Etor = Ec+E, +U
Avec:
Ec : Energie cinétique associée au mouvement de son centre de gravité.
Ep : Energie potentielle associée a sa position dans le champ de force.

U : Energie interne li¢e a I’état du systéme, autrement dit, c’est I’énergie stockée dans
la matiére (agitation thermique des particules, interactions intra-moléculaires et

intermoléculaires).

Pour un systeme immobile (systéme thermodynamique) non soumis a des champs de

force (Ec = 0 et Ep = 0), I’énergie totale se confond avec 1’énergie interne.

AEtOt = 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 systéme lors d’une transformation est égale a la

somme algebrique du travail et de la quantité de chaleur échangée avec le milieu extérieur.

11.3. Expression mathématique du ler 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+Q
Et pour la transformation qui passe d’un état initial (1), a un état final (2), selon deux

chemins distincts (A et B) :
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Chemin (A)
- ™

Etat (1) Etat (2)

\ Chemin (B) /

AU:UZ_Ul:WA+QA:WB+QBA77€C:WA¢WBetQA¢QB

Donc la somme Q + W est indépendante de chemin suivi et ne dépend que de 1’état initial et

I’état final de la transformation.
Convention de signe :

e SiAU > 0, le systéme regoit de I’énergie.

e SiAU < 0, le systéme cede de 1’énergie
Remarque :

e W,Q,AU ont la méme unité : le Joule ;
024U =Q0=W=0=1U, =U,

e Pour un systtme isolé : Q =W
(Principe de conservation) ;

e Pour un systeme fermé qui subit une transformation cyclique, 1’état initial et I’état final
sont confondus. Donc : U; =U, > A4U =0=>W +Q =0=>W-=-Q

(principe de 1’équivalence).
11.3 Application du premier principe aux réactions chimiques
2.3.1 Réaction a volume constant (isochore, V = constant)
{ W=-— j P.dV =0
AU=Q+W =AU =Q
A volume constant, la variation de I’énergie interne est égale a la quantit¢ de chaleur
échangeée notée Q.
AU = Qy
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Remarque :

e (y :estune fonction d’état ;
e (Qy < 0:Réaction exothermique (le systeme dégage de la chaleur) ;
e (Qy > 0 :Réaction endothermique (le systeme recoit de la chaleur) ;

e @y = 0:Réaction athermique (le systéme n’échange pas de la chaleur).

2.3.2 Réaction a pression constante (isobare, P = constante)
AU=W +Q

V2
W = —f P.dV = —-P(V,—-1;)
Vi

>AU=U,—U =—-PWV,-V))+Q= —P.V,+P.V;+Q
=>Q={PVy,+U,)-(P.V;+U;)=H,—H, =AH
Avec :
Hy=PV,+UjetH = P.V,+ U,
A pression constante (transformation isobare), la variation d’enthalpie ‘AH’ est égale a

la quantite de chaleur échangée, notée Q.

AH=Q, etH=P.V+U
L’enthalpie ‘H’ est une fonction d’état, exprimée en Joule ou en Calorie.
Remarque :
e (, < 0:Reaction exothermique (le systeme dégage de la chaleur) ;
e (Q, > 0:Reaction endothermique (le systeme recoit de la chaleur) ;

e (@, = 0:Réaction athermique (le systéme n’¢change pas de la chaleur).

2.3.3 Relation entre QV (AU) et QP (AH)

Soit la réaction :
v14 +v,B - v3C +v4D
A et B : sont les réactifs
C et D : sont les produits
V4, V5, U3 et v, sont les coefficients steechiométriques ;

e Reéaction a volume constant : AU = Qv
e (,Réaction a pression constante : AU = —PAV + Qp ou bien Qp = AH
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Onobtient:Q, = —P.AV + Qp = Qp = P.AV + Qyoubien AH = P.AV + AU
Dans le cas des gaz parfaits : P.V =n.R.T = P.AV = An.R.T
Avec : An = N1 Vproquits — Die1 Vréactif's
On obtient :
Qp = An.R.T + QyoubienAH = An.R.T + AU

11.4 Application du premier principe aux transformations des gaz parfaits
11.4.1. Loi de JOULE
11.4.1.1 Premiere 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 1’énergie interne a température constante est nulle.
AU = n.cy. AT

A T=constante : AU =0

11.4.1.2 Deuxiéme loi de JOULE

L’enthalpie d’un gaz parfait ne dépend que de la température.

AH =n.cp. AT

A T=constante: AH =0

11.4.2 Relation de MAYER

OnaaH=P.V+U/P.V=nRT
>H=nRT+U =dH =n.R.dT +dU
On remplace dH et dU par leur relation, on aura :
n.cp.dT =n.R.dT + n.cy.dT
= n(cp —cy).dT =n.R.dT
cp—cy =R
On définit aussi le coefficient de DESORMES (y) comme suit :

Cp

V—CV
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Par combinaison de la relation de Mayer et le coefficient y, on peut exprimer les

capacités calorifiques molaires en fonction de R et y.

T R .R
Ondéduit: ¢y = 1 etcp = %

Remarque :

e Pour un gaz parfait monoatomique (Ar, He, Ne) : y = g :
e Pour un gaz parfait diatomique (H2, Oz, N2) : y = % :

e Autres (CO2, H20) : y = 1.33.

11.4.3 Application aux transformations de base
11.4.3.1 Transformation isochore réversible (V= constante)

Etat (1) - Etat (2)
(PIIVIITl) (P2; VZ; TZ)

o V=Cst=>dV=0>=>W;,=0
b AUl,Z = W1,2 + Q]_,z = AU]_,Z = Ql,Z =nNn. CV.AT

= Qu=012=AU; =n.cy.(T, — Ty)
[ ] AHl,Z =nN. CP. (TZ - Tl)

11.4.3.2 Transformation isobare réversible (P = constante)

Etat (1) - Etat (2)
(PIIVIlTl) (PZI VZI TZ)
Pl = PZ =P = CSt
V;
° W1,2 = - fVlz PdV — W1,2 == _P (VZ - Vl)

o AU, =n.cy.AT = n.cy. (T, —Tq)
® (1,=0Qp,=AH; =n.cp. (T, —Ty)

11.4.3.3 Transformation isotherme réversible (T= constante)
Etat (1) - Etat (2)

(PIIVIlTl) (PZIVZITZ)

T1 = T2 = T = CSt

o AU, =n.cy.AT = n.cy.(T, —T1) > AU, =0
[ ] AHLZ =nNn. CPAT = Nn.cCp. (TZ - Tl) = AHl,Z = 0
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° W1,2 = —f‘ZZ P.dV = W1,2 - _J'Vz Tl.R.T.dV

Vi %4

V2
= W1,2 = —nNn. R T ln (7)

1

Transformation isotherme : P,.Vy = P,.V, = 2= 2
1 2

Py
= Wl,Z = —n. R T ln (P_>

2
o AU =Wip+Q,=0= W,=-0Q,=-nRT.n(2)=-nRT.in(2)

1 2
11.4.3.4 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 (Q;, = 0).

