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Avant- propos

Ce polycopié de cours, conforme au programme enseigné, s adresse aux étudiants de lere année Sciences
Techniques (ST), Sciences de la Nature et de la vie (SNV) et Sciences de la matiere (SM). Cest un travail
personnel qui émane de mon expérience lors de mes activites pédagogiques dans le module de
Thermodynamique.

Ce cours se veut comme un outil pédagogique de premiere force pour ]'apprentissage de la
Thermodynamique par les étudiants du supérieur du domaine Sciences et Technologie ou toutes autres
spécialités.

Ce cours se decline en cing chapitres tels que définj par le programme ojﬁcie] du socle commun pour les
¢tudiants de premiére année Sciences et Technologie.

Le premier chapitre est consacré aux rappels des géneralités sur la  thermodynamique.
Le deuxieme chapitre aborde le premier principe de la thermodynamique. Nous allons voir Ia definition de
I’énergie interne d’un systéme thermodynamique ainsi que I’énoncé de ce premier principe et quelques
applications.

Le troisieme chapitre se rapporte a I’application du premier principe de la thermodynamique a la
thermochimie dans ce chapitre on verra la définition de I’état standard et la chaleur d’une réaction
chimique et on termine ce chapitre par la détermination de la chaleur d’une réaction chimique a dﬁérentes
températures.

Le quatrieme chapitre traite le deuxieme et troisieme principe de la thermodynamique.

Le dernier chapitre est dedi¢ aux equilibres chimiques.

Ce manuel constitue un tres bon outil pedagogique pour les étudiants du tronc commun. La présentation
des chapitres, les nombreuses illustrations, les exemples d’application et les exercices d’examen des annéees
précédents, accompagnent 1'étudiant dans son parcours pédagogique pour mieux comprendre ce module de

la thermodynamique.
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Chapitre I : Généralités sur la thermodynamique

1. 1. Introduction :

Nous sommes les témoins journaliers, dans notre environnement, de phénoménes de caractéres différents
(chimique, électrique, mécanique, optique, etc.) ayant lieu dans des milieux biologiques, chimiques ou
physiques et qui sont accompagnés d 'écbanges ou de trangformations d 'énergie. Par exemple, une réaction
chimique (dans une pile) peut produire un courant électrique qui peut Iui-méme fournir un travail
mécanique en faisant fonctionner un moteur électrique. Les interactions entre ces différents phénoménes
mettant en jeu des échanges ou des transformations d'énergie ainsi que I'étude des systémes qui en sont le
siége constituent I'objet de la thermodynamique.

La thermodynamique est donc fondamentalement la science des transformations de 1'énergie. Elle
¢tudie les caractéristiques énergétiques relatives a la transformation de la matiére qu'elle
soit physique (production de travail ou de chaleur, changement d'état physique, ...) ou chimique (réactions
chimiques). Elle s'intéresse plus particuliérement a la transformation d'un systéme matériel.

Considérant la transformation de la matiére, on peut distinguer deux niveaux de réalité :

» Une réalité non observable directement qui constitue I'aspect microscopique de la matiére
et concerne le comportement des atomes et molécules, leurs interactions, réorganisations, etc.

» Une réalité observable et donc mesurable qui constitue I'aspect macroscopique de la
matiere : propriétés chimiques de la matiére et parametres physiques caracterisant son état
(temperature, pression, volume, production de travail et de chaleur, etc.).

La thermodynamique classique ne s'intéresse pas a I'aspect microscopique de la matiére. Elle est donc
indépendante de toutes les hypothéses concernant sa structure et s'attache exclusivement a décrire son aspect
macroscopique (approche phénomeénologique).

Thermodynamique vient du grec thermos et dynamis » qui signifient chaleur et énergie. La

thermodynamique est une science qui permet de décrire, d'étudier, de quantifier les transformations (les
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évolutions, les échanges) d’énergie entre les systemes ou entre le systeme et le milieu extérieur, I'ors de la
trangformation de la matiere.

Elle ne s’intéresse pas aux mécanismes réactionnels élémentaire qui précéde ces transformations ni a la
vitesse a laquelle les systemes evoluent.

La thermodynamique est née des tentatives de convertir la chaleur en travail, par des machines thermiques.

1.2 A quoi sert la thermodvnamique

Elle traite des probléemes de conservation et de conversion des differentes formes d’énergie. C’est un outil
pour expliquer, controler et prédire le comportement de systeme physique par exemple sert:
v A définir les échanges d’énergie et de matiere.
v A prévoir les conditions dans lesquelles différents états physiques ou différents substances
chimiques sont en équilibre.
v A preévoir les conditions dans lesquelles une réaction évolue spontanément.

1.3 Un systéme thermodynamique : Est un ensemble d 'objets, dg’fim’ par une enveloppe geométrique

macroscopique (déformable ou non). On peut donc toujours distinguer ce qui a I'intérieur du systéme de ce

qui est al 'extérieur. / \
surface

miliew systeme

extérieur

- /

[ univers

Ce systéme est la plupart du temps le siege de forces ou soumis a des forces. Il est essentiel en
thermodynamique de toujours identzﬁer une force comme une dction exercée par un ¢lément sur un autre.

L'ensemble systéme et milieu extérieur constitue I'univers. On distingue:

Un systeme ouvert : peut échanger, avec le milieu exterieur, de 'énergie et de la matiere.
Exemples d’un systéme ouvert : Les étres vivants, I'eau liquide qui bout dans une casserole, une

bougie allumée, un moteur a explosion en fonctionnement.
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Systéme
ouvert

(a) Open

Un systéme fermé : peut échanger de 1 'énergie mais pas de matiere avec le milieu extérieur.

Exemples d’un systéme fermé : Les piles ¢lectriques, un réfrigérateur en fonctionnement, les végétaux

Systéme
fermé

S 7 (b) Closed
dans un reCIPIent_ﬁerme €n verre.

Un_systeme isole : ne peut échanger ni énergie ni matiere avec le milieu extérieur. Ici aussi une

isolation parfaite est impossible en réalité.
Exemples d’un systéme isolé : Une bouteille isotherme (thermos), un calorimétre, une réaction

chimique realisée dans un calorimetre.

Systéme
isolé

(c) Isolated

Un systeme adiabatique : (ou thermiquement isolé) ne peut pas échanger d'énergie avec le milieu extérieur.

En thermodynamique, on utilise la notion de phase pour distinguer les différents états possibles d'un
systeme. Systeme homogene et systeme hétérogene

Le systeme homogene : est constitué d’une seule phase (gaz, liquide ou solide) et les proprietes physico-

chimiques sont les mémes en chacun de ses points.

Un systeme est hétérogeéne : s’il comporte plusieurs phases ou si la phase unique a des propriéteés différentes

selon les régions considérées.
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1.4 Description d’un systéme thermodvnamique

Pour décrire un systeme, on realise un certain nombre de mesures, qui se traduisent par des valeurs

numériques caractéristiques :on par]e de variables d'état.

a. La notion de variable d'état

V" Une variable d'état caractérise un état, non une évolution entre deux états : toute grandeur
assimilable a une vitesse (une dérivée par rapport au temps) n'est pas un variable d'état.
V" Les variables d'état caractérisent le systéme lui-méme : les mesures des interactions d'un systéme
avec l'extérieur ne sont pas des variables d'état.
V' Une variable d'état peut étre locale (définie en chaque point du systéme) ou globale (définie pour
I'ensemble du systéme).
Pour décrire convenablement les systémes et leurs transformations, il appartient a l'ingénieur de définir un
ensemble de variables d'état le plus réduit possible, mais pertinent.

Deux variables d'état trés courantes en thermodynamique : la température et la pression

1. Température :
Dans la vie courante, elle est reliée aux sensations de froid et de chaud, provenant du transfert thermique
entre le corps humain et son environnement.
En fait, un systéme, méme macroscopiquement au repos, est constitué de particules (atomes, molécules,
ions) qui sont perpétuellement en mouvement (il s'agit soit de mouvements désordonnés dans le cas des
fluides, soit d'oscillations autour d'une position d'équilibre dans le cas d'un réseau cristallin).
La température est une mesure macroscopique du degré d'agitation microscopique des particules du systéme
: plus la température est élevee, plus ]'agitation microscopique des particules est intense.
La temperature est une grandeur physique mesurée a I’aide d’un thermometre.
Les unités de la température (T) sont °C, k, °F:

T(k) =T(°C) + 273,15.

T(°C) = [T(°F) - 32] * 5/9.
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2. Pression :
La pression est déﬁ'm’e comme une force par unite de su{face, son unité SI est le Pa. En tout point d 'un
ﬂuide, on peut mesurer une pression qui est égale a la force exercée par le ﬂuide sur un élément de sugface
immergé dans le fluide.
La pression est homogéne a une force surfacique (1 Pa = 1 N/m’)
Et comme a une énergie volumique (1 Pa = 1 J/m’).
Les unites de la pression (P): pascal, bar, Torr, mmHg et atmosphere.
latm=1,013.10° Pa.
latm=760 (mmHg ou torr).

latm=1,013bar.

“
g .
L Y P
.
ot »° ~
“Q 4
,‘_..

5 '\ . >
Representation de la pression en tant que résultat des collisions entre les particules d 'un ﬂuide
contenu dans un récipient et les parois de celui-ci.
Il y a d’autres variables d’etat, les plus utilises en thermodynamique, qui sont:

Le volume (V): se mesure en litre ou en m® avec; Im>=10° 1.

Le nombre de mole (n): se mesure en mol. ..

b. Variables intensives et extensives :

1. Les variables extensives : sont des variables qui sont proportionnelles a la quantite de matiére,

(paramétres de quantite) et ces variables peuvent étre additionnée (c’est-a-dire c’est des variables

additives)
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Deux systemes identiques Réunion de ces deux systemes
Exemples: la masse (m), le volume (V). ..
2. Les variables intensives: ils sont indépendants de la quantité de matiere du systeme (parametres
de qualité) ne sont pas additive.
Exemples: la pression (P), la temperature (T). ..
Remarques:
v Le rapport de deux variables extensives est toujours une variable intensive, (Exemple :
masse /volume).
v’ Il existe des grandeurs qui ne sont ni extensives ni intensives (ex : un volume au carré car cette

grandeur est une fonction non linéaire d’une variable extensive).

c. Fonctions d'état :

V" Une fonction d'état est une fonction des variables d'état qui définissent I'état d'équilibre d'un
systéme thermodynamique. Il ne s'agit la que d'une simple fonction, comme celles que I'on
rencontre en mathématique. Sa valeur est calculable a partir des variables d'état.

v’ Une telle  fonction posséde donc la propriété de ne dépendre que de I'état d'équilibre dans laquelle
se trouve le systeme, quel que soit le chemin emprunté par ce systéme pour arriver a cet état.

v’ La variation d'une fonction d'état ne dépend pas du chemin suivi par le systéme pendant la
transformation, mais uniquement des états d'équilibre initial et final. Ceci permet de déterminer

cette variation pour n'importe que]]e transformation.
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1. Fonction (Equation) d’état des gaz parfaits :

a. Définition d'un gaz parfait: un gaz pa{fait est un modele thermodynamique decrivant le

comportement des gaz reels a basse pression. Ce modele est construit sur les hypotheses
suivantes:

V' Les molécules sont considérées comme des points matériels. C'est-a-dire que I'on néglige leur
volume propre devant le volume occupé par le gaz.

v’ La taille des molécules doit également étre considérée comme négligeable par rapport a la
distance intermoléculaire moyenne. C’est-a-dire les molécules de gaz sont suffisamment
éloignées les unes des autres pour que I'on puisse négliger les interactions électrostatiques qui
dépendent, elles, de la nature du gaz

Remarque : De nombreux gaz réels veérifient avec une excellente approximation le modéle du gaz

parfait dans les conditions normales. C'est le cas des gaz principaux de I'air, le diazote N, et le

dioxygene O,.

Les variables d'état, pression P, volume V, tempeérature T et quantité de matiére n, d'un gaz parfait

en équilibre et au repos sont liées par une équation d'état des gaz parfaits:

P.V =n.R.T

P en pascal (Pa), V en métre cube (m’), T en kelvin (K), n en mole (mol) et R la constante des gaz

parfaits (R=8,314 S.1) ou bien (P en atmosphére,V en litre, T en K et (R =0,082 l.atm /K. mol).

Selon une approche plus macroscopique, on qualgfw de gaz paz_rfait un gaz qui verifie

simultanément la loi d'Avogadro, la loi de Boyle- Mariotte, la loi de Charles, la loi de Gay-Lussac,

et ery‘fn la loi de Dalton.

v’ loid 'Avogadro : dans les conditions normales de température et de pression, soit O °C et une

atmosphére, une mole d'un gaz parfait occupe invariablement un volume de 22,4 litres.

V' Loi de Boyle-Mariotte : & température constante, le produit de la pression (P) par le volume (V),
PV, est constant,
\
PV = Cst A température constante.

V' Loi de Charles : & pression constante, le volume est proportionnel a la température,
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41 V2 ) .
— == A pression constante.
Ty T

V' Loi de Gay-Lussac : & volume constant, la pression est proportionnelle a la température,

Py P, \
— = — A volume constante.

Ty T;
v Loi de Dalton : la pression totale exercée par un mé]ange de gaz est éga]e a la somme des pressions

que chaque gaz exercerait s'il était seul, c'est-a-dire des pressions partielles.