Etat (1) - Etat (2)
(P, V1, Ty) (P,,V,,T,)
e Loi de Laplace :

- Relationentre VetT:

Premier principe : dU = 6W + 6Q; dU = n.cy dT; W = —PdV; 6Q = 0

On déduit: dU = W = n.c, dT = —P dV (1)
Ona:P.V = n.R.T :P:% (2)

On remplace la relation (2) dans la relation (1), on aura :

dT rr Y ar _ v _dr _—R dv
. =-nRT—=>cy——=— = -
nCV n V CV T V T CV V
R cp—=¢C c c
Or,R =cp—cy = —= a V=—P—1Ety=—P.
CV CV CV CV
: . ar _ av T, dT _ _ v, av
Onobtientdonc: ——= -y - D~ = [ -=0-N [~
T, v, v, 1-y
- ()=0-mn()=n ()
n T, 1-pin v, n 7

- [@)-6)"

T\ (Vi\'™! 1 1
- (7)=(;) =nw-nw

= T.VY~1 =cste 3)
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- RelationentrePetT:

Onremplace V = "':%'T dans 1’équation (3) :

n.R.T\ "
T. P = (Cste

On déduit :
TY.P1™Y = (Cste (4)

- RelationentrePetV :

Onremplace T = % dans 1’équation (4) :

P.VY
(Tl_R> .Pl_y = Cste

On déduit :
P.VY = Cste

e Détermination de W, Q,AU et AH :

- Q1,2 =0

R PyVo—PLV
- AU =ncy.(To—Ty) = yn_—l(Tz Ty ===
- Wy, =AUy,

- M =n.cp.(Ty—Ty) = ’;'f'ly (T, —T1) = y.AU; ,

Remarque :

La pente de I’adiabatique est supérieure a celle de I’isotherme en valeur absolue

11.4.4 Cycle de CARNOT

Carnot cherchait a faire un cycle avec la meilleure efficacité possible. Ainsi chaque
efficacité d'une machine thermodynamique peut étre comparée avec l'efficacité du cycle de

Carnot. Il sert de cycle de référence.

Le cycle de Carnot est un cycle thermodynamique théorique pour un moteur
fonctionnant entre deux sources de chaleur, constitué de quatre processus (transformations)

réversibles : deux adiabatiques et deux isothermes.

e Transformation (1) — (2) : detente isotherme, dans laquelle le gaz recoit une

quantité de chaleur
- AU, =n.cy.AT = n.cy. (T, —T1) > AU;, =0
- AMHi; =n.cp.(T,—T;) = AH;, =0
- Wy,= -nR.T.ln (%) <0

1
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Qi2= Wy, = n.R.T.In (?) >0

1

e Transformation (2) — (3) : détente adiabatique
Q23=0

R P3.V3—Py.V
AUpz =n.cy. (T3 —Tp) = :_—1(713 —Tp) =222

y—1
W3, = AU3,

.R.
AH =n.cp.(T3 —T,) = %(T3 —T,) =y.AUs,

e Transformation (3) — (4) : compression isotherme dans laquelle le gaz rejette une
quantité de chaleur

AU3,4’ =n. CV.AT = n. CV. (T3 - T4) = AU3'4 = O
AH3’4 =n. Cp. (T4_ - T3) = AH3'4 == O

Wsa= —n.R.T.In (ﬁ) >0

3

Q30 = —Wss = n.R.T.In (Z—) <0

e Transformation (4) — (1) : compression adiabatique
Q4s1=0

R PLV1—PyV
AUy =n.cy.(T1 —Ty) = ;_—1(711 —Ty ="

y—1
Wa1 =AUy,

n.Ry
AH4_,1 = Nn.cCp. (Tl — T4) = ]/—_1(T1 — T4) = ]/_AU4'1

P

source chaude

source
froide
Détermination de W ycie, Qcyctes AUcycie €t AH yeie
Weycte = Wip + Wz + Wi+ Wiy
%4 %4
= Weyete = —n.R.T.In (V_2> +n.cy.(T3—T,)—n.R.T.In (V—4> +n.cy.(T1 —Ty)
1 3
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%4
= Weyee = —n.R.T.In (V_2> —n.R.T.In (—4>,car :T1=TretT3=T,
1

- Qcycte =012+ Q23+ Q34+ Q41
=Q :n.R.T.ln(&>+n.R.T.ln<E)
cycle V1 V3
- AUcycle = AU p + AUz 3+ AUz 4 + AU, 4

= AUcycle =MNn.Cy. (T3 - Tz) + n. Cy. (Tl - T4)
= AUcycle =0

Ou bien: AUcycle = chcle + Qcycle

_ V, Vy V, Vy
AUcycre = —n.R.T.In (V_1> n.R.T.ln (V—3> +n.RT.ln <V_1> +n.RT.In <V_3
= AUcycle =0

- AHiyce = AH, 5 + AHy3 + AHz 4 + AHy
= AHcyepe =N.Cp. (T3 —T3) + n.cp. (T1 —T4)
= AI'I(:ycle =0
Ou bien : AHcycre = v. AUcycre
= AHcycle =0
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I11.1 Introduction
La thermochimie, étudie les échanges d'énergie, notamment sous forme de chaleur, dans
les milieux réactionnels (. Ainsi que, La thermochimie est I’application du premier principe aux

réactions chimiques isothermes et isobares.

I11.2. Notion d’une réaction chimique
I s’agit d’une transformation chimique au cours de laquelle un certain nombre de

constituants initiaux appelés réactifs donnent dans 1’état final des réactifs.
Une réaction chimique s’écrit sous la forme générale suivante :
le(*) + vZB(*) - V3 C(*) + v4D(*)
Avec :
A et B : sont des réactifs, C et D: sont des produits.

Vi, V,, V3 et v, sont les coefficients steechiométriques indiquant le nombre nécessaire de

molécules (de moles) et
(%) : indique s’il s’agit d’un solide (S), liquide (I) ou gaz (g).

II1.3. Chaleur d’une réaction chimique

Elle est définie comme étant I’énergie calorifique échangée avec le milieu extérieur lors
d’une réaction chimique. En pratique, on effectue une réaction chimique en maintenant la
température constante, elle se produit soit a volume constant, soit a pression constante. On

définit alors les chaleurs mises en jeu au cours de ces réactions :

- Réaction a volume constant : AU = Qy
- Réaction a pression constante : AH = Qp
e Relation entre Qy et Qp :
AH = P.AV + AU

Dans le cas des gaz parfaits : P.V =n.R.T = P.AV = An.R.T
Avec: An = Zivzl VUproduits — Z?I:l Uréactifs
On obtient :

Qp = An.R.T + QyoubienAH = An.R.T + AU

Remarque :

e Si toutes les substances sont des solides ou des liquides, ona Qp = Qy car

Angoliges ou liquides = 0
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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

La chaleur de la réaction peut étre déterminée par deux methodes différentes :

- Méthode expérimentale (directe): par calorimétrie
- Méthode indirecte: Loi de Hess

111.3.2. Etat standard

Un corps pur est a I’état standard (ou état de référence) lorsqu’il est pris sous la pression
atmosphérique (P = 1atm), a une température déterminée T, généralement égale a 298K. L’état
standard est distingué par le symbole « ° », lorsque une réaction se réalise dans ces conditions

(réactifs et produits sont a 1’état standard), on parle « d’enthalpie standard de réaction » notée
AHp,.
Remarque :
L’¢état standard correspond a 1’état le plus stable
Exemple:

H, (gazeux), H,O(liquide), C (solide, graphite), O, (gazeux), N, (gazeux), S (solide)

111.3.3. Enthalpie standard de formation

L’enthalpie standard de formation est I’enthalpie de la réaction de formation d’une mole
de I’espece chimique (A) dans son état standard a la température T a partir de ses éléments

(corps simples) dans leur état standard (référence). Elle est symbolisée par «AH;».

Remarque:

Par convention, I’enthalpie standard de formation d’un corps simple est nulle :
AHp(Hy) =0, AH;(C) =0 ,AH;(0;) =0 ,4H;(N,) = 0, AH;(S) = 0
Exemple:

1 AH{(H;0)
Hyg) +5 0209 — H20q

AH{(CO)
Cs) + O02¢9) — C0y(g)
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I11.4. Détermination des enthalpies de réaction
111.4.1. Premiére loi de HESS (1802 - 1850)

L’enthalpie d’une réaction chimique est la somme des enthalpies des réactions et

transformations intermédiaires.

AH,
A > B
AHl\
X AH,
Ou bien :
AH,
A > X
AH,
X » B
AH,
A > B

AH, = AH, + AH,
Exemple :

(a): C(S) + 02(g) - COZ(g) AH;98 = —393.13 Kj.mol_l ;

1 o , -
(b) co 9) + EOZ(Q) 4 COz(g) AH298 = —282.69 K]mol 1
Quelle est I’enthalpie standard de la réaction (c) ?

1 o
(©: Ct 50209 = COtgy  AHzog =7

Pour calculer I’enthalpie de la réaction (c), on doit soustraire 1’équation (a) de I’équation

(b) on trouve alors :

AH305(0) = AHygg(q) — AHjog(5) = —393.13 — (—282.69)

= AHyg) = —110.44 Kj.mol ™"
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Ou hien :

AHj9g(q)

C ()t Oz(g) — COyy

AH;%(R /AH;C)S(D)

1
COz(g) T3 020
AH;%@ = AH;%(C) + AH;%(,,) = AH;%(C) = AH;%@ - AH;%U,) = —393.13 — (—282.69)
= AH,og( = —110.44 Kj.mol™"

111.4.2. Deuxiéme loi de HESS

L’enthalpie d’une réaction chimique peut étre donnée en fonction des enthalpies

standards des composés réactifs et produits.
Soit la réaction suivante :
V1A + V2B = v3Cuy + 4Dy
Avec :
A et B : sont des réactifs, C et D: sont des produits.

Vi, Va,V3 et v, ! sont les coefficients steechiométriques
AHOr = Z Vi AHf(produits) - Z Vi AI-If(réactifs)
Exemple :

AH,.
Csz(g) + 302(9) — 2602(9) + ZHZO(I)

AHOT = Z Vi AHf(produits) - Z Vi AI-If(réactifs)

= AH, = [ZAH;(COZ)(Q) + 20H(H,0) )] = [2AH;(CoHag) + 3AH(05(p)]

I11.5. Variation de I’enthalpie de réaction avec la température (Loi de KIRCHHOFF)
Soit une transformation faisant passer un systeme thermodynamique d’un état initial (1)

a un état final (2). Supposant qu’elle s’effectue a pression constante et a une température T.

avec une quantité de chaleur AH"(T,).

Quelle sera I’enthalpie AH'(T) de cette réaction & la température “T’?
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AH(Ty)
A —% B a température T,
AH, AH,
AH(T)
A — B’ atempératureT

D’aprés le cycle : Y AHi = 0= AH(T,) + AH, — AH(T) — AH; =0
AVGC AHl = J;z; nl.Cpl.dT = d(AHl) = nl.Cpl.dTet AHZ = f;;nz.CPz.dT

= d(AHz) == le. sz. dT

d(AHy)
dT

= MNy.Cpp.—MNy.Cp1 = Cpy — Cpy = ACp

Ou bien :

T
To

= AH(T) = AH(T,) + f;; ACp dT : Loi de KIRCHHOFF.

Avec :

ACp = Z n.cp(produits) — Z n.cp(réactifs)
Remarque :

e Les Cp sont généralement en fonction de la température ;

e SiCpn’est pas en fonction de la température (Cp=cst) la loi de KIRCHHOFF devient:
AH(T) = AH(T,) + ACp. AT

e Dans le cas ou il y a un changement de phase dans I’intervalle [To, T], on doit tenir

compte des enthalpies de changement de phases dans le calcul.
Exemple :

Soit la réaction en phase gazeuse suivante : C;Hyg) + H0(5) — C2Hg0 g
On suppose que les gaz sont parfaits avec R = 8,31 J. mole!. Kt

On dispose des données thermochimiques suivantesa T = 298 K
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Molécule C2Ha4 (9) H-0 (g) C2HsO (g)
AH¢(kJ.mole™) +52,3 —241,8 -235,1
Cp (J.molet K1) 44 34 65

Calculer les grandeurs thermochimiques suivantes relatives a cette réaction a 298 K :
1. Calculer la variation de 1’enthalpie AH, de cette réaction a 298 K
2. Calculer la variation de ’enthalpie AH, de cette réaction a 450 K