PTotal:ZPi Avec P; = Prot X Xx;

b. Fonction (Equation) d’état des gaz reels :
1l existe differentes équations permettant de décrire le comportement d'un gaz réel. L'une des plus simples
est I'équation de Van der Waals (VdW). Cette équation modifie I'équation des gaz parfaits en prenant en

compte | 'gﬁet du volume des molécules de gaz ainsi que les forces intermoleculaires.

na
P+W (V—le) = nRT

na , . , \ . /
(W): Représente la plus basse pression mesurée due a I'attraction des molécules de gaz entre elles.
(nb): représente le volume des molécules de gaz.

(a) et (b) sont des constantes mesurées et spécifiques a chaque gaz (et elles peuvent variées légerement en

fonction de la température et de la pression).

d. Transformation de I’état d’un systeme : Un systéme thermodynamique Iorsqu'il passe d’un état

initial vers I’état final on dit que ce systéme a subit une transformation ou une série de
transformations, chimiques ou physiques (avec ou sans changement d’état). Dans une
transformation il y a variation d’au moins une variable d’état du systéme qui évolue d’un état
initial a un état final. La transformation se produit par I’action du milieu extérieur.

Selon les conditions dans lesquelles se deroulent les transformatjons, on distingue :

v Transformation isobare : c’est une transformation qui se déroule a une pression constante ; P =

cste ; AP = 0; (P1=P2=P).
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v’ Transformation isochore : c’est une transformation a volume constant ; V = cste ; AV = 0;

(VI=V2=V).

v' Transformation isotherme : ¢’est une trangformation a température constante ; T = cste ; AT =

0; (TI=T2=T).

V" Transformation adiabatique: c’est une tranfformation qui se passe sans echange de chaleur avec le
milieu extérieur, Q = 0

La transformation d’un systéme qui passe de I’état initial A vers un état final B en passant par une suite
infiniment proche d’état d’équilibre est dite réversible. Les transformations constituées par une succession
continue d’états d’équilibre sont aussi appelées transformations quasi-statiques. Dans le cas contraire, la
transformation est dite irréversible (transformation brutale).
Transformation infinitésimale : Une transformation est infinitésimale lorsque les états d'équilibre initial
et final sont infiniment proches et les paramétres d'état varient suffisamment lentement pour que le systéme
ait le temps de s'adapter aux nouvelles conditions d'équilibre.
Trangformation quasi-statique : Une trangformation est quasi-statique ou iqﬁ'niment lente si elle amene
le systéme de 1'état initial a I'état final par une succession d'équilibres trés proches.
Transformation réversible : Une transformation réversible est une transformation quasi-statique
renversable, c'est-a-dire que I'on passe par les mémes états d'équilibre pour aller de I'état initial a I'état

ﬁnal et vice-versa. Dans la réalite, toutes les trangformations sont irreversibles.

e. Echanges d’énergie d’un systéme thermodvnamique :

Un syste‘me qui subit des trangformations thermomécaniques échange avec le milieu extérieur des énergies

de type calorifique (chaleur) et mécanique (travail).

1. Travail des forces :
Le travail d'une jbrce est le produit scalaire de la force par le vecteur déplacement du point d 'app]ication

de Iaforce.
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Piston de
/ surface S

. .
y K .P' A fext .

. . -

. . .. . ;i « .2 — P
. ° v . .. o. »w
i, .

i 2 X

F gyt : Force exercée par le milieu extérieur sur le piston,

FExt
S

Pour un déplacement élémentaire dx du piston, le travail de Fgyt sera élémentaire,

Pgyr =

OW = Fpyp X dx = Pgy XS X dx
S X dx = dV: Variation infinitésimale du volume du systéme
Alors ow = Ppye X dV
Pour respecter la régle des signes qui veut que le travail recu par le systéme soit positif (SW > 0), il
convient d’ajouter le signe (—) car lors de la compression (AV < 0)

oW = —Pg,; X dV

Pour une transformation finie allant d’un état (1) vers un état (2) :
w = flz Sw Donc w = fv‘f —Pg,e X dV
Détermination du travail pour différents transformations :

a. Trangformatjon isochore :

@dVi=0=6w=20) alors  w = 0.

b. Trangformatjon réversible :

A chaque instant : Py = Pine = P (pression du gaz).

V-
w = V12 —P.dV D’apres la loi des gaz pagfajt on a P =—
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On remp]ace dans la relation du travail et on trouve :

Vo nRT
w= —[*—xdV
Vi v

1. Transformation isotherme réversible T1 = T2 = T =(Constante)

Vo, av Vv
w = —nRTf 2 Apres intégration on trouve W = nRT X In (=
Vi v v,

V P P
Et comme V_l = P_z (transformation isotherme) Alors w = nRT X In (P—Z)
2 1 1

2. Transformation isobare réversible P1 = P2 = P = (Constante)

V.
W= — fV: PdV La pression est constante donc W = P(Vl - VZ)

3. Transformation irréversible: Une trangformation irréversible elle se déroule d’une maniére

rapide (brutale) a une pression imposée qu’on I’appelle P,

Vv, ,
w=— v PdV Ia pression égale une valeur constante Pext.
1

w = Py (V1 — V)
Remarque: Lorsque le travail des forces extérieures app]iquées au syste‘me est positl'f, on dit que le
systéme regoit de I'énergie mécanique.

Exercice d’application :

Une masse m = 2 g d’Hélium (gaz supposé parfait) subit une transformation de I’état (1) : CNTP
aletat (2) : Py, Vet T. Calculer le travail correspondant si cette transformation est :

1. isochore.

2. Isotherme réversible avec P, = 2 atm.

3. isobare réversible avec V, = 33,6 L.

4. irréversible sous une pression externe P, = 1,2 atm avec V, = 24,8 L.

Solution :

1. Le travail correspondant pour une transformation isochore est le suivant :

Transformation isochore donc V=Constante alors AV=0 ce qui nous donne 1W=0.

2. Le travail pour une trangformation isotherme réversible avec P,=2 atm.
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On a d’apres I'énonce de cet exercice que PI=1 atm (CNTP) alors d’apres la loi du travail pour

une transformation isotherme (Ti=T;=273k) et n=m/M alors n=2/4=0,5mol.
Aloss  w =n.R. TLn(i—j) AN w=(05).(8314).(273)In()
w =783
3. Le travail pour une transformation isobare réversible avec V,=33,61, d’aprés Ia Ioi du travail
pour une transformation isobare réversible w = P (V; — /)

nR T1

Calcul du volume V; d’apres la loi des gaz parfait V; = - alors on trouve
1

_(0,5)(0,082)(273)
1

Vi

= 11,21 On remplace dans la relation qui donne le travail et on
trouve : (Remarque : pour I'application numérique pour la détermination du travail ou la chaleur
on utilise la pression en pascal et le volume en m’)

w = (1,013.10%)(11,2 — 33,6).1073 = —2269,1j
4. Le travail pour une transformation irréversible sous une pression extérieur P.,=1,2 atm et

Vy= 24,81. d’apres la loi du travail pour une transformation irréversible on a :

w = P, (Vy — V) = (1,2.1,013.105)(11,2 — 24,8)1073 = —1653,2j

2. Chaleur ou quantité de chaleur :

La quantité de chaleur (notée Q) est la chaleur nécessaire pour porter la temperature d’un systéme de

la température Tl a T2. C'est aussi ]'énergie nécessaire pour gﬁ[ectuer un changement d'état pbysique

d’un systéme (exemple : passage de I'état liquide a I'état gazeux).

a.

Capaciteé calorifique d'un systéme:

Clest la quantité de chaleur a fournir a un systéme pour élever sa température de 1 °C. On
distingue Cp, capacite calorifique a pression constante et Cy, a volume constant.

La capacité calorifique d 'un systeme s'exprime toujours en unités d'énergie par degre, clest a dire
en |.K'! dans Ie systéme international d'unités. La capacité calorifique d'un systéme dépend de la

taille de ce systéme.



https://uel.unisciel.fr/chimie/chimther/chimther_ch03/co/apprendre_ch3_04.html#footnotesN90
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Capacité Calon'ﬁque molaire:

La capacjté calori 1que molaire en].mo]'l.K'I Correspond dun systéme défini comme une mole d'un

composé. (La capacité calorifique molaire de I'eau liquide vaut 75,2 J. mol!.K™" a 25°C.)

Capaciteé calorifique massique :
La capacité calori 1que massique en j.kg'l.K'] ou ].g'l.K'l Correspond da un systéme d(f,'ﬁ’ni par
I'unité de masse (kg ou g) d'un composé. (a 25°C, pour I'eau liquide, la capacité calorifique

massique vaut 4180 J.kg'. K" ou4,18 J.g".K").

b. Calorimétre et calorimétrie:

La calorimétrie est une technique qui consiste a réaliser une transformation dans un systéme
adiabatique (sans échange de chaleur avec le milieu extérieur) et a mesurer les variations de
température qui accompagnent cette transformation.

Un calorimétre est un systéme isolé donc adiabatique a I'intérieur duquel les transformations
effectuées s'accompagneront donc d'un bilan thermique nul.

Pratiquement, un calorimetre est un récipient dont les parois de verre argentées sont doubles : on
a soigneusement fait le vide entre les deux parois de verre avant de souder I'orifice par lequel on

faisait le vide comme le montre le schéma suivant :

Thermomeétre ——», s— Agitateur
“1%g Couvercle

isolant
thermique

Dans la vie quotidienne, les bouteilles isothermes "thermos" sont d'assez bons calorimétres. Au

laboratoire les calorimétres sont appelés "vases Dewar " du nom du scientifique qui les a congus.
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La capacite Caloriﬁ'que d’un calorimeétre (Cey) :

C’est la quantité de chaleur a foumir a ce calorimetre pour élever sa temperature de | °C. La
capacité calorifique d'un calorimétre est en général assez faible de I'ordre de quelques dizaines de
Joules.

Cette capacité elle est dg’ﬁ’nie aussi comme étant la capacite calorifique des liquides contenus dans
le calorimétre et celle de I'enceinte calorimetrique elle-méme.

La valeur en eau d'un calorimétre (la masse équivalente en eau) (u) :

C’est la masse d'eau ayant la méme capacité calorifique que le calorimétre vide c’est-a-dire la
valeur en eau du calorimetre. Cette masse équivalente est deduite par le rapport entre la capacité
calorifique, du calorimétre et celle de I’eau comme suit :

_ CCal

Ce au

Exemple : un calorimétre ayant une capacité calorifique de Cco= 80 | K, pour capacité d’eau

qui vaut Cey =4, 1 SJK'I(g'I aura une valeur de la masse équivalente en eau de u=19,1 g .

c. La Chaleur Q:

C’est la chaleur qui est consommeée ou produite par un systéme ]orsque sa température varie.
La determination de cette chaleur Q elle se fait par les relations suivantes :
6Q =m.C,,.dT Ou bien avec cette relation 6Q =n.C,.dT

Avec (m) : c’est la masse de ce systeme, (Cp) c’est la capacité calorifique massique (ou la chaleur
massique), exprimée en J.kg”'.K" ou en cal.kg” K.
(n): c’est le nombre de mole de ce systeme, (C, )c’est la capacité calorifique molaire (ou la chaleur

molaire). Elle est exprimée en J.mol'.K'' ou en cal.mol'".K"'.
T
Alors Q= lez 6Q et on trouve apres
Tz . TZ
Q= fT m. Cp,.dT Ou bien Q= fT n.C,.dT
1 1

Aprés intégration de ces deux relations on trouve :

Q =m. Cm(TZ - Tl) Ou bien Q = n. CTL(TZ - Tl)
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d. Chaleur latente du changement d’état (L): Clest la quantité de chaleur nécessaire pour trangformer

une mole (ou 1 kg) de la matiére pour qu'elle passe de I'état initial (solide, liquide ou gazeux) a
un autre état.

Q=m.L, Si L, exprimé en (j/Kg), Oubien () = n.L, Si L, exprimé en (j/mol)

e. Autres expressions de chaleur : il existe d’autres expressions qui sont utilisés pour la
détermination de la chaleur, ( Qy) qui repreésente la chaleur pour une transformation a volume
constante et pour celle a une pression constante elle est notée (Qp), on les calcule a partir des

expressions suivantes :
T2 TZ
QV =fT TlCVdT Ou QV =fT mCVdT
1 1
Avec Cy : la capacité calorifique (molaire ou massique) a volume constant
T2 TZ
QP:fT nCPdT Ou QP:fT ndeT
1 1
Avec Cp : la capacite calorifique (molaire ou massique) a pression constante.

Remarque :

La détermination de la capacite calorifique a pression ou a volume constant se faite par les deux relations
. _ . . Cp __ . L
suivantes : Cp — Cy;, = R (relation dite de Mayer) et o=V (relation appelée loi de Laplace).
v

Avec R c’est la constante des gaz parfait (R = 8,314jmol 'K"') et p: I'indice adiabatique d'un gaz ou

cogfﬁcient de Laplace.

3. Equih‘bre thermique :
Lorsque on mélange deux systémes thermodynamiques avec des températures différent (contact thermique)
leurs températures varient. Au bout d’un temps szgﬁrisant, les deux systemes vont avoir la méme température
appelee temperature d’équilibre (T.q). On dit que les deux corps sont en équilibre thermique. Cest a dire
il y aura un systéme (le plus chaude, celui qui posséde la température la plus grande) qui va perdre (céde)

de la chaleur, au systéme (froide, qui posséde la température la plus basse) qui va I’absorber (recevoir).
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Le bilan tbermique :

La chaleur recue + la chaleur cédée = O (c’est-a-dire toute la chaleur cedée par le systeme chaude elle
sera regu par le systéme froid).
Qceae T Qre;;u =0

Remarque : pour calculer la chaleur qu’il faut fournir pour un systéme thermodynamique pour le faire
passer d’une température T; a une temperature T, il faut faire la somme de toutes les chaleurs nécessaires
en tient compte des changements d’état physique c’est-a-dire de préférence il faut faire un schéma de
température et de voire entre ces deux température s’il y a des changement de phase (solide-liquide ou bien
liquide-gaz) et tenir compte des chaleurs nécessaires a ces changement de phase ensuite de faires la somme
de toutes les chaleurs intermédiaires.

Exemple pour calculer la chaleur nécessaire pour élever la température de I’eau solide (glace) d’une

temperature (T;< T.n) a une température 12 (T,> T,,) il faut faire la somme de toutes les chaleurs a
savoir la chaleur nécessaire pour 1 ’écbatﬂ‘femem de I'eau solide, la chaleur nécessaire pour le changement
de phase solide liquide puis la chaleur de réchauffement de I’eau liquide apreés la chaleur de changement
de phase liquide gaz et en fin la chaleur de réchauffement de I'eau gazeux. Comme le montre I’exercice

d’application suivant.

Exercices d’applications

Exercice N°1I :

On considére une masse m=1kg de glace a une température T;=-10C dans une enceinte calorifugée fermée
(la capacité calorifique de I'enceinte est négligeable). On donne la température de fusion de la glace
T=0C, Ia chaleur latente de fusion Ly = 333 kJ\ kg et les capacités calorifiques a pression constante
de la glace et de I'eau liquide sont respectivement: Cy(glace) =2092 J\ kg K et C,(eau liquide) =4185
J\kg K.

Calculer la quantité de chaleur totale a fournir pour trangformer cette glace en eau a T,=20 °C.
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Solution :
Dans un exercice pareil, pour faci]iter sa résolution et pour voire le nombre de chaleur qu’il faut, il faut

tracer I’échelle de température comme suit :
T,=-10 T;=0 ;=0 T,=20

| .
+- : l’ ! .

Echauffement de la glace. Changement de phase. Echauffement de liquide.
& 0% 0F
Alors Ia chaleur totale a fournir pour transformer cette glace en eau est
Qrot =% Qi =01+ Q2+ Q3  Avec:
Q1 = mCp(glace)(Tpys — Ty) = 1(2092)(273 — 263) = 20,92 Kj

Q; = mLg,s = 1.333 =333 Kj
Q; = mCp(eaw)(T, — Tpys) = 1(4185)(293 — 273) = 83,7 Kj
Alors  Qpor = ). Q; = 437,62 Kj
Exercice N °2 :
On introduit dans un calorimetre de cuivre de masse m; = 400 g contenant mo = 500 g d’eau a la
température T, - 10 °C, un bloc de cuivre de masse m; = 600 g qui est préalablement réchauffé jusqu’a
la température T;- 100 °C. L’équilibre thermique est réalisé a la température T,,= 20 °C.
En supposant que I'ensemble (calorimétre + eau) est parfaitement adiabatique.
1. Déterminer la capacité calorifique du cuivre en Joule/g K et en Joule/mole K.
2. Déterminer les quantités de chaleur recues par I'eau et par le cuivre.
Données : Coou=4,18 J/g °C; Mcuiney = 63,546 g/mole
Solution :
1. Détermination de la capacité calorifique du cuivre en Joule/g K :
Pour répondre a cette question on va faire un bilan thermique ce systéme thermodynamique qui
sera comme suit : Qceqs + Qrecyy = 0

Cest-a-dire le bloc de cuivre avec une temperature T)=1 00°C il va céder de la chaleur.
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L’eau et le cuivre et le calorimetre il vont recevoir (absorbé) cette chaleur cedée par le bloc de

cuivre. Alors

Qceae = M1Cp(cu (TEq - T1)
Qrequ = M2Cpicuy(Teq — T2) + MoCpa,0y(Teq — T2) + Cear(Trq — T2)
Dans ce cas la capacité calorifique de calorimétre est égale a O (calorimétre + eau) est
parfaitement adiabatique. Alors
Qrecu = M2Cp(cu) (TEq - Tz) + mOCP(HZO)(TEq - Tz)
Qceae + Qrequ =0
m1CP(Cu)(TEq - Tl) + m,Cp(cuy (TEq - Tz) + myCpn,0) (TEq - Tz) =0

On tire  Cp(cyy qui sera :

—my CP(HZO)(TEq - Tz)

C =
P Teq (my + my) —my Ty —m,T,
—500.4,18(283 — 273) j
CP(Cu) = = 0,47—
283(600 + 400) — (600.373) — (400.283) g.-K
J
CP(molaire)(Cu) = CP(massique)(Cu) X M¢y, = 0,47 X 63,546 = 29,866 mol. K

2. Deétermination des quantités de chaleur recues par I'eau et par le cuivre respectivement :
La quantité de chaleur recu par I'eau est donné par la relation suivante :

Qregu(t,0) = mOCP(HZO)(TEq - Tz) =209 K]

La La quantité de chaleur recu par le cuivre est donné par la relation suivante

Qrequ(Cu) =m; CP(Cu) (TEq - Tz) = 1,88 K]

Exercice N°3 :
Un calorimétre contient une masse m;=250g d'eau. La température initiale de I'ensemble est T,=22°C.
On ajoute une masse m;=300g d'eau a la température T,=80°C.

I- Quelle serait la temperature d 'équiljbre thermique T,, de I'ensemble si la capacité

thermique du calorimetre était nég]igeab]e ?
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2- On mesure en fait une température d'équi]ibre thermique T, =50°C. Déterminer la
capacité thermique C du calorimetre.
Données : Chaleur massique de I'eau : C,, = 4,18].((]’11(‘1
Solution :
1. Calcul de la température d'équilibre thermique Teq de I'ensemble si la capacité thermique du
calorimetre était négligeable.
Pour répondre a cette question on utilise le bilan thermique :
Qceae + Qregu =0

L’eau chaude il cédera de la chaleur, le calorimétre avec de I'eau froid ils vont absorber cette

chaleur, alors :
Qceae = mZCP(HZO) (TEq - Tz)
Qregu = m1CP(H20)(TEq - Tl)
m1CP(H20)(TEq - Tl) + mZCP(HZO)(TEq - Tz) =0
Alors on tire la valeur de T, qui sera :

~myTy +mpT,

Tpq = = 53,63°C

my +m,
2. Détermination de la capacité thermique du calorimétre C.,; si la température d 'équih'bre thermique
est de Teq =50°C.
On utilise le bilan thermique Qesge + Qrogy = O cette fois on ne négligera pas la chaleur
recue par le calorimetre donc la chaleur regue elle sera :
Qrequ = M1Cp(i,0)(Teq — T1) + Ceart(Teg — Th)
La chaleur cédée sera : Qcgqs = M Cpn,0) (TEq - Tz)
mlcP(HZO)(TEq —T1) + Cear(Toq — T1) + M, Cpaty0)(Teq — T,) =0

On tire la valeur de la capacité calori 1que du calorimetre qui sera :

_ M2Cpaa1,0)(T2 = Tog) = MaCraatyo)(Teg = Ta) _ 208,57 = 71,33 2%
Cal (TEq _ Tl) ' g.°C ’ g.°C
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Chapitre II : Premier principe de la thermodynamique

I1. 1 Introduction:

Historiquement, la thermodynamique a d’abord été un outil d’analyse de la conversion de la chaleur en
énergie mécanique : le Francais Sadi Carnot fut un pionnier en publiant en 1824 ses Réflexions sur la
puissance motrice du Feu. Nous allons maintenant introduire sous uneformu]ation simple les bases de la
thermodynamique nécessaires a la comprehension de la conversion de la chaleur en énergie mécanique et

vice versa.

I1.2Energie total et l'énergie interne d’un systéme :

L’¢nergie total d’un systeme physique est composée de son énergie mécanique et de son énergie interne U.

ETotale = EMecanique + UEnergie interne

On définit I’énergie mécanique d’un systéme comme la somme de son énergie cinétique et de ses énergies
potentielles :

EMecanique = ECinétique + EPotentiel
L’¢nergie mécanique prend en compte les contributions macroscopiques, (elle est en général du au
mouvement de ce systeme, dans notre cas en thermodynamique on s’intéresse a I’étude des systemes en
statique c’est-d-dire on s’intéresse a I'étude microscopique a I'intérieur de ce systeme).
L'énergie interne d'un systéme thermodynamique est une fonction d'état extensive, associée a ce systéme.
Cette énergie prend en compte les contributions microscopiques dont:
L’agitation thermique du systeme, associée aux mouvements desordonnés des particules du systeme. Elle est
reli¢e a la notion macroscopique de temperature.
Interactions intramoléculaires et intermoléculaires
Pour un systeme dont I’énergie mécanique est conservée, son éventuelle variation d’énergie totale

\ . . 1/ . .
correspond da sa variation d 61161'916 interne.
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L’agitation tbermique :

L’agitation thermique microscopique est désordonnée. Selon I’¢tat physique de la matiere, I’agitation
thermique se présente sous dg’ﬁérentes formes :

Pour les solides: L’agitation thermique se traduit par des vibrations des atomes au sein de la matiére, c'est-
a-dire des mouvements defaib]e amplitude des atomes.

Lorsqu’un tel materiau est chaqffé, les vibrations sont transmises de proche en proche, ce qui permet

d’expliquer microscopiquement la propagation de la chaleur dans les solides

propagation des vibrations
>

Liaison chimique

Atome en train
de vibrer

Pour les liquides: I'agitation thermique se manifeste aussi par des vibrations, mais aussi par un mouvement
des molecules les unes par rapport aux autres.

Pour les gaz: il n’y a pas de liaison intermoleculaire. Pour un gaz monoatomique (gaz rare), I’agitation
thermique correspond a Iénergie cinétique des atomes. Cette agitation désordonnée est decrite par le modéle
du mouvement Brownien, ou les seules interactions entre particules sont les collisions qu’elles subissent
entre elles. Quand un gaz chaud est mis en contact avec un gaz froid, les collisions assurent une progressive

homogenéisation de la temperature, par un transfert d’énergie cinétique lors des chocs.
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Les particules sont plus agitées dans le Par des chocs entre particules rapides et lentes,
compartiment chaud, de température T _, les vitesses tendent a s'uniformiser au sein
que dans le froid, de température T,. de l'enceinte; ce qui méne a un état d'équilibre.

~ AN NN 7
//\ e I\f

s p o

\.
! e N
O] e e s

T2 finale
: \
particule de gaz paroi isolante thermique \/
on retire la paroi
T1> T2 T1> Tﬁnm >T2

I1.3Qu'est-ce que le premier principe de la thermodynamique :

Beaucoup de centrales electriques et de moteurs fonctionnent en trangformant 1 'énergie calorifique en
travail. En gﬁ{et, un gaz chaqﬁ(é peut actionner des turbines ou des pistons, produisant ainsi un travail
mécanjque. Le premier principe de la thermodynamique décrit la conservation de | 'énergie dans les systémes
qui utilisent la conversion de chaleur en travail ou vice-versa.
14 /4 . . .
Enoncé du premier principe :
Ce principe, a été avance dés 1845 par le medecin allemand Julius Robert von Mayer :
L'énergie interne U d'un systéme isolé se conserve.

Ce principe de conservation d’énergie signzﬁ'e surtout qu'i] ne peut pas y avoir création d'énergie a
l'intérieur d'un systéme isolé c’est-a-dire rien ne se cree rien ne se perd tous se transforme.
La premiére loi de la thermodynamique, qui repose sur la loi de la conservation de I'énergie, stipule que
1'énergie peut étre convertie d'une forme a une autre mais ne peut étre ni créée ni détruite.

giep p
Appliqué a un systéme fermé, le principe de conservation de I 'énergie, qui postule 1 'impossibih’té de création
d 'énergie, annoncerait que la variation de 1 'énergie totale du syste‘me est égale aux trangferts d 'énergie
avec le milieu extérieur. Les deux fagons de transférer de I'énergie sont le travail W et la chaleur Q. De

sorte que N
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AU=W +Q

II.4AppIications du premier principe aux gaz parfaits :

a. Energie interne d’un gaz parfait :
L’¢nergie interne dépend uniquement de la température ; sa variation est égale a la quantité de chaleur
échangeée a volume constant.

AU = Q, = nC,AT

au

Avec Qy = (E)V—Cst

b. La fonction entha]pie H:

L’enthalpie représente 1 'énergie totale d'un systeme thermodynamique a pression constante, cette énergie
elle sera égale a: son énergie interne (U) (c'est-a-dire 1'énergie nécessaire a la création du systéme), plus
le travail de détente (PV), qui correspond au travail que le systéme doit fournir contre la pression pour
occuper son volume.

D’aprés le premier principe de la thermodynamique en combinant avec la loi des gaz parfait on trouve :
H=U+PV Donc AH = AU + APV

AH = AU + AnRT ~ Avec AN = ¥ Vj(proauits) — 2 Vi(Réactifs)

Remarque : dans cette relation pour la somme des coefficient steechiométriques on prend que les composés
qui sont a I’état gazeux.

L’enthalpie d’un gaz parfait ne dépend que de sa température ; sa variation est égale a la quantité de

chaleur échangée a pression constante.

AH = Qp = nC,AT

0y = <6U)
d aT P=Cst

AH <0 : Transformation exothermique.
AH > 0 : Transformation endothermique.

AH = 0: Trangformation athermique.
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c. Applications aux transformations thermomécaniques :

Soit un systeme thermodynamique gﬁ%ctuant des tranfformations réversibles d’ctat initial vers I’état fina].
Appliquons le premier principe aux d{'ﬁ(érentes trangformatjons.

Pour chaque transformation on déterminera le travail, la chaleur et I’énergie interne.