Solution :
1. la variation de ’enthalpie AH, de cette réaction & 298 K :

On applique la loi de HESS :

AH ;(T =298K) = Z Vi AI-I;(produits) - Z Vi AI-If(réaclfifs)

= [1.AH(C2He0g))] = [1.AH; (CoHag)) + 1. AH(H20(y))]
= [- 235,1] — [52,3 — 241,8]
= AH (T = 298 K) = —45,6 k]

2. Calculer la variation de ’enthalpie AH, de cette réaction a 450 K
En appliquant la loi de Kirchhoff :
450

AH(T = 450 K) = AH(T = 298K) + f ACpdT = AH(298) + ACp(450 — 298)

298

ACp = Z n.cp(produits) — z n.cp(réactifs)

= [1'Cp(CZH6O(g))] - [1' CP(C2H4(Q)) +1 Cp(HZO(g))]
= [1(65)] — [1(44) + 1(34)]

ACp = —13].mol L. K1 = —13.1073 kJ.K !
AH(T = 450 K) = AH(298) + ACp(450 — 298) = —45,6 — 13.1073 (450 — 298)
AH(T = 450 K) = —47,6 k]

I11.6. Enthalpie de combustion

L’enthalpie standard de combustion d’un composé ou d’un corps simple est la variation

[

combustion

d’enthalpie AH accompagnant la réaction d’oxydation par O, jusqu’a la formation de

AH;om
C0,(gaz) etde H,0 (liquide): Corps + n0y — n1C0zgy + N H, 0
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Exemple :
Quelle est la valeur de I'enthalpie de combustion du benzéne (C4Hg) ?
Données:
AH; (CsHg) = 80 kJ.mol™* ,AH; (CO, ) = —400k/].mol™*, AH;(H,0) = —240kj.mol™*
Solution :

15 AHZOmb
C6H6(g) + 702(g) e 6602(g) + 3H20(l)

AH comb = Z Vi AHf(produilrs) - Z Vi AI_If(réact:ifs)

. . . 15 .
= [6.AH;(COx(g)) + 3. AH(H20)] — [1'AHf(C6H6(g)) + 7-AHf(02<g))]

15
— [6.(—400) + 3. (—240)] — [1. (80) +~. (0)]

AH 3y, = —3200 Kj
AH ,mp < 0: Réaction exothermique.

I11.7. Enthalpie de changement de phase (d’état) :
L’Enthalpie de changement de phase correspond a la quantité de chaleur nécessaire a
I'unité de quantité de matiere (mole) ou de masse (kg) d'un corps pur pour qu'il change d'état;

cette transformation ayant lieu a température et pression constantes.

o

AHfusion

solide — liquide avec : AHpy5i0n = —AHgoigification
AH;aporl’sation o o
llqulde vapeur avec : AHvaporisation = _AHliquifaction
. AI'Isou.blimation o o
solide vapeur avec : AHsublinwtion = _AHcondensation

111.8. Energie ou enthalpie de liaison

L’énergie de liaison correspond a I’énergie libérée lors de la formation d’une liaison a
partir des atomes isolés a 1’état gazeux a la pression d’une atmosphére. C’est une énergie
libérée, elle est donc toujours négative, elle s’exprime en J/mol. La réaction de formation d’une

liaison s’écrit comme suit :

EA—B ouAH;l_B
Ay + By ——————— A= By
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Exemple :

Eg-_ci

Hyy + Clyy — H—Cligy , Ey_(T = 298 K) = —431kJ.mol ™"

111.9. Enthalpie de dissociation (de rupture) d’une liaison
C’est I’énergie nécessaire pour casser cette liaison. La réaction de dissociation d’une

liaison correspond a la réaction inverse de celle de sa formation :

Egiss (a-B) 0U AHgi5504-B)

A— B Ag) + By

L’énergie de dissociation de la liaison est opposée a 1’énergie de liaison :
AH,_p = —AH jis5a—p)-

La réaction de dissociation de la liaison est donc une réaction endothermique qui

nécessite un apport d’énergie (AH;iSS(A_B) > 0.

111.10. Energie réticulaire

C’est I’énergie libérée lors de la formation d’une mole de cristal ionique a partir de ses

ions constitutifs pris a 1’état gazeux.
+ - Er i p-
ATy + BT = ATB (s
Cette énergie, non mesurable, peut étre obtenue a partir du cycle de Born Haber.

Exemple :
Quelle est I’énergie réticulaire de la formation de NaCl ?

Appliquons ce cycle a la formation de NaCl (figure ci-dessous), avec les données

suivantes :

AH¢(NaCl) = — 414 K]. mol™* énergie de formation
AH.,,(Na) = 109 k].mol~! énergie de sublimation
AH ;. (Cly) = 243 k].mol™! énergie de dissociation
AH;,,(Na*) = 490 kJ.mol ™" énergie d’ionisation
AH_,.(Cl) = —368Kk].mol™? énergie d'attachement

40




Chapitre 111 Application du premier principe a la thermochimie

AH(T=298 K)

1
Na(s) + EClz(g) —_— NaCl(s)
. 1] . E,(NaCl)
AHsub Na) E Hdiss(Cl - CL)
Nagy+ Clgy = Na¥g + Cl7 (g

AH;, (Na*)
AH;tt(Cl_)

o o 1 o o o —_
AH;(NaCl) = AHg,,(Na) + EAHdiss(Cl—Cl) +AH;,,,(Na™) + AHg,, (C17)
+ E,(NaCl)

o o 1 o o
= E,.(NaCl) = AHf(NaCl) — AHg,, (Na) — EAHdiss(Cl—Cl) — AHion(Na+)
— AHg (C17)

En effectuant le calcul, nous obtenons 1’énergie réticulaire de NaCl :
1
E.(NaCl) = — 414 —109 — 5(243) —490 + 368

E,.(NaCl) = —766,5Kk].mol™?!
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

IV.1. Insuffisance du premier principe

Le premier principe de la thermodynamique est un principe de conservation de I'énergie
d'apres lequel I'énergie ne peut étre ni créée ni détruite mais peut seulement se transformer en
différentes formes. Il ne donne aucune information sur le sens de 1’évolution ou sur la
spontanéité des transformations de ces systémes. D’ou la nécessit¢ d’un deuxiéme principe,

appelé principe d’évolution. Il permet de prévoir le sens de 1’évolution d’un systeme.