I-Transformation isochore: V=Cst dV=0 :

Le travail W:

Pour une transformation isochore il n’y a pas de changement de volume c’est-a-dire in n’y a pas de travail
mécanique donc W =-— f PdV =0

La chaleur Q:

. T
Cette trangformation se faite a volume constante alors la chaleur Q = Qy =n fTZ c,dT
1
Apres intégration on trouve : Q =nCy(T, —Ty)

L'énergie interne AU:

D’aprés le premier principe de la thermodynamique ona AU = W + Q et comme le travail est nul

alors : AU - Q ES QV ES TlCV(TZ - T]_)

L’entba]pie AH:

T
L’enthalpie c’est la chaleur a pression constante c’est-a-dire AH = Qp =n lez CpdT

Alors apres intégration on trouve: AH =nCp(T, —Ty)
2-Transformation isobar_:P=Cst
Une trangformation isobare c’est une trangformation qui se passe a pression constante c’est-a-dire P;=P,=P
Alors :
Le travail W:
V2
W=—deV=P(V1—V2)

41
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La chaleur Q:

\ I,
Cette transformation se faite a pression constante alors la chaleur Q = Qp =N fT Cp dT
1

Apres intégration on trouve : Q =nCp(T, —Ty)

L'énergie interne AU:
D’aprés le premier principe de la thermodynamique on a AU = W + Q et comme le travail est nul
alors : AU = P(V]_ - Vz) + nCp(TZ - T1) == nCV(TZ - Tl)

L’entbalpie AH:

T
L’enthalpie c’est la chaleur a pression constante c’est-a-dire AH = Qp = n fT: CpdT

Alors apres intégration on trouve: AH = Q =nCp(T, — T;)
3-Transformation isotherm: T=Cst

Une trangformation isobare c’est une transformation qui se passe a température constante c’est-d-dire
T,=T,=T Alors :

Le travail W:

aVv
W=—deV= —JnRT7
141 1

Aprés intégmtion de cette relation on trouve :

W = nRTI Vl)— RT 1 (PZ)
=N n(VZ =N n P1

La chaleur Q:

L'énergie interne AU:

L’énergie interne représente la chaleur a volume constante alors AU = Qy, = nCy, AT =0

(AT=0 car c’est une transformation a température constante)
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L’entbalpie AH:

L’enthalpie c’est la chaleur a pression constante c’est-a-dire AH = Qp = nCpAT = 0
4-Transformation adiabatique: Q = 0
Une trangformation adiabatique c’est une trangformation qui se passe sans écbange de chaleur avec le

milieu extérieur.
On a pour une transformation adiabatique PlVly =P, sz = PVY = Cst (k) Eq 1

Le travail W:

V-
D’apres la relation du travail on a W =— Vz PdV
1
b \ 7/ . . . . P — k
D’apres I’équation 1 on tire la pression P qui sera : =y
V, dv o
On remplace dans la relation qui donne le travail W = -k f — Apres intégration de cette
V1 vY
—k 1- 1- > > /
relation on trouve : W = E (VZ g Vl y) on remplace k et on I'introduit a I'intérieur des
1
arenthéses et on trouve apres simplification : wW=— (P,V, — P, V.
P pres simplift o1 (P2Va— PiV)

La chaleur Q:

Cette transformation se faite sans échange de chaleur avec le milieu extérieur alors Q = 0

L'énergie interne AU:

D’aprés le premier principe de la thermodynamique on a AU = W + Q et comme la chaleur est nul

alors: AU = y—il (P,V, — P,V,) = nCy (T, — Ty)

L’entba]pie AH:

T:
L’enthalpie c’est la chaleur a pression constante c’est-a-dire AH = Qp =n lez CpdT

Alors apres intégration on trouve: AH = Q =nCp(T, — Ty) = yAU
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I1.5 Le diagramme de Clapeyron ou diagramme PV:

C’est la representation graphique de la pression P d'un systéme thermodynamique en fonction de son volume
V pour suivre I'évolution d'une transformation.
L'étude de ces diagrammes permet une approche quantitative du comportement d'une machine : si une série
de trangformations forme un cycle thermodynamique, le sens de parcours du cycle dans le diagramme de
Clapeyron correspond au signe du travail recu par le systeme :

v’ Sile parcours est effectué dans le sens horaire, le travail recu est négatif (cycle moteur).

v’ Sile parcours est trigonométrique, le travail regu est positif (cycle est récepteur).

Diagramme de Clapeyron

A p
détente
adiabatique
combustion
isochore D
-
BL = refroidissement
" isochore
compression
adiabatique ~— ° A Y

"' CydeMOTEUR.

En particulier, I'aire du cycle correspond au travail re¢u au cours d'un cycle.

11.6 Le rendement du cycle 1] :

Le rendement d’un systeme thermodynamique est le rapport de la puissance mécanique restituée (qui
représente le travail du cycle en valeur absolu) a la puissance thermique fournie par le carburant (la

chaleur recu).



https://fr.wikipedia.org/wiki/Puissance_(physique)
https://fr.wikipedia.org/wiki/Pouvoir_calorifique
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Y|
Qregu

_ |chcle |

Résume des lois principales des dg’ﬁérents gradeurs a savoir le travail, la chaleur, I’énergie interne et

1 ’entbalpje serons pour chaque trangformation sont regroupés dans le tableau suivant :

Tableau II.1 : Résumé des lois du premier principe pour différents transformations

Transforma Travail Chaleur Energie L’enthalpie
ton (") (@ (40) (1)
Isotherme RTI (Vl) W=
_ =n n\—
(T_CSt) Vz —nRTIn (_1) 0 0
= nRT In (&) "
n Pl
Isochore 0 Qv Qv Qp
(V=Cst) =nCy(T, =T, =nly (T, —T1) nCp(T, — Ty)
=yAU
Isobare PV, —Vy) Qp PV, —Vy) Qp
(P:CSt) nCP (TZ - Tl) + nCP (TZ — Tl) nCP (TZ — Tl)
=nCy (T, — Ty) =yAU
1 1 nCp(T, — T)
Adiabatique | 3 —1 (P,V, — PV1) 0 — (PV, — PiVy) =AU
(R=9) =nCy(T, = T) =nCy(T, = T)
Z Q;
Pour le cycle Z Wi = 0 0
S




CHAPITRE II Premier principe de la thermodynamique

11.7 Exercices d’applications :

Exercice N°1 :

On fait subir a une mole de NO (gaz supposé parfait), les transformations successives suivantes :

v
v

4.

Une compression isotherme reversible d’un état 1 (etat initial) a un état 2.

Une detente adiabatique reversible de Ietat 2 a I'état 3.

Un chauffage isobare réversible qui le raméne a I’état initial.

Calculer V;, V,, V3, Tr et T3si P, = P; = 2 atm, P,=10 atm et T; = 300 K.

Représenter le cycle de transformations sur un diagramme de Clapeyron (P, V).

Calculer pour chaque transformation et pour le cycle (en Joules), les grandeurs suivantes : Q, W,

AU et AH.

Calculer le rendement du cyc]e .

Données : :y =1,66; R =0,082 L.atm.mol'K'.

Solution :

I.

2.

Pour la détermination des parametres P, T et V en générale on utilise la loi des gaz pa{fait pour
chaque état et a chaque fois on actualise nos donnes.

Pour la Etat 1 on a T;=300k, P;=2 atm alors on déduit la valeur de V; on utilise la loi des gaz

nRT; _ 1.0,082.300
parfait a état 1 :  Vy = —— = > = 12,3l

Py

Pour I’état 2 on a T, =300k (transformation isotherme entre étatl et 2), P,=10 atm alors on

, . nRT, _ 1.0,082.300
deduit la valeur de V, qui sera : V = - 2 = m = 2,46l
2

Pour I'état 3 on a deux inconnus alors on utilise la loi spécj ique pour une trangformation

adiabatique entre I'état 2 et 3 alors on aura : PZVZY =Py V3y a partir de cette relation on tire
. Pyt 10 L
la valeur de V3 qui sera : V3 = (P—)Y. v, = (7)1'66. 2,46 = 6,461
3

Pour la détermination de la valeur de T3 on app]ique la loi des gaz pa{fait et on trouve :

PV 2,646
37 nR ~ 1.0,082

= 157,6k

La representation graphique du cycle (diagramme de Clapeyron) :
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10- m Diagramme de Clapeyron
8
Compression isotherme
~—
S
< 6
N—r
o
Détente adiabatique
4
Chauffage isobare
2+ 3m - ml
T T T T T T T
2 4 6 8 10 12 14
V()

3. Calcule de W, Q, AU et AH pour chaque transformation ainsi que pour le cycle.

Transformation: 1 — 2 (isotherme) on a:
AU =0, AH = 0 (Puisqu" il n’y a pas de variation de température)

AUy, =0=W; 5+ Q1— Alors Q1 =-Wi,

Vi 12,3

Or Wy_, = nRT ln( =2

) - 1.8,314.300.ln( ) = 4014,26 ]

2

Donc Q1_, = —4014,26 j
Transformation: 2— 3 (adiabatique) on a: Q3_3 = 0
AUy_3 = W3 = nC,(T3 — T>)

3y \ <\ . C . .
On cherche C,, on a C, — C,, = R et d’apres la deuxieme relation : C—p =Y on tire la valeur de C, qui
v
R 8,314 . —1q.— . .
sera : Cy = — = = 12,59 jmol™'k ™" et on tire C, qui sera
y-1  1,66-1 P

C, =yCy = 1,66.12,59 = 20,89 jmol 'k ~"
On remplace dans la relation du travail et I’énergie et on trouve :
AU, 3 =W,_5 =1.12,59(157,6 —300) = —1792,8
D'autre part on a :
AH,_3 = nC,(T; — T,) = 1.20,89(157,6 — 300) = —2974,26 |

Transformation: 3 — 1 (isobare) on a:
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|41

Wy_y =— j PdV = P(V5 —V,) = 2.1,013.105(6,46 — 12,3).1073 = —1183

Vs
AU;_; = nCy(T; — T3) = 1.12,59(300 — 157,6) = 1792,8
Q3-1 = AH3_; = nC,(T5; — T;) = 1.20,89(300 — 157,6) = 2974,26 ]
Pour Ie cycle:
Le travail du cycle W, c’est la somme des travaux de chaque transformation :
Weyere = Wiy + Wy 5 + Ws_y = 4014,26 — 1792,8 — 1183 = 1039/
La chaleur du cycle :
Qeycte = Q12 + Q23 + Q31 = —4014,26 + 0 + 2974,26 = —1039
L’¢nergie du cycle : d’apres le premier principe de la thermodynamique, L’¢énergie du cycle est nul alors
on va vérifier :
AUcycre = AUy + AU, _3 + AU;_; = 0= 1792,8 + 1792,8 = 0
Pour P’enthalpie du cycle :
AHiyere = AHy_p + AHy_5 + AHs_y = 0 — 2974,26 + 2974,26 = 0
D’apres ces résultats on dit que le premier principe de thermodynamique est vérifié.

4. Calcul du rendement du cyc]e :

n = |chcle|
Qregu
D’apres cette relation on a le travail du cycle en valeur absolu est de : Weycie = 1039

Et la chaleur regue c’est la somme des chaleurs de toutes les transformations qui ont des chaleurs positives,

alors Qreqy = Q1-3 = 2974,26 j on remplace ces valeurs dans la relation de rendement et on trouve :

1039

= = 0,
2974,26 35%

n
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Exercice N°2:

Une mole d’un gaz parfait, initialement a I'état 1 (P; = 1 atm et T; = 273 K), subit un cycle de 04

tran.gformations réversibles successives suivantes :

v

D N RN

L

Une compression isotherme de I'état 1 vers I'état 2 (V, = 6,2 L)

Un échauffement isochore de I'état 2 vers I'état 3 (Ps = 4,6 atm).

Une detente isobare de I’état 3 vers I'¢tat 4.

Une detente adiabatique de I'état 4 vers I'état 1.

Calculer V;, P,, T3, Vyet Ty

Représenter le cycle de transformations sur un diagramme de Clapeyron (P, V).
Calculer (en Joule) pour chaque transformation : Q, W, AU et AH.

Verifier le principe d’équivalence.

Données : : R =0,0821atm mol' K! = 8,314 ] - mol'K'; y=1,4

Solution :

1.

Pour la déetermination des parametres P, T et V en générale on utilise la loi des gaz pa{fait pour
chaque état :

Pour la Etat 1 on a T)=273k, Pi=1 atm alors on déduit la valeur de V; on utilise la loi des gaz

), nRT; _ 1.0,082.273
parfait a l’état 1 : V3 = ——= = = 22,38l
Py 1

Pour Iétat 2 on a T, =273k (transformation isotherme entre étatl et 2), V,=6,2 I alors on

o , nRT,  1.0,082.273
déduit la valeur de P, qui sera : P, = ” 2 — ) = 3,6 atm
2 )

Pour I’état 3 ona V; =V,=6,2 1 (i trangformation isochore entre état? et 3), P3=4,6 atm,

. , VsP3 _ 4,6.6,2
Alors on déduit la valeur de T; qui sera : T, =22 =
nR ~ 1.0,082

=3478K
Pour I'état 4 on a deux inconnus alors on utilise la loi spécj ique pour une trangformation

adiabatique entre I’état 4 et 1 alors on aura : P4V4y =P [/17’ a partir de cette relation on tire la
. Py~ 1.~
valeur de Vs qui sera : V, = (). Vy = (—)1+.22,38 = 7,521
Py 4,6

Pour la déetermination de la valeur de T on applique la loi des gaz pagfait et on trouve :
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_ V,P,  4,6.7,5
*7 nR T 1.0,082

= 420,73 K

2. Representation graphique du diagramme de Clapeyron (P, V) :

5
Détente isobare Diagramme de Clapeyron
kl B V4
44
Chauffage isoch
ol
’é\ 34 Détente adiabatique
<
N—r
o .
Compression isotherme
2]
14 ml
T T T T T
4 8 12 16 20 24

V()

3. Calcule de W, Q, AU et AH pour chaque transformation ainsi que pour le cycle :
v’ Transformation: 1 — 2 (compression isotherme) on a:

AU =0, AH = 0 (Puisqu' il n’y a pas de variation de température)

AUy, =0=W; 5+ Q1 Alors Q1 =-Wi,

22,38
6,2

OrW,_, = nRT In (%) = 1.(8314).273.In (222) = 291345 |

Donc Qq_p = —2913,45 ]
v’ Transformation: 2 — 3 (échauffement isochore) on a:
AW = 0 (Puisqu' il n’y a pas de variation de volume)
Q2-3 = AU, 3 = nC,\(T3 — T2)
On cherche C,, on a Cy — C, = R et daprés la deuxiéme relation : 2 =y on tire la valeur de

v

R 8,314 . 17— . .
C, qui sera : Cy = — = ——= 20,785 jmol~ k™" et on tire C, qui sera
y-1  1,4-1 P

Cp = yCy = 1,4.20,785 = 29,099 jmol "k~
Q,_3 = AU,_5 = 1.(20,785). (347,8 — 273) = 1554,718 |
AH,_5 = nCp(Ts — T,) = yAU,_5 = 1,4.(1554,718) = 2176,6052 |
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v Transformation: 3 — 4 (Détente isobare) on a:
Va
Wi_y=— .[ PdV =P(V;—V,) = 4,6.(1,013.10°)(6,4 — 7,52).1073 = —615,0936 )

V3
AU;_, =nC,(T, — T3) = 1.(20,785).(420,73 — 347,8) = 1515,85
Q3-4 = AH3_4 = nC, (T, — T3) = 1.(29,099)(420,73 — 347,8) = 2122,19
v’ Transformation: 4— 1 (Détente adiabatique) on a: Qz_3 = 0
AUy y =Wy y =nC(Ty — T,)
AU, y = W,_; =1.(20,785).(273 — 420,73) = —3070,568 j
AH,; = nCy(T, — T1) = 1.(29,099)(273 — 420,73) = —4298,7952 |
v’ Pour le cycle:
Le travail du cycle W, c’est la somme des travaux de chaque transformation :
Weycte =Wig + Woz + Wi_y + W,y = 2913,45 4+ 0 — 615,0936 — 3070,568
=—772,2116j
La chaleur du cycle :
Qcycle = Q12+ Q2-3+ Q34 + Q41 =772,2116
L’¢énergie du cycle : d’aprés le premier principe de la thermodynamique, L’énergie du cycle est nul
alors on va vérifier :
AUcycre = AU;_; + AU, _3 + AU3_4 + AU, 1 = 1554,718 + 1515,85 — 3070,568 = 0
Pour I’enthalpie du cycle :
AHiyce = AHy_; + AHy 3+ AH3_ 4 + AH,4
=0+ 2176,605 + 2 2122,19 — 4298,7952 = 0

D’aprés ces résultats on dit que le premier principe de thermodynamique est vérifieé.
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Exercice N°3 :
On fait subir a une mole d’un gaz parfait, le cycle de Carnot qui se compose de quatre transformations
suivantes :
v’ Deux transformations isothermes réversibles : AB (compression) et CD (détente) au contact des
sources froide & 278°C (T\=Ty=T,= 551K) et chaude & 727°C (T;=Tp=T,= 1000K).
v’ Deux transformations adiabatiques réversibles : BC (compression) et DA (détente).

1. Calculer les grandeurs P et V des quatre états A, B, C et D du cycle.
2. Calculer (en Joule) Q, W, AU et AH des quatre transformations.
3. Verifier le principe d’équivalence.
4. Calculer le rendement de ce cycle.
Données : P,=3"10°Pa, 3V;=2V,, R= 8,314 | K" .mol" et y =1,4.
Solution :

1. Determination des parametres P, T et V pour chaque état (A, B, C et D) :

v' Pour I'Etat A on a T,=551K, P,=3.10° p alors on déduit la valeur de V, on utilise la loi

__ MRT4 _ 1.(8314).551

- 2 = 0,01527 m?
A .

des gaz parfait a 'état A : ~ V,
v’ Pour I'état Bon a Ty =551K (transformation isotherme entre étatl et 2), On a aussi d’aprés

les données de cette exercice 3V = 2V, Alors on déduit la valeur de Vi qui sera :

2

Vg = EVA = 0,01018 m?®, pour la détermination de Py on utilise la loi des gaz parfait et

nRTp _ 1.(8,314).551
on trouve : Pp = =N ) =4,510°P
Vg 0,01018

v Pour I’état C on Te=1000 K, on voit clairement qu’on a deux inconnus alors on utilise la loi
spéczﬁque pour une trangformation adiabatique entre les états B et C alors on aura :

PBVBV = PCVCY A partir de cette relation on tire une autre relation qui sera en fonction de

NnRTp Et P = NnRT ¢
c =

/ b \ . . —_
températures et des volumes (on a d’aprés la loi des gaz parfaits Py = 7 e

37 . i -1 -1 .
On remplace dans I'équation précédente est on trouve : T VBy =T¢ ch Alors on tire V¢
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1

)m X Vg = 0,00229 m®. Ensuit on utilise la loi des gaz parfait et on

Tp

ui sera : 'V, =(
q c Te

nRTc _ 1.(8,314).1000
Ve 000229

déduit la valeur de P¢ qui sera : Pg = =36,310°P

v Pour I’état D on a Tp=1000K, pour la détermination de la pression ainsi que le volume pour
cet état on procede de méeme maniere avec I'état C, c’est-a-dire on utilise la loi spécifique pour

des tranfformation adiabatiques entre les états D et A et on aura :

1
Ta

Vp = (—)E X Vy = 0,00344 m?3, Pour la pression on trouve :
Tp

_ NRTp _ 1.8,314).1000 _ 24,16 105 P
Vo 0,00344

Pp
2. Calcul de Q, W, AU et AH pour les quatre transformations.

v Transformation: A — B (compression isotherme) alors on a:
AUy =0, AHy_p = 0 (Puisqu' il n’y a pas de variation de température)

AUy p =0=Wy_p+0Q4up Alors Qup=-—Wyp

0,01527
0,01018

Avec W,_g = nRT In (Z—;}) =1.(8314).55L In( ) = 185744

Donc Qq_p = —1857,44
v Transformation: B— C (Compression adiabatique) On a: Qg_¢ = 0
AUg_¢ = Wp_¢ = nCy(Tc — Tp)
On cherche d’abord le C,, on a Cp — Cy = R et d’apres la deuxiéme relation : E_:j =1y on

R _ 8314 g . .
tire la valeur de C, qui sera : Cy = iy 20,785 jmol™"k™" et on tire C, qui sera

Cp = yCy = 1,420,785 = 29,099 jmol *k~*
On remplace dans la relation du travail et I’énergie et on trouve :
AUg_¢c = Wp_¢ = 1.(20,785). (1000 — 551) = 9332,46
AHg_¢ = nCy(T¢ — Tp) = 1.(29,099)(1000 — 551) = 13065,451
v Transformation: C — D (Détente isotherme) on a:
AUc_p =0, AHc_p = 0 (Puisqu' il n’y a pas de variation de température)

AUcp =0=W¢_p+Qcp Alors Qcp=-Wcp
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Avec We_p = nRT In (3£) = 1.(8,314).1000.1n (520) = ~3383,13
D )

Donc Qq_p = 3383,13
4 Transformation: D — A (Compression adiabatique) alors on a: Qp_, = 0
AUp_p = Wp_s =nCy(Ty — Tp)
AUp_, = Wp_4 = 1.(20,785). (551 — 1000) = —9332,46
AHp_, =nC,(Ty — Tp) = 1.(29,099)(551 — 1000) = —13065,451 j
v" Pour le cycle:
Le travail du cycle W, c’est la somme des travaux de chaque transformation :
Weycte = Wi+ Wo 3 + Wiy + Wy
= 1857,44 + 9332,46 — 3383,13 — 9332,46 = —1525,56
La chaleur du cycle :
Qcycle = Ql—Z + Q2_3 + Q3_4_ + Q4__1 = _1857,44 + 3383,13 = 1525,56 ]
L’énergie du cycle : d’aprés le premier principe de la thermodynamique, L’energie du cycle est

nul alors on va verifier :

AUcycle =AU;_,+AU,_3+AU;_, + AU, =0+9332,46 +0—-9332,46 =0
Pour ]’entba]pie du cyde :

AHcycle = AHI—Z + AH2_3 + AH3_1 + AH4_1 =0+ 13065,451 + 0 - 13065,451 =0

D’aprés ces résultats on dit que le premier principe de thermodynamique est verifié.
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Chapitre III : Application du premier principe de la thermodynamique a

la thermochimie

I11. 1 Introduction :

La thermochimie est I'application du premier principe aux réactions chimiques isothermes et isobares. Le
fondement de la thermochimie est I'équation Qy=AH, qui fournit une fonction d’état mesurable
experimentalement, relice a [I’énergie du systeme. Elle étudie la capacité qu’ont les molécules
d’emmagasiner de I’énergie et de I'échanger avec d’autres molécules dans les processus physiques, ainsi que

la production ou I’absorption d’énergie au cours des réactions ph]siques et chimiques.

I11.1Chaleur de réaction :

Etude de la chaleur mise en jeu lors de reactions chimiques... mais pourquoi ? ? ?
Cela permet d’indiquer;

v Si une réaction est possible ou non (endothermique = difficile a réaliser);

v la quantité d’énergie dont on dispose lors d’une réaction exothermique;

v lLa quantité d’énergie a fournir pour une réaction endothermique.
Considerons un systeme fermé, siege d’une reaction chimique supposée totale :

V4A +vgB - v.C +vpD
a P = cste : la chaleur de cette réaction est I’énergie calorifique échangée avec le milieu exterieur:
Qp = AHp

Généralement, les réactions chimiques sont réalisées a P=cste et la chaleur de réaction c’est AH,

Remargues :

v' Si AHz> 0, alors Q, > O et la réaction est endothermique.
V' Si AHz< 0, alors Q, < O et la réaction est exothermique.
V' Si AHz= 0, alors Q, = O et la réaction est athermique.
La chaleur associée a une réaction chimique se deroulant a température constante correspondait

v’ Soit & la variation d 'énergie interne si la transformation s'gﬁ%ctuait a volume constant
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v’ Soit & la variation d ‘enthalpie si la transformation était effectuée a pression constante.
Le but de ce chapitre est de pouvoir calculer la chaleur fournie a un systeme dans lequel se produit une
trangformation. La majorite des réactions chimiques se déroulant a pression constante, il apparait surtout

important de savoir calculer les variations d 'entbalpie associées a ces réactions.

a. Etat standard :
Les grandeurs de réaction sont définies pour une température et une pression donnée. Il est nécessaire de
choisir un état de référence pour toutes les réactions. On le nomme état standard qui correspond a I’état
physique dans lequel le réactg’f ou le produit est a I’état le plus stable, sous une pression de latm et une
temperature envisagée (Température standard notée Ty = 298 k).

Eqﬁ'n, on appelle chaleur de réaction la variation d’enthalpie lors d’une réaction. A I'état standard,

Q = Qp = AH = AH}

b. L’entbalpie standard de formation (AH?) :

Par deéfinition, I'enthalpie de formation d’un composé est I'enthalpie accompagnant la formation de ce
composé a partir de ses éléments constituants (corps simples). Dans les conditions standards, on définit «
Penthalpie standard de formation » qui correspond a la I'enthalpie de la syntheése de ce composé a partir
des corps simples, pris a I’état standard.

AH(COR)
Cgraphite + Oz(gaz) — (0, (gaz) A T=298 K avec Po2 = P602 = 1bar

Remarque :

L’enthalpie standard de formation d’un corps pur (corps simple) sous sa forme la plus stable est nulle.

Exemples :
0 -
AHY(0,)=0 AH}(H2)=0 AHF(C1)=0

c. Energie (ou enthalpie) de ligison :
L’énergie interne de liaison et I'enthalpie de liaison sont défim'es comme étant I’énergie interne et
Ienthalpie liberée lors de la formation d’un produit gazeux dans les conditions standard a partir d’atomes

A . \ 7/
eux-memes PI'IS al’état gGZCUX.
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Nous pourrons considérer :
v L’¢énergie interne de liaison si la transformation est a volume constant ;
v L’enthalpje de liaison si la trangformation est d pression constante.

AH{(A-B) Ou E(A-B)
Agaz) t Bgaz) > A= B (gaz)

0
AH f( A-B) ou E ( A-B) : Elle correspond a la variation d’enthalpie ou d 'énergie nécessaire pour former

la liaison A-B.
De méme, on définit I’énergie de dissociation qui correspond a I'énergie pour rompre une liaison covalente.

Elle est egale en valeur absolue a I'énergie nécessaire de liaison mais de sens opposé.