V.2 Exemples de transformations irréversibles
a- Melange de deux gaz

On relie deux récipients entre eux par un tube muni d’une vanne, chaque récipient comporte

un gaz différent. Lorsqu’on ouvre la vanne, les deux gaz se mélangent.

0000® T

00000 On ouvre
00 000 Lavanne |©©0©0O
Etat initial (A) Etat final (B)
Ti, Pi, Vi T+, Ps, Vs

- Latransformation : A— B est possible (spontanée).

- Latransformation : B— A est impossible.
b- Réaction chimique
Un mélange carbone-oxygeéne conduit spontanément au dioxyde de carbone a 100°C :

C(s) + 02(g) = COzy)

La réaction inverse, n'est jamais spontanée sans intervention extérieure.

c- Contact thermique entre deux corps

On met en contact deux corps de capacités thermiques différentes C1 et C, et de
températures initiales respectives Ti1, Ti2. Par transfert thermique, on obtient a I’équilibre une

température finale T+ commune pour les deux corps.

T On ouvre
Eau Eau AR Eau Eau
froide chaude La vanne

Etat initial (A) : Ti1, Ti2 Etat final (B) : Tt
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

- Etat(A) —— Etat(B) : Spontanée (naturelle)
- Etat(4) —— Etat(B) : Impossible.

Remarque :

Les transformations spontanées (ou naturelles) ne sont pas réversibles dans les
conditions ou elles se produisent
IVV.3 Deuxiéme principe de la thermodynamique
IV.3.1 Enoncé du second principe

Pour tout systeme fermé, on peut associer une fonction, appelée entropie, notée S :

- Sest une fonction d'état extensive qui dépend de T et P. Elle s'exprime, en joule. K
ou Cal.K1,

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

das = SSéchangée + 6Sint€?‘ne
Avec:

OSinterne: 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.

8Sscnange: Variation d'entropie échangée entre le systeme et le milieu extérieur, due aux

échanges de chaleur §Q. Ce n'est pas une fonction d'état.

L’entropie d’échange 6S¢cnangee 8’ €Xprime par :

, 6Q
Text
Ou T,,, est la température de milieu extérieur , exprimée en K

SeChéchangée =

- O0Sinterne > 0 : Transformation irréversible ;
- O0Sinterne = 0 : Transformation réversible.

- Pour une transformation finie :

AS = ASéchangée + ASinterne
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

IV.3.2. Variation de ’entropie d’un gaz parfait

1VV.3.2.1 transformation réversible

- Transformation isochore

Soit un gaz supposé parfait et enfermé dans une enceinte rigide non déformable (dV = 0).
D’apres le premier principe on a :

dU = 6W +8Q = 6Q = ncydT
Et on a d’aprés le deuxieme principe :

6Q ncydT
dS =—=
T T
Tf ncydT
=dS = f
T; T

=>AS=n l (_f)
Cyin '

l

- Transformation isobare

Soit un gaz suppose parfait et enfermé dans une enceinte a volume déformable, il subit
une transformation a pression constante (dp=0).

D’apres le premier principe on a:

6Q = dH = ncpdT
Et on a d’apres le deuxieéme principe :

s = 6_Q _ ncpdT

T T
TfncpdT
=>dS = J
T; T

= AS = l (—f
ncpln i)
- Iransformation adiabatique

Soit un gaz supposé parfait qui subit une transformation adiabatique (isentropique) c'est-a-
dire sans changement de quantité de chaleur §Q =0

On a d’apres le deuxiéme principe :
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

- Transformation isotherme
Soit un gaz supposé¢ parfait qui subit une transformation a température constante, de I’état
initial (i) a I’état final (f).
D’apres le premier principe on a :
AU = 8Q + W = 0

= §Q = —6W = PdV

On a d’apres le deuxiéme principe :

Et on a d’apres la loi des gaz parfait :

PV =nRT > P =—

PdV  nR
=>dS=——=—4dV
T |4

VfnR
:>AS=f —dVv
vV

Ve
= AS = nRiln (—)
|74

i
IV.3.2.2 transformation irréversible a température constante

On a d’apres le deuxiéme principe :

— 6Qirr

ds T

+ 55,

L’entropie est une fonction d’état, donc AS ne dépend pas du chemin suivit, elle dépend
seulement de 1’état initial et de 1’état final.
i
ASirrey = ASyey = nRIn (7)
i

45



CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

8Qirr — —OWiry — _(_Pext(Vf_Vi))

ASéchangée —_— T T

_ Pext(VZ - Vl)
= ASéchangée - #
e Entropie crée a I’intérieur du systeme :
ASSystéme = ASé(:hcmgée + ASinterne
= ASinterne = ASSystéme - ASéchangée

= ASinterne = ASSystéme - ASechangee

ext(Vf v;)
T

+—= W‘"e” > 0:: 1l yacréation d’entropie.

Yy
= ASinterne = nRin (V )
i

—Wrev
T

= ASinterne =

I1V.3.3. Détermination de la variation d’entropie d’un systéme
IVV.3.3.1. Variation d'entropie avec la température

Considérons l'augmentation de température d'un corps pur de T, a T,sans changement
d'état. Si cette transformation s'effectue a pression constante, la chaleur élémentaire 6Q

fournit au systeme pour une variation dT vaut :
6Q = nCpdT = dH

Pour déterminer la variation d'entropie, considérons un chemin d'évolution réversible :

6Q ncpdT
dS =—=
T T
2 ncpdT
AS =f

Si cp est constante dans l'intervalle [Ty, T,] :

T,
AS = ncpln (T )
1

Pour une transformation effectuée a volume constant, 6Q = nC,dT et la variation d'entropie

devient :

AS = ncyl (TZ)
= ncyln T,
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

IVV.3.3.2. Variation d’entropie au cours d'un changement d’état

Un changement d'état physique (ou de phase) d'un corps pur est une transformation
réversible qui s'effectue a température constante sous pression constante. Au cours de cette
transformation, la chaleur échangée avec le milieu extérieur a la température T est appelée

chaleur latente de changement d'état et notée L ou encore enthalpie de changement d'état, AH

La variation d'entropie qui accompagne un changement d'état physique s'écrit :

L AH

T T

Avec:
AH : Chaleur latente de vaporisation, fusion ou sublimation, exprimée en J.mol™1.
T: Température du changement d’état physique.

AS peut étre positive ou négative suivant le changement effectue :

e Fusion : solide = liquide ; Solidification : liquide = solide

AHFusion

ASpysion = T = _ASSolidification
Fusion

e Sublimation : solide = gaz ; Condensation : gaz = solide

AS _ AH.S‘ublimation = —AS
Sublimation — T. — T AYCondensation
Sublimation

e Vaporisation : liquide = gaz ; Liquéfaction : gaz = liquide

AHVaporisation

AS'Vaporisation = = _ASLiquéfaction

Tvaporisation
V.4 Troisieme principe de la thermodynamique : Principe de NERNST
IV.4.1. Enoncé du troisiéeme principe

A la température du zéro absolu 1’entropie des corps purs parfaitement cristallisés est
nulle (S=0).
IV.4.2 Entropie molaire absolue

L'entropie molaire d'un corps pur a une température T quelconque peut étre calculée en
prenant en compte tous les termes d'entropie, a partir de I'état initial (T = 0 K, S, = 0) jusqu'a

la température considérée.

Exemple : Considérons une mole d’un cristal parfait soumit a un chauffage a pression

constantede T = OKaT > Tygporisation
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

On prendra en compte les transformations suivantes :

Trys Tep
échauffement du solide AHfus échauf fement du liquide AHVap échauffement du gaz
ASq AS, AS3

T =0K

L'entropie absolue a la température T est la somme de différentes contributions :
AS = ST - SOK = ASl + AHqu + ASZ + AHVap + ASg

= St = ASy + ASfys + ASy + ASyq, + ASs

Trus C iderdT AH Teb €y riquiderdT ~AH e ar
N ST — f p(solide) + fus + f p(liquide) + Vap +f p(gaz)
0 é

Tus Trus  Jrpe  To Tep T

Exemple d'application :
Calculer I'entropie molaire standard de I'eau gazeuse surchauffée a 110 °C.

On donne les enthalpies de changement d'état et les capacités calorifiques standard moyennes

supposées indépendantes de la température :
AHpys = 6,02 kJ; AHyg, = 40,7 k] ; Cp(s) = 36,4 k]. mol 1K1 ; Coay =
75,3k].mol™* K™ ; Cp(gy = 33,6 kJ.mol ™' K~!

Tep=373K . Cp(liquide)dT + AHVap

T¢p T¢p

Trus=273Kq ¢ ideydT AH
:ST =] p(solide) + fus+J
0

Tfus Tfus Trys=273k

T=383K
+ f n. Cp(gaz)dT
Tep=373K T

AH T
f b
= ST = Cp(sol,-de)ln(Tfus) + T = + Cp(l)ln <T °
fus

AHyq, T
+ + Cppyln(=—)
) T¢p P@OTT

fus

3

Sr=31.6,4.1n(273) + 6,02.10
= S =31. . —
T A 273

373) 40,7.103

+1.75,3.ln(273 383

+1.33,6. (0>
-33,6.In(353)

= Sy =359,7]. K1
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

IV.5 Variation d’entropie standard au cours d’une réaction chimique
IV.5.1 Entropie standard de réaction

Comme pour la détermination de I’enthalpie de réaction, la variation d’entropie standard
qui accompagne une réaction chimique a une tempeérature T, est donnée par la différence entre
I’entropie standard a cette température de I'ensemble des produits et celles de I'ensemble des

réactifs en tenant compte des coefficients steechiométriques.

: o . ASy(T)
Soit la réaction symbolisée par : v;A; + v,A, — v343 + v, A,

L’entropie standard de réaction s’écrit :

n n

AS (T) = z v;S; (Produits) — z v;S; (réactifs)

i=1 =1
v; : Coefficient stoechiométriques des constituants.

Exemple : Calculer I'entropie standard de la réaction suivante (formation de I'eau) a 298K
1
Ha(g) 5 029) > H200)

On donne :

Sn0(T = 298K) = 45,1 cal/K, Sy, (T = 298K) = 31,2cal/K, S, (T = 298K) = 49cal/K

n n

AS(T) = Z v;S; (Produits) — Z v;S; (réactifs)
i=1 i=1
o o ) 1 o
= AS;(T = 298K) = 1.53,0(T = 298K) — [1.5}, (T = 298K) + 5 55, (T = 298K)]

= AS, (T = 298K) = 45.1 — 31.2 — 49/2 = 10.6cal/K

IVV.5.2 Influence de la température sur I'entropie standard de réaction (Loi de Kirchhoff

relative a I’entropie)

T
o o dT
AS,.(T) = AS,.(T) + f ACp T Valable sans changement de phase
T=298K
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

IVV.6. Enthalpie libre (Energie libre de GIBBS)

L’enthalpie libre G ou fonction de Gibbs ou encore énergie libre de Gibbs est une
fonction d’état liée a 1’évolution du systéme et elle est trés souvent utilisée pour I’étude des
réactions chimiques effectuées a pression et température constantes. Elle permet de prévoir si

une réaction chimique effectuée a T et P est théoriquement possible et dans quel sens elle évolue
Pour une transformation finie effectuée a température constante, I’enthalpie libre peut
s’écrire :
AG = AH — TAS
IV. 6.1. L’enthalpie libre d’une réaction chimique

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:

AGy(T)
V141 + v,A;, — v345 +v,A,

L'enthalpie libre standard de réaction s’écrit :

n n
AG/(T) = z v;G; (Produits) — z v;G; (réactifs)
i=1 i=1
v;j: Coefficients steechiométriques

-L’enthalpie libre standard de tous les corps simples est nulle : AG, (T = 298K) = 0.

- Si la réaction se fait a une température ‘T’ différente a la température des données (298K), on

calcule AG par la relation suivante :
AG(T) = AH(T) — TAS(T)
AH(T) et AS(T) sont calculées en appliquant la loi de Kirchhoff.
- AG < 0 = La réaction est possible dans le sens 1 (réaction est spontanée)

- AG =0 = Le systéme n’évolue pas = il est en équilibre
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CHAPITRE IV Deuxiéme principe de la thermodynamique

- AG > 0 = la réaction n'évolue pas dans le sens 1, elle évolue donc dans le sens 2 (n'est donc

pas spontanée).
Exemple :
Soit la réaction de décomposition :
N304y = 2N Oy (y)
AH, (T = 298K) = 57,2kJ.mol™*; AS, (T = 298K) = 1759 J.mol”* . K~}
AG, = AH, — TAS,
= AG, = 48Kk].mol™* > 0

Cette réaction n'est donc pas spontanée a température ambiante dans les conditions standard

IVV.6.2 Calcul de ’enthalpie libre G d’un constituant gazeux

L’enthalpie libre G s’exprime en fonction des autres fonctions thermodynamiques par

la relation :
G=H-TSetH=U+PV =>G=U+PV -TS
dG = dU + PdV + VdP — TdS- SdT
ordU = 6Q + W = TdS — PdV;6W = —P.dVet 60 = T.dS

>dG =TdS — PdV + PdV + VdP — TdS — SdT
= dG = VdP- SdT

Pour une transformation isotherme (T= Constante), on peut écrire :
dp
dG = VdP =nRT ?