AHpissociation (A — B) = _Angormation (A—B)

d. Le cycle de Hess :

Considerons la réaction suivante :

, L. ; . AH,P=Cst,T=Cst i .
Etat initial (Réactifs) ——  Etat final (Produits)

Etant donné que AH ne dépend pas du chemin suivi, il est possible de décomposer cette réaction
en plusieurs réactions dont on connait les AH, méme si cette décomposition est _ﬁctive et qu’elle ne
correspond pas a la réalité. C’est la construction du cycle de Hess avec AHp = ) AH;

Afin de comprendre sa on suit I’exemple suivant :

Exemple :

A Taide des réactions intermédiaires suivantes (qu’on connait les AHy), calculez I’enthalpie de la
combustion compléte de la cire a chandelle C;sHs,. L’eau formée est a I’état gazeux

1 AH?=-242 K] /mol
Hy(g) + 5 02(9) H0 ()

AH?=-393 K] /mol
Cs) T O2(q) > COzg)

AH9=-827 K] /mol
ZSC(S) + 26H2(g) > Czsl'lsz(s)
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0

AH
CasHsa(s) + 3805(5) — 25C0yg) + 26H,0,y

Afin de calculer I'enthalpie AH g de cette reaction on combine entre les trois premieres

réactions, les quels on connait leurs AH, avec la maniére suivante :

On commence par le premier composé C5 H 52(s)i! est dans les produits de la troisieme réaction
et nous on veut qu’il soit dans les réactifs alors on multiple la 3™ réaction par (-1) (c’est-a-dire
on va renverser la reaction les produits devient des réactifs les reactifs devient des produits), ensuite
on a besoin de 26 H, O(Q) et ZSCOZ(Q) dans les produits de la réaction et ils sont dans la 1%
et la 2*™ réaction (pour avoir 26 H,0O on multiple la 1°* réaction par 26 et pour avoir 25 CO,

on multiple la 2°™ réaction par 25) et on aura la réaction suivante :

25C(s) + 25044, + 26Hyg) + 1305y, + CosHsas)

0

AH
—3 25C(5) + 26H,g) + 25C0y(g) + 26H,0(,)

Apreés simplification (les éléments qui se trouves dans des réactifs et dans des produits ils vont étre

simp]{ﬁer ceux qui sont en rouge) on aura la reaction suivante :

0

C25H52(S) + 3802(g) % ZSCOZ(Q) + 26H20(g)
C’est la reaction qu’on cherche.
La combinaison qu’on a utilisée pour avoir la réaction qu’on cherche c’est :
((1°° réaction) *26) +((2°™ réaction) *25) -(3°™ réaction) alors Ie :
AHg = 26AHY + 25AH) — AH? = 26(—242) + 25(—393) + 827 = —15290 K]
Remarque : Lorsqu’on combine entre les réactions intermédiaires il faut qu’on trouve exactement
la réaction recherché (c’est-a-dire il n’y aura pas d’autre élément qui reste ou bien ils ont des

coefficients stoechiométriques différents avec ceux de la réaction recherché).

e. Loi de Hess :

On considere la réaction suivante :

AHP
VAA + VBB — VcC + VDD
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La variation de 1 'entba]pie standard d'une réaction est éga]e a la somme des variations d ’enthalpie

standard de formation des produits moins la somme des entba]pie standard de formation des

réactifs.
AHg = Z v;AH;(Produits) — Z v;AH(Réactifs)
AHg = vcAH;(C) + vpAH(D) — v4AH;(A) — vpAH;(B)
Exemples:

Calculer I'enthalpie AHx de la réaction suivante :

AHY
CZH4-(g) + 302(9) — ZCOZ(g) + ZHZO(I)

Données :AH(}(HZO((g)) = - 241,8 KJ.mol ;AHOJ(COZ((q)) =-393,5KJ.mol" ;
0
AH (CH,) =524 KJ.mol !
On applique Ia loi de Hess on trouve :
AHg = 2AH;(CO,) + 2AH(H,0) — AH;(C,H,) — 3AH;(0,)
Et comme O, est element simple alors son enthalpie de formation est nul AHf(0,) = 0
Donc on aura :
AHp = 2AH;(CO,) + 2AH;(H,0) — AHf(C,H,) = —1218,2 K]
Remarque : la loi de Hess elle aussi valables pour les énergies (enthalpies) de liaisons, c’est-d-dire
la variation de I'enthalpie standard d'une réaction est égale a la somme des enthalpies standard
de formation des liaisons des produits moins la somme des enthalpies standard de formation des

liaisons des réactifs.

AHp = Z ViAH,iqisons (Produits) — z ViAH iqisons (Réactif's)

Exemp]e des entba]pies de liaison:

Calculer I’enthalpie AHy de la réaction suivante :

HO

AHp
CoHagy + Hagg) — C2He(g)
Données : AH{_¢y = —263,3 K].mol™", AHj._¢y = —611,8 K].mol ™"

AHY;_yy = —436 K].mol™" Et AH{._j) = —413,8 K].mol™"
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Pour résoudre cette question et pour ne pas faire d’erreurs de préﬂz’rence vous écrivez cette réaction avec des

formu]es detaillez :

H H

H H | |

“e—=¢ 4+ H—H ———®» H—C—C—H
|

H/ \H qH H

On utilise la loi de Hess et surtout il faut compter le nombre de liaisons :

AHp = z V;AH} ;qisons (Produits) — Z ViAH 4i50ns (Réactif's)
AHp = 6AH(_yy + AH_oy — 4AH(_yy — AH{e_cy — AH(y
Aprés simplification on trouve :

AHg = 2AH(p_yy + AH{p_¢y — AHp ooy — AHG_ppy = —43,1 K]

f. Chaleur d’une réaction chjmigue a une température T :

Soit la réaction chimique suivante a une T:

AHP(T>298K) A P=Cst
VA +vgB > VveC +vpD

Supposons qu’on connait la chaleur de cette réaction a une température Ty (298 K). Pour déterminer AHy
de cette réaction a une temperature T on peut imaginer 2 processus :
Le processus direct : la réaction est effectuée a la température T.
Le processus indirect :
v' On fait passer la temperature des réactifs de To a T.
v' On effectue la réaction a Tp.

v On fait passer la température des produits de Tp a T.
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AHR(T)
A une température T on a V4A + vgB > VcC +vpD
Z]Ifl I I Z]Ifé
AH%(298K)
A une température Toposgyona:  V4A + vgB veC +vpD

D’apres ce cycle de Hess on trouve que  AHp = AH(39gx) + AH, — AH,

T T
AH]_ = vaCP(A)dT-I_ vaCP(B)dT
298 298
T T
AHz = fVCCP(C)dT‘l‘ vaCP(D)dT
298 298
T T
AHpery = AHpgaog) + f VeCo(C) + vpCo(DIAT — [ [vaCo(A) + v5Co(BYIAT
298 298

T T
AHR(T) = AHR(298) + f Z CP (PTOdultS) dT - f Z Cp (RéactlfS) dT
298 298

On pose Y, Cp(Produits) — ¥, Cp(Réactifs) = AnCp
Alors la premiére relation de Kirchhoof elle sécris sous la forme suivante :

T

AHR(T) = AHR(298) + fATLdeT
298

Si la réaction elle se déroule a un volume constant alors on utilise la deuxiéme relation de

Kirchhogf qui s’ecris se la forme suivante :

T

AUR(T) == AUR(298) + fAnCVdT
298

Remarque: La relation de Kirchhgﬁest app]icable dans le cas ot il n’y a pas changement de I’état pbysique

des réactifs et produits. Dans le cas d’un changement de phase, il faut tenir compte de I'enthalpie de

changement de phase.
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Exemp]e d’app]ication sans cbangement d’état phvsique:

0
AHR 990k

CoHygy + Hag) — CoHe(g)
Calculer AHRy 900k sachant que AHR 05y = —137,2 k] et les Cp sont :
Cp(C:H,y) =42,9Jmol 'K, Cp(C,Hs) =52,5]Jmol 'K, Cp(H,) =28,8Jmol 'K'!
Pour résoudre cet exercice on voit que tous les réactifs et produits sont a I'état gazeux alors il n’y aura pas

de changement de I’état physique alors on applique directement la loi de Kirchhoff qui sera :
900
AHR900k) = AHRg(298) + j AnCpdT
298

Calcule de AnCp :

AnCp = Z Cp(Produits) — z Cp(Réactifs) = Cp(cygy = Cp(cymyy — Cpayy = =19, 2JK1

On remplace dans la relation de Kirchhczﬁ' et on trouve :

900
AHpeoooky = —137,2 + f (=19,2.1073)dT = —137,2 — (19,2.1073)(900 — 298) = —148,76 KJ
298

Exemp]e de calcul de AH d’une réaction dans le cas de changement d’état pbvsjque
Exemple : La combustion totale d’'une mole de méthanol liquide dans les conditions standards de
pression et de température, libere 725,2 kf selon la réaction suivante:

3 AHY

1. Calculer Ienthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide.
On donne les enthalpies molaires standards de formations de H,O(I) et de CO4(g).
AH?,298 (H,0, 1) = -285,2 kJ.mol”!
AH,298 (CO,, g) = -393,5 kJ.mol”!
2. Calculer I'enthalpie de cette réaction a 60°C.
3. Calculer la chaleur de cette réaction a 127°C et a pression d’une atmosphére sachant qu’a cette

pression, le methanol bout a 64,5°C et 'eau a 100°C et que les chaleurs de vaporisations sont :

M
I
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AH®,,, 573 (H0, 1) = 44 kJ.mol’!
AH®,, 3375 (CH;0H, 1) = 35,4 kJ.mol’
On donne les chaleurs molaires a pression constante:
Cp (H,0, 1) = 75,2 ] mol 'K’
Cp (H0, g) = 38,2 ] mol 'K
Cp (CH;0H, 1) = 81,6 ] mol 'K
Cp (CH;0H, g) = 53,5 ] mol 'K
Cp (05, g) = 34,7 ] mol 'K’
Cp (CO,, g) = 36,4 ] mol'K!
Solution:
1. Calcul de I'enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide :

Pour répondre a cette question on utilise la premiere loi de Hess et on trouve :

AHg(298) = X ViAHf(Produits) — ¥, v;AHy(Réactif's)

AHp(205) = AH;(CO,) + 2AH; (H,0) — AH(CH30H) gy — ;AHf(oz)
Comme AH{(0,) = 0(c’est élément simple) alors :
AH(CH30H) ) = 2AH;(CO5) + 2AH; (H,0) — AHp(CH30H) () — AHp 205
AH;(CH30H) ;) = —238,7 K]
2. Caleul de I'enthalpie de cette réaction & 60°C. on remarque qu’a cette température il n’y aura

pas de cbangement de I’état ph)/sique alors on app]ique directement la loi de Kjrchb(ﬂ pour

répondre a cette question et on aura :

333
AHR(333) = AHR(298) + J AndeT
298
AnCp = z Cp(Produits) — Z Cp(Réactifs)
3 -1
= Cp(coyye) T 2Cru,000) — Cricnsom — ECP(OZ)(g) = 54,25JK

On remp]ace dans la relation précédente et on trouve :
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AHp(s33x) = —725,2 + (54,25.1073)(333 — 298) = —723, 34K]
3. Calculer la chaleur de cette réaction a 127°C, sachant qu’a cette pression, le méthanol bout a
64,5°C et 'eau a 100°C.
On remarque qu’a cette température on dépasse les températures de vaporisation de I’eau et le
méthanol c’est-a-dire il y a des changements de I’état physique d’un réactif et d’un produit alors
pour répondre a cette question on utilise la methode de cycle.

La méthode du cyc]e de Hess elle est comme suite :

, 3 AHR (208K) 2
98K CH30H(1) + EOZ(Q) > COZ(Q) + 2H20(l) 98K
AHI AH6
337,5K CH;0H,, 2H00) 373K
AH5
AHZ AH4 + AH7
337,5K CH,0H,, 2H:09) 373k
AH, l v v l AH;

0
AHp 400k

3
400K CH30H(g) + 502(9) COZ(g) + ZHZO(g) 400K

D’apres ce cycle de Hess on va déduire I’enthalpie de cette réaction a la température demandée.
Remarque : les fléches qui se dirige dans la direction qu’on a choisi ils vont avoir le signe positives
et les autres ils vont avoir le signe négative.
La sommes des enthalpies de ce cycle est égale a zéro : Y, AH; = 0 Donc on aura :

AHy + AHy + AHs; + AH, + AHp(400x) — AHs — AHg — AH; — AHg — AHg(298x) = 0
D’apres cette relation on tire AHg400k) qui sera :
AHg(s00k) = AHR(208k) + AHs + AHg + AH; + AHg — AH, + AH, + AH; + AH,

Calcul des AH; :




CHAPITRE III Application du premier principe de la thermodynamique a la thermochimie

AH; Repreésente I'enthalpie due au réchauffement de méthanol liquide de la température standard
jusqu’a la temperature de vaporisation (juste avec son évaporation c’est-a-dire le méthanol il est
toujours a I’¢tat liquide)

337,5

AHl = .[ CP(CH3OH)(l)dT = CP(CH30H)(Z)(337’5 - 298) = 3223,2] = 3,2K]
298

AH, Représente I'enthalpie due au changement de phase du méthanol de I’état liquide a I’état
gaz avec :
AHj Représente I'enthalpie due au réchauffement de méthanol gazeux de la température

vaporisation (337,5K) jusqu’a la température finale (400K)
400
AH3 = f CP(CH30H)(g)dT = CP(CH30H)(D (4‘00 - 337,5) = 334‘3,75_] = 3,34K]

337,5
AH, Représente I’enthalpie due au réchauffement de I'oxygéne gazeux de la température standard
(298K) jusqu’a la température finale (400K)
400

AH, = f Cp(oz)(g)dT = CP(OZ)(g) (400 — 298) = 5309,1] = 5,3KJ
298

AHy Représente 'enthalpie due au réchauffement de CO, gazeux de la température standard

(298K) jusqu’a la température finale (400K).
400

AHs = j Cp(coz)(g)dT = CP(coz)(g)(400 —298) =3712,8] = 3,71K]
298

AHg Représente I'enthalpie due au réchauffement de I'eau liquide de la température standard
(298) jusqu’a la température de vaporisation (373K) (juste avec son évaporation c’est-a-dire