G, P, darP
= dG = nRTf —
Gy Py p

P,
1
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Chapitre V Les équilibres chimiques

V.1 Définition de I’équilibre chimique

Un systéme chimique est en état d’équilibre lorsqu’il est le si¢ge d une réaction
inversible, une réaction qui n’est pas totale (réaction limitée). L’établissement de 1’équilibre
nécessite la coexistence de tous les constituants, produits et réactifs a une température, une

pression et avec des compositions uniformes et constantes dans le temps.

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 ’autre si on modifie I’une de ses variables d’état (P, T, C).
On distingue deux types d’équilibre :

e Equilibre homogeéne : est réalisé entre des constituants se trouvant dans la méme phase.

Toutes les substances sont soit a 1’état solide, liquide ou gazeux.
Exemple :

NZO‘]-(Q) \_—\ ZNOZ(Q)

e Equilibre hétérogene : Le milieu est constitué de deux ou plusieurs phases : de gaz et

de solide, de solide et de liquide, de gaz et de liquide....

Exemple :

CCLCOg(S) = CCLO(S) + COZ(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 systéme. Généralement on utilise des méthodes

chimiques et des méthodes physiques.

e Méthodes chimiques : Elles sont basées sur I’analyse quantitative des constituants par
des réactifs appropriés.
e Méthodes physiques : Elles consistent a determiner, une grandeur physique qui dépend

de la concentration d’un ou de plusieurs constituants a I’équilibre.
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Chapitre V Les équilibres chimiques

V.3. Constante d’équilibre- loi d’action de masse

La loi d’action de masse permet d’étudier les équilibres chimiques a une température
donnée. Elle s’applique d’une maniére rigoureuse aux équilibres en phases homogénes ou en
solutions idéales, mais son application n’est que rapprochée quand il s’agit des équilibres en
phases hétérogenes.

V.3.1 Constante d’équilibre pour un syst¢tme homogene

Dans ces conditions les constituants du systéme se trouvent dans la méme phase (liquide,

solide ou gazeuse).

a- Loi d’action de masse en fonction des concentrations

Soit la réaction suivante:
ald + bB = ¢C + dD

A I’équilibre, la constante d’équilibre s’€écrit :

Ou:
a, b, cetd: sont les coefficients steechiométriques des especes A, B, C et D
[A], [B], [C] et [D] : sont les concentrations de A, B, C et D respectivement.

Kc : appelée constante d’équilibre, sa valeur dépend de la température. L’indice « C »

veut dire que ¢’est une constante relative aux concentrations.

b- Loi d’action de masse en fonction des pressions partielles
Soit la réaction suivante:
aA + bB = cC + dD

A I’équilibre, la loi d’action de masse relative aux pressions partielles s’écrit :

p.c.p,

- &a. PBb

Kp

Kp ne dépend que de la température.
Avec :

Pa, PB, Pc et Pp : sont les pressions respectives des réactifs et des produits.
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Chapitre V Les équilibres chimiques

c- Loi d’action de masse en fonction des fractions molaires.

Soit la réaction suivante:

ad + bB = ¢C + dD

A I’équilibre, la loi d’action de masse en fonction des fractions molaires s’écrit :

x.6. xg¢

K, =272
Y xy%xgh

Kx ne dépend que de la température.

AvVec : Xa, X, Xc et Xq: sont les fractions molaires des réactifs et des produits.
d- Relation entre les trois constantes Kp, Kc et Kx

Soit la réaction suivante:

aAd + bB = cC + dD

e Kpen fonction de Kc:

D’apres la loi des gaz parfaits :

n.
PV = n,RT = P, = 7‘ RT = C,RT

c pd
On a. KP = Ilza'l;b
. _ [cI°.(RT)¢[D]® (RT)®
Donc : Kp = Taja@nasp.rryp
= Kp = LC1°. ID1® I Rr(ctD—(a+h)
=

[A]*. [B]
= Kp = Kq.RT™
Ou:Av=(c+d)—(a+b)
Remarque :

En général, Kp n’est pas égale a Kc, sauf dans le cas particulier ou Av = 0. Dans ce

cas: Kp =K. .
Exemple :

Ecrivez ’expression de : Kc, Kp et Kp en fonction de Kc pour la réaction réversible suivante a

I’équilibre :

2NOgy + Oy(g) = 2NOy(y
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Chapitre V Les équilibres chimiques

NO,]? P?
Koo VO P,
[NO]?.[0,] Pyo-Po,
Kp = é avec: Av = —1
e Kpen fonction de Kx:
D’apres la loi de DALTON on a:
Pi = Xi. Pt

En remplagant les pressions partielles par leurs valeurs en fonctions des fractions molaires

dans I’expression de Kp, on obtient :

P,C. Py xpC.xpt

PAa-PBb an.bi

KP Pt(c+d)_(a+b)

= Kp= K,.P~
Ou:Av=(c+d)—(a+b)

Remarque :

- Si le systeme est en phase gazeuse, les trois constantes sont applicables ;
- Si le systeme est en phase liquide, on ne peut appliquer que Kx et Kc ;

- La constant d’équilibre ne dépond que de la température.

V.3.2 Constante d’équilibre pour un systeme hétérogéne

Dans le cas ou le systeme est en équilibre hétérogene, la loi d’action de masse ne

s’applique qu’a la phase liquide ou a la phase gazeuse.
Exemple (1):
Soit I’équilibre hétérogene suivant :
CaC03(s) = CaOcsy + COygy

A 1073 K, la pression de CO; est de 23,9 Pa. Pour la réaction a cette température,

calculez : a) Kp ; b) Kc; ¢) la concentration de CO, (g4 ?
a) Laloi d’action de masse ne s’applique que pour les constituants gazeux :
Kp = P, AN: Kp = 23,9
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b) Kp = K¢.RTY = K, = %;szl

23.9

= Ke= 8,314.1073

AN: K, = > K, = 2,68.1073

—P.
R.T’
C) K¢ = [COyg)] on peut déduire que : [CO4(q)] = 2,68.10 3mol/L
Exemple (2):

Coiy + Niflyy = Colfyy + Nigg
La constante d’équilibre Kc s’écrit :

[Co?™]
[Ni2*]

K; =
La constante d’équilibre Kc ne fait pas intervenir la phase solide.
Exemple (3):