L’eau il est toujours a I'état liquide)
373

AH, = j Co,000 AT = Cp(r,00, (373 — 298) = 11280] = 11,2K]
298
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AH; Représente I'enthalpie due au changement de phase de I'eau de I’état liquide a I’état gaz

avec :
AH; = nAHyqpn,0) = 2.44. 103 = 88000] = 88K]J
AHg Représente I'enthalpie due au réchauffement d’eau gazeux de la température vaporisation

(373K) jusqu’a la température finale (400K)
400

AHg = j Cor1,0)) AT = Coia,0,,, (400 — 373) = 2062,8] = 2,06K]
373

On remplace dans la relation de AHg 400k et on trouve :
AHga00x) = —667420,45] = —667,42K]
v' Calculer la chaleur de cette réaction a T, = 400K on utilisons la méthode de Kirchbqﬁr :

337 373
AHR(398K) = AHR(298) + f AndeT + AHVap(CH3OH) + f ATLC{:dT + AHVap(HZO)
298 337
400
+ j AnCp dT
373

Avec

3
AnCp = Cpicoy(e) T 2Cpa12000) = Crictzom® ~ 5 Croy) = 53,15]K ™"

3
I — -1
AnCp = Cp(co,)(g) T 2Cr,0) ~ Cr(chsomia) ~ 5 Crop(e) = 81,25/ K

3

AnCp = Cpicoy(g) + 2Cr(i,0)(9) ~ Ceicrsomie) = 5 Crio () = 7,25] K™

On remplace dans la relation de K1'1rcbhoﬁr et on trouve :
AHR(398K) = AHR(298) + 53,15(337,5 - 298)10_3 + AHVap(CH3OH)
+81,25(373 — 337,5)1073 + 20Hy ap(m,0) + 7,25(400 — 373)1073
On trouve le méme resultat avec celui qu’on a trouve avec la méthode de cycle

AHR(400K) = _667, 4'2K]
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111.3 Exercices d’applications :

Exercice N°1 :
Actuellement, I'acétyléne de formule C;H, (gaz) est produit par pyrolyse du méthane, principal constituant
du gaz naturel selon la réaction :

0
AHR (298K

2CHyg) = CoHy(g) + 3Hy(g)
1. Determiner I'enthalpie de la reaction a 298K
2. La réaction est- elle endothermique ou exothermique
3. Deéterminer I’enthalpie standard de la réaction a 500 K .

Données :

CHy(g) C:H,(g) Hj(g)
AH)9(298 k) En Kjmol’ 74,6 2274 0
Cr (] K! m01'1) 35,31 43,93 28,82

Solution :

1. Détermination de I'enthalpie de la réaction AHR a 298K
Pour répondre a cette question on utilise la premiére loi de Hess et on trouve :
AHpg 298y = X viAHf(Produits) — ¥ viAHg(Réactif s)

AHgz08) = AHp(CyHy) () + 3AH,(Hy) — 2AH;(CH,),
Comme AH;(Hy) = 0 (c’est élément simple) alors :
AHg(a08) = AHp(CoHy)(gy — 2AH;(CH,) g = 227,4 + (2 X 74,6) = 376, 6K

2. La réaction est-elle endothermique ou exothermique :
D’apres Ienthalpie de cette reaction on voit que AHg 505y = 376,6K) > 0 alors cette réaction
est endothermique.

3. Determination de I’enthalpie standard de la réaction AHg(s00y a 500 K.
Pour répondre a cette question on voit que tous les réactifs et produits sont a I’état gazeux alors il
n’y aura pas de changement de I'état physique alors on applique directement la loi de Kirchhoff

qui serda :
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500

AHg(s00k) = AHR(298) + J AnCpdT
298

Calcule de AnCp :

AnCp = Z Cp(PrOduitS) - Z Cp(RéaCtlfS) = CP(CZHZ) - 3CP(H2) - ZCP(CH4) = 59, 77]K_1
On remp]ace dans la relation de Kircbbqﬁ'et on trouve :

AHge9ooxy = 376,6 + (59,77)(500 — 298) x 1073 = 388,67K]

Exercice N°2 :

Soit la réaction (1) de formation de I'ammoniac gazeux NHs(g) a T;=25°C et P=constante.

AH0R(298K)

1. Calculer Penthalpie de formation de NH; gazeux. On donne les enthalpies de formation des
liaisons : AHy=y = -940,5k] /mol, AHyy_y; = -432,2k] /mol et AHy_yy = -388,2 kJ /mol.

2. La réaction de combustion d’une mole de NH; & T=25°C est accompagnée par un dégagement de
chaleur qui est égale & 1226,4 k] suivant la réaction (2) :

NH3 ) +;02(9) Wkaon NO, +;H20(1) @)

a. Calculer I'enthalpie de formation de NO(g) & T, = 25°C.

b. Calculer la chaleur de combustion de la réaction (2) a T, = 125°C.
Données :  Cy(NH3),=35,1 J.mol.K"' ; C,(NO),= 37,85 J.mol".K'" ;
Cu(H,0),= 75,3 J.mol K ; Cy(0,),= 29,4 J.mol' K" ; C,(H,0),= 33,6 J.mol" K" ;
AH; (H,0)y, = -285,5k] /mol  ; AH;(H,0),,, = -241,8k] /mol.

Solution :
1. Calcul de Ienthalpie de formation de NH; gazeux.

Pour répondre d cette question on calculera d’abord ]’entha]pie de cette premiére réaction

AHOR(Z98K) ensuite en déduit directement I'enthalpie deformation de NH;.
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Pour calculer I'enthalpie de la réaction on utilise la loi de Hess pour les enthalpies de liaisons
aprés avoir réécrire la réaction sous forme détaillé (c’est-a-dire de montrer I’ensemble des liaisons

qui existe) comme suite :

H
N\
N=N+3H—H ——J2 N—H

D’apres cette reaction on déduit I'enthalpie de cette réaction qui sera :

On utilise la loi de Hess et surtout il faut compter le nombre de liaisons :

AHg 298) = Z ViAH,iqisons (Produits) — Z ViAH}qis0ns (Réactif's)
AHp(208) = 6AH{y_yy — AH{y=py — 30H(y_py = —524,3K]
Deduction de L’enthalpie deformation de NH;, Cettefois on utilise la loi de Hess avec les

enthalpies de formations :

AHg(298) = Z ViHf ormation (PToduits) — Z ViAH¢ormation (R€actifs)
AHpsog) = 20H;(NHy) gy — 3AH, (Hy) — AH,(N,)
Comme H, et N, sont des éléments simples alors leurs enthalpies de formations est nul alors Ia
relation précédente devient :AHp(zog) = 20Hs (NHs) (g on tire la valeur de AHp(NHs) (g qui
sera :

AHg(298y  —524,3

= —262,15K]

a. Calculer I'enthalpie de formation de NO(g) a T; = 25°C. Pour cette deuxiéme réaction :

0
AHp298K)

5 3
NH3g) + 30209 — NOy) +5H20q @)
On utilise la loi de Hess et on trouve :
3
AHg(298) = EAHf(HZO)(,) + AHf(NO)(g) — 2AH;(NH3)g)

On tire AH;(NO) (g) qui sera :
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3
AHf(NO)(g) = AHRg(298) — EAHf(HZO)(l) + AHf(NH3) (g = —1060,3K]
b. Calculer la chaleur de combustion de la réaction (2) a T, = 125°C :
Pour répondre a cette question on utilise la méthode de cycle.

La méthode du cyc]e de Hess elle est comme suite :

5 AH?
298K NHyg) + 7 O2(g) .. NOg) +2H,0¢) 293K
2H 00y 373k
AH, AH, + AH;

2H;09) 3731

v v v l AH,

0
AHp (398K

5
398K NHy gy + ZOZ(‘g) > NOgy + 2H;0(4) 398K

D’apres ce cycle de Hess on va déduire I’enthalpie de cette réaction a la température demandée.
Remargque : les fléches qui se dirige dans la direction qu’on a choisi ils vont avoir le signe
positives et les autres ils vont avoir le signe négative.
La sommes des enthalpies de ce cycle est égale a zéro : Y, AH; = 0 Donc on aura :

AH; + AH, + +AHp(aook) — AH3 — AH, — AHs — AHg — AHg(208x) = 0

AHg(a00x) = AHg(208k) + AH3 + AH, + AHs + AHg — AH; — AH,
AH; Représente I'enthalpie due au réchauffement de NH3(gy gazeux de la température standard
(298) jusqu’a la température finale (398K)
398
AH, = f Covi)(9)AT = Cp(nhy)(g)(398 — 298) = 3510/ = 3,51K]

298

AH, Représente I'enthalpie due au réchauffement de O, 4y gazeux de la température standard

(298) jusqu’a la température finale (398K)
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398
5 5
AHZ = f ZCP(OZ)(Q)dT = ZCP(OZ)(Q)(398 - 298) = 3675] = 3,67K]
298

AHj Représente I'enthalpie due au réchauffement de NO gazeux de la température standard

(298K) jusqu’a la temperature finale (398K).
398
AH3 = f CP(NO)(g)dT = CP(NO)(g)(398 - 298) = 3785] = 3,78K]
298

AH, Représente I'enthalpie due au réchauffement de I'eau liquide de la température standard
(298) jusqu’a la temperature de vaporisation (373K) (juste avec son évaporation c’est-a-dire

L’eau il est toujours a I’¢tat liquide)
373
AH, = f 2Cp(1,0), AT = ZCP(HZO)(D(373 —298) = 11295] = 11,29K]
298
AHg Représente I'enthalpie due au changement de phase de I'eau de I'état liquide a I’état gaz

avec :
AHs = nAHyapm,0)
Calcul de AHy gy, 0y on a la réaction suivante :

Hvap(H,0)

(H20) RALILS (H20)(g)
On utilise la loi de Hess et on trouve :
AHygap 0y = AHp(H;0) gy — AH(H,0) ) = 43,5K/mol ™"
On remplace dans la relation précédente est on trouve :
AHg = 2AHy ap(n,0) = 87KJ = 87000]
AHg Représente I'enthalpie due au réchauffement d’eau gazeux de la température vaporisation
(373K) jusqu’a la température finale (398K)
398

AHg = f 2Ch(11,0) ) AT = 2Cp(11,0)4, (398 — 373) = 1692,5] = 1,69K]

373

On remp]ace dans la relation de ]’entha]pie et on trouve :

AHgaook) = —1226,4 + 3,78 + 11,29 + 87 + 1,69 — 3,51 — 3,67 = —1129,82K]
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V' Calculer la chaleur de combustion de la réaction (2) a T, = 125°C on utilisons la méthode de

Kirchhoff :
373 398
AHR(308K) = AHg(298) + f AnCpdT + 20Hyqpn,0) + f AnCpdT
298 373
Avec

5
AnCp = Coworg) T 2Cpar,0 ~ Cra)(e) ~ 7 Crion(e) = 116,6]K "

AnCp = Crvoy(g) T 2Cr(,0)(9) ~ Cr(vns)(g) ~ ZCP(OZ)(g) =332JK"
On remplace dans la relation de Kirchhoff et on trouve :
AHp(308) = AHga08) + 116,6(373 — 298)1073 + 2AHy 4,0y + 33,2(398 — 373)1073
AHpgoax) = —1226,4 + 116,6(373 — 298)1073 + 87 + 33,2(398 — 373)1073
On trouve le méme résultat avec celui qu’on a trouvé avec la méthode de cycle

AHR(398K) = _1129, 82K]

Exercice N°3:

Il est possible d’obtenir du tétrachlorure de carbone (CCly) a partir du méthane et du chlore selon la
/ . .

réaction suivante :

AHR 595k =—401,08Kj
CH4(g) + 4-Clz(g) 6614(9) + 4-HCl(g)

1. Calculer I'enthalpie standard de cette réaction a 650 K.

2. Calculer I'enthalpie standard de formation de CCly )

3. En deduire I'énergie de la liaison C-CI.
On donne (a 298 K): C,° (CHy,g) = 35,71 J/K.mol ; C,° (Cl,,g) = 33,93 J/K.mol ; C,°
(HClLg) = 29,12 J/K.mol ; C,° (CCl,,g) = 83,51 J/K.mol ; AH%(CHy,g) = - 74,6 KJ/mol ;
AH® (HCl,g)= - 92,3 KJ/mol ; AH®(C, s) = 716,7 KJ/mol; AH°4(Cl, g) = 242,6
KJ/mol.
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Solution :
1. Calcule de I'enthalpie standard de cette réaction AHD 4 650 K.
Pour répondre a cette question on voit que tous les éléments sont a I’état gaz donc il n’aura pas de
changement d’état ph)/sjque a cette temperature alors on utilise la loi de Kirchbof qui est :

T
AHY(T) = AHL (298 k) + J AnCp dT
298

Avec :

AnCp = Z CP(PTOdUitS) - Z Cp(RéaCtlfS) = CP(CC14) + 4CP(HCI) - CP(CH4) - 4CP(C12)
= 28,56JK1
On remplace dans la relation de K1'1rchhqﬁr et on trouve :

650
AHR(650K) = AHR (298 k) + f (28,56) dT = —401,08 + (28,56) (650 — 298).1073

298

= —391,03 K]

2. Calcul de I’enthalpie standard de formation de CCly ;)( AHP(CCM)) :
Pour répondre a cette question on I’enthalpie de la réaction a 298K alors on utilise la loi de Hess

pour deduire I’enthalpie deformation de CClyona:

AHR(298) = Z ViAHformation(PrOduits) - Z VjAHformation(RéaCtifs)

AHg 298y = 4AHf (HCL) gy + AHp(CCly) (g) — 48H; (Cly) () — AHf(CHy) )

On tire AHfQ(CCl4) qui sera :
AHf(CCly) gy = AHg(z08) + 4AH(Cly)(g) + AHr(CH,) () — 4AHf (HCL) )
Et comme Cl; est un ¢élément simple donc AHy(Cly) gy = 0 alors on trouve
AH(CCly)(g) = —401,08 + (—74,6) — 4(—92,3) = —106,48 K/mol™"
3. En déduire I'enthalpie de la liaison C-CI. (AH(OC_CI))

Pour répondre a cette question on utilise le c]c]e de Hess comme suit :
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D’apres la déﬂ'nition de I'enthalpie deformation de CCLy qui represente la chaleur mise on jeu
Pors de la formation de ce composé a partir des eléments simples.

Remarque : Pour faire réagir ces deux élements il faut que le carbone il sera a I'état gaz et il faut
aussi dissocie le Cl (c’est-a-dire il faut qu’il soit a I’état mono atomique non pas a I’état

diatomique) comme le montre le cycle thermodynamique suivant :

CCI4(g)

Cs) + 2Cly)———— CClyy,

AH} C
AH ) Dls(k\ /AH(C D)

(C(g) + 4 Cl(g) )

D’apreés ce cycle de Hess on voit : pour transformer C(s) en C(g) il faut une enthalpie de sublimation

de C( Angb(C) ), et pour dissocier le Cl il faut une enthalpie de dissociation de la liaison CI-CI

AHIgis(Cl—cl))' D’apres ce cycle de Hess on a ), AH; = 0 alors on aura :

AHsup(c) + AHpis ci-cyy + AHrccry) + 4AHc—cr) — AH,?(CCI )
On a AHpjs (ci—cty = —AHf (ci—cry on remplace et on simplifie la relation déduite par le cycle

de Hess est on trouve :

1
MHc-cn = 7 (aH Fcetug) + 28Hr(cr-co = AHsup(c)) = =327,1K]mol ™
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Chapitre IV : Deuxiéme et troisieme principe de la thermodynamique.

1V.1Introduction :

Le premier principe qui est un principe de conservation de I’énergie, permet de faire le bilan d’énergie des
systemes. Il ne donne aucune iqformatjon sur le sens de I"évolution ou sur la spontanéite des tranfformations
de ces systemes. D’ou la nécessité d’un deuxieme principe, appelé principe d’évolution. Il introduit une
nouvelle fonction d’état appelée "Entropie" et notée "S".

Le premier principe énonce une loi de conservation mais il ne différencie pas une transformation ayant
effectivement lieu de sa transformation inverse. Il faut adjoindre a ce principe de conservation un principe
d'évolution. En d'autres termes, s'arréter au premier principe reviendrait a se satisfaire d'une vision

purement descriptive des phenomenes. Le second principe rend possible une formulation prédictive.

IV.20bjectifs :

Prévoir le sens et la spontanéité de I'évolution d'un systéme dans lequel une transformation chimique peut
se produire.

Pour illustrer cela, considerons deux solides (1) et (2) identiques, mais portes a des températures initiales
respectives de 75 °C et 25°C. On met ces deux corps en contact thermique, et on suit | ‘évolution des

températures et de chacun des solides en fonction du temps, I'ensemble formant un systéme isolé.

paroi isolante

/

contact thermique

Une fois I'équilibre est atteint, il n'y a plus d'évolution spontanée du systéme : on ne peut pas, sauf

intervention extérieure sur chacun des deux corps, revenir a la situation initiale ot les deux tempeératures
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etaient d{'ﬁé’rentes. On dit qu'on a atteint un état d'équilibre, et que la trangformation qui y a mené est
une transformation irréversible.
Le second principe de la thermodynamique, qui a eté énonce sous des formes légérement differentes par
Carnot (1824) et Clausius (1850), rend compte de ce type de phénomenes et permet de prédire le sens
d'évolution des systémes.
Avant de donner 1'énoncé précis du second principe, il est essentiel de définir de facon précise les notions
d'équilibre, de réversibilité et d'irréversibilité.
Equilibre thermodynamique :
Un systeme S, fermé, est dit a l 'équi]ibre thermodynamique si :

v’ Les vitesses des points matériels sont nulles et ses variables d'état sont constantes dans le temps.

V' la température du systéme est homogeéne (dans I'espace).

v’ Les actions extérieures qui assurent les valeurs constantes des variables d 'état sont uniques.

IV.3L'entropie :

L'entropie est li¢e aux notions d'ordre et de désordre microscopique et plus précisément a la transition d'un
état moins désordonné vers un état plus désordonné, un état étant d'autant plus désordonné qu'il peut
prendre un plus grand nombre d'états microscopiques différents. L'entropie est une grandeur
thermodynamique augmentant avec le nombre d'états microscopiques d'un systéme.

IV.4Enoncé du second Principe de la

frontiére
thermodynamique :

Soit un systéme thermodynamique fermé comme le
montre la figure suivante, on postule I’existence d’une
fonction d’état extensive qui s appelle I'entropie S
telle qu’au cours d’une transformation entre deux

états d’équilibre (Etat initial EI et Etatﬁnal EF) Ia

Milieu extérieur

variation d’entropie AS  du syste‘me s’écrit :

ASU- K_l) = Séchangée + Scrée
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avec Sy, C’est I'entropie échange avec I'extérieur et S. c’est I'entropie crée a I'intérieur du systeme lui-

_ fEF dQ

meme. Séchangé = Jg; T ront
ron

Sai=0 pour une transformation réversible.
Sese =0 pour une trangformation irréversible.
Q c’est la chaleur echangée avec le milieu exterieur e T, c’est la temperature a la frontiére entre notre

systéme et le milieu extérieur

a. L’entropie des solides et des ]iquides :

D’apres le premier principe de la thermodynamique on a dU = dQ + dw
EtondQ = TdS alorsdU = TdS — PdV

D’une autre part :H = U + PV donc la dérivée de cette relation est : dH = dU + PdV + VdP

On remplace dU et on trouve apres simp]iﬁ'cation dH =TdS + VdP

Pour Ies solides et les liquides, la pression ne varie pas, (elle n’a pas d’influence significatif sur les solides

et les liquides), alors on néglige les termes PdV et VdP donc on aura : AU = TdS et dH = TdS

au dH ar

Alors on déduit AU =~ dH et on aura dS = - =~ - =nC - avec C : C’est la capacité calorifique

molaire du systéme. Aprés intégration de cette relation on trouve :

T dT T
AS = f nC—=n.C.ln (—2) Ou s’il s’agit de la capacité calori 1que massique on utilise la masse
Tl T T1
/7 . TZ
au lieu du nombre de mole donc la relation precedente deviens : AS = m.C.In (T_)
1

b. Expression de | ’entropie pour les gaz parfaits :

Expression en fonction deTetV:

On a démontré que AU = TdS — PdV on a aussi AU = nC,dT et d’apres la loi des gaz parfait

nRT ar av
onaP = —on remplace dans la relation de I’entropie et on trouve : dS = nC), - + nR >

c. Expression en fonction de T et P :

D’autre part on a dH = TdS + VdP on tire ]’entropie qui sera : ds = d?H — %dV
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RT
OnadH = Tle dT etV = nT alors la relation d’entropie devient

dT dp
ds =nGC, T + nR 53
d. Expression en fonction de P et V :
D’apres la loi des gaz parfait (PV = nRT) on tire la relation suivante :dT—T = C;TP + C;—V on remplace
dans la relation de I'entropie et on trouve :
dpP dv
dsS = nCv?+nCp7

1V.5 3%me principe de la thermodynamique :

7/
a. Enoncé du 3éme principe :

Le 3™ principe de la thermodynamique annonce que : Au zéro absolue (OK) I'entropie d’un cristal pur
(solide de structure ordonnée) est nulle Sy, =0.
Ce principe également appelé « hypothése de Nernst » affirme qu’au O K, il régne un ordre parfait c’est-

a-dire : il n’y a aucune agitation thermique a cette température et le cristal est pa{fait.

b. Entropie absolue d’un corps pur :

L’entropie absolue d’un composé pur A ala température T est la variation de son entropie entre zéro Kelvin

et la température T.

T ar
AS =S7 —Sox = fo nc, P Ou bien on utilise la masse m a la place de n dans le cas de la capacité

calori 1que massique.
Alors d’apres cette relation on tire la relation de I'entropie absolu qui sera :

Si la transformation s’effectue a pression constante (P=Cst) on aura :
T

aT
ST:J-nCp? P =Cst
0

Cp est la capacité calorifique molaire du systeme.

Si la transformation s’effectue a V=cste, on utilise Cy.
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dT
ST:fnC”T V = Cst
0

Ces expressions sont valables uniquement si le systeme a la température T ne change pas d’état physique
(I'état solide). Dans le cas ot le systeme subit un changement de I'état physique, il faut prendre en

considération la variation de S liée a ce changement.

1V.6 Détermination d’entropie a une température T avec changement d’état physique:

Pour calculer I'entropie d’un systeme entre deux temperatures avec changement d’état physique, solide-

liquide on utilise la relation suivante :

Solide Liquide -

Ox Trus T
Tfus T

. f ; dT+ AHp . f oo T

= n — T n n —

T p(s) T Tfus p() T
0 Tfus

De méme, cette expression est valable lorsque la transformation est effectuée a P=cste ; si on travaille a

V= cste :
Trus T
. j o AT AHfuerJ oodT
= n — TN n —
T v(s) T Tfus U(l) T
0 Tfus

Pour calculer I'entropie d’un systeme entre deux températures avec changement d’etat physique, solide-

liquide-vapeur on utilise la relation suivante :

Solide Liquide Gaz
OK Tfus TVaP r
T ar MM AT MM g dT
fus vap
Sy = Cos) =+ + Coety = + + | nCpgy—
T f Nlp(s) T n Tfus j ntp T n Tvap '[Tl r(9) T

0 T fus Tyap
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De méme, cette expression est valable lorsque la transformation est effectuée a P = cste ; si on travaille a

V= cste, on utilise Cy a la place de C,.

Tfus Tvap

T
dT AH daT AH dT
ST = f nCv(S) —+n fus + j. nCv(Z) —+n vap + j— nCv(g) f—
T Trus T Tyap T

0 Trus Tyap

a. L’entropie absolue a une température T :

En pratique, on n’effectue pas la totalité de ces calculs ; I'entropie absolue d’un corps pur a une
temperature T est calculée a partir de I'entropie standard $298°. Les entropies standards des différents
corps purs sont dresses dans des tables thermodynamiques (ont été déeterminées a partir des états précédents
et sont exprimees en | .mol! K" ou cal.mol! .K™! Pour calculer & n’importe quelle température T, on utilise

la relation suivante :

. . r dT
St =S98 + JnCpT P = Cst
298
T
. . dT
St = Sy08 + fnCUT V = Cst
298
Exemples de S;gg
Elément S°298 (].K‘I.mol‘l) Elément 50298 (].K'I.mol'l)
C(diamant) 2,38 C,He(1) 124,5
C(graphite) 5,74 H;0(g) 188,8
Al(s) 28 H(g) 131
Cu(s) 33 Clg) 158
NaCl(s) 72,4 02(g) 205
H,0(]) 69,9 Clx(g) 223
Hg(I) 76 C:Hg(g) 269,2

On remarque qu’en générale I'entropie croit en passant de I'état solide, le plus ordonné, a I'état liquide

puis augmente encore en passant a I’état gazeux, le moins ordonne.
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Remarque : §’il s’agit de la capacité calorifique massique, on remplace le nombre de moles (n) par la

masse (m) dans les expressions de I’entropie qui sera exprimée en J.g"'. K" ou cal.g” . K

b. L’entropie d’une réaction chimique :

Soit une réeaction chimique s’eﬁrectuant a température et pression constantes :

ASp
V4A + vgB - veC +vpD

ASg = Z ViSproduits - Z Veréactifs

Pour la réaction précédente on aura ASp = VCS(C) + VDS(D) — VAS(A) — VBS(B)

Dans les conditions standards a T = 298 K

ASye = Z S:(z%) (Produits) — Z 5;(298) (Réactif's)
Lorsqu’il s’agit d’une réaction de formation d’un composé AB a partir de ces élements A et B

AS]Z,Z‘QB(AB) = S]Z,298(AB) - 5;,293 (A) - S;,298(B)

Exemples de calculs de AS#° :

Exemple 1 :

Calculer ASg°de la réaction suivante :

CaC 045y — 2 Calisy + COyq)
D’apres cette relation :
ASy9g = Z Si(208) (Produits) — Z Si(208) (Réactif's)
On déduit ASZ°98 qui sera :
AS308 = Si(208)(Ca0) + Si(20)(CO4) — Si(295)(CaC03) = 38,4 cal. mol 'K~
On remarque que ASyqg > 0 Alors il y aura une apparition d’une nouvelle phase.

Exemple 2 :

Soit la réaction suivante :

ASg
2C(s) + 3Hy(q) ———— C2Hg(g)
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On utilise la méme relation et on trouve :
AS398 = Si(208)(C2Hs(g)) — 2Si(208)(Ces)) — 3Sica0s) (Hz(g)) = —41,57 cal.mol " K !

On remarque que ASzgg < 0 Cest-a-dire le désordre a diminue car le nombre de mol gazeux a diminue

. . . . O
c. Variation de I’entropie d’une réaction avec la température ASE° :

Soit une réeaction chimique s’gﬁfectuant a pression constante :

ASp
V4A + vgB - veC +vpD

En connaissant AS298° de cette réaction; on peut déterminer ASH® a partir de la relation de Kirchhoff

suivante:
T
o o dT
298

Avec AnCy