H,04y = Hy0y)
Ke = [Hzo(g)]
Remarque :

La loi d’action de masse s’applique :

- A laphase vapeur (gazeuse) seule dans un équilibre vapeur-liquide ;
- Ala phase liquide seule dans un équilibre liquide — solide ;
- Ala phase gazeuse seule dans un équilibre gaz— solide ;

V.4. Relation entre I’enthalpie libre et la constant d’équilibre (Kp)

L’enthalpie libre G s’exprime en fonction des autres fonctions thermodynamiques par

la relation :
G=H—-TSetH=U+PV =>G=U+PV-—-TS
dG = dU + PdV + VdP — TdS- SdT
ordU = 6Q + W =TdS — PdV;6W = —P.dVet 6Q = T.dS

= dG =TdS — PdV + PdV + VdP — TdS — SdT

= dG = VdP- SdT
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Pour une transformation isotherme (T= Constante), on peut écrire :

dP
dé = VdP=nRTT

GZ Pz dP
= dG = TLRTf —
1 Py P

P,
= GZ = Gl +nRT. lTLP—
1

Sion choisit P, = 1bar (état standard), I’enthalpie libre molaire a la pression P s’écrit:
G =G +nRT.In(P)

Considérons une réaction chimique se produisant entre gaz parfaits a température et

pression constantes:
aAd + bB = ¢C + dD
La loi de Hess permet de calculer la variation d’enthalpie libre de la réaction :

AG = G (produits) — G (réactifs)

pe.p?
= AG = AG" + RT.In——

@ ph ;avecn = 1mole
= AG = AG" + RT.In(Kp)
A I’équilibre :
AG = 0= AG + RT.In(Kp) =0

= AG" = —RT.In(Kp)

o

K AG
= = —_——_—
AG’ : Variation d’enthalpie libre standard de la réaction

V.5 Variation de la constante d’équilibre avec la température

La variation de KP (T) avec la température est exprimée a I’aide de la loi de
VAN'T HOFF :

(<]

AG" = AH" — T AS’ = —RT In (Kp)
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—AH —AS
+ _

In(Kp) = =7 TR

On peut écrire cette relation sous la forme différentielle :

d

d
—[In(Kp)] = T

dr RT

—AH°]

= — = V T
Tl( p) 2 o1 de

Kps T2 AH'

Kpa Ty

AH'[1 1
= Ln(Kp'z) - Ln(Kp'l) = T [T_l - T_2

L (Kpa AH [T, —T;
= =
"\K».) " R [Tl.Tz]

V.6 Déplacement des équilibres chimiques

L’équilibre chimique est un équilibre entre une réaction directe et la réaction inverse
correspondante. Toute modification des conditions dans lesquelles une expérience a lieu peut
influencer 1’équilibre et déplacer la position d’équilibre de sorte qu’il y aura formation d’une
plus ou moins grande quantité d’un produit désiré. Dire que la position d’équilibre se déplace
vers la droite, par exemple, signifie que la réaction nette se produit de la gauche vers la droite
de I’équation qui la représente. Les différentes conditions expérimentales pouvant influencer

I’équilibre sont la concentration, la pression, le volume et la température.
V.6.1 Principe de Le Chatelier

Toute modification d’un facteur d’équilibre (T, P, composition) entraine un
déplacement de cet équilibre dans le sens qui s’oppose a cette modification.

V.6.1.1 Influence de la température

- 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.

AH® > 0);
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- Une diminution de la température a pression constante déplace 1’équilibre dans le sens de
la réaction exothermique (libération de chaleur AH® < 0) ;

- Lamodification de T est sans effet sur une réaction athermique AH" = 0.

V.6.1.2 Influence 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 (P augmente = Evolution dans le sens de
Avg,, <0);

- Une diminution de la pression a température constante déplace 1’équilibre dans le sens qui
augmente le nombre de moles de gaz (P diminue = Evolution dans le sens de
Avge, > 0);

- La modification de la pression est sans effet sur 1’état d’équilibre d’un systéme qui ne met
en jeu aucune variation du nombre de moles de gaz.

Exemple : HZ(g) + IZ(g) = ZHI(g)

V.6.1.3 Influence de la composition

a- Cas de I’addition d’un constituant actif :

L’ajout d’un constituant actif a un systéme gazeux a volume et température constantes

déplace I’équilibre dans le sens de la consommation de ce constituant.
b- Cas de I’addition d’un constituant inactif (inerte):

- L’ajout d’un constituant inerte & T et V constants n’a aucun effet sur 1’équilibre ;

- L’ajout d’un constituant inerte & T et P constantes déplace 1’équilibre dans le sens d’une
augmentation du nombre de moles de gaz.

V.7 Description de I’état d’équilibre

V.7.1. Degré d’avancement de la réaction

Le degré d'avancement (&) permet de caractériser I'état d'avancement d'une réaction

entre son état initial (avant réaction) et son état final (aprés réaction).

Le degré d'avancement ¢ est défini comme étant le nombre de moles qui se transforment

au cours de la réaction.

Soit la réaction :v;4; + v,A, = v3A; + VA,
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D’ou:
n; = Ny + v;é
Avec :
v; : est le coefficient stoechiométrique ; v;> 0 pour les produits et v; <0 pour les réactifs
Exemple :
Considérons 1’équilibre homogene gazeux :

2HI(gy = Hyg) + Ix(g)

Instant 2HI Hy (g L g)
Initial Ny1 0= Mo 0 0
Equilibre Nao — 2 ¢ ¢

V.7.2 Taux de conversion (XA)

Soit la réaction :
1A+ v,B = v3C + v, D
A : est le réactif limitant ou réactif clé.
At = 0 - ny = ny
At # 0 - ny (nombre de moles de A restant a l'instant t)

Donc, la quantité de A convertie a I’instant t est : ngy — ny

Le taux de conversion X,0u taux de transformation ou plus simplement la conversion

est la fraction de A convertie au cours de la réaction :

Nyo — Ny
XA -
Nao

D’ou : ny = nAO(l _XA)

Le taux de conversion X, permet de relier les quantités des diverses espéces réactives,

pour une réaction simple :
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Ui
n; =Ny ——nNyeXy
%1

Exemple :
Considérons 1’équilibre homogene gazeux :

2Hl gy = Hyg) + Iy(g)

A : est le réactif clé

Instant 2HI Hy(g) 1%
Inltlal nHI‘(): Nyo O 0
Equilibre Nao(1—X 1 1
a0( a) EnAOXA EnAOXA
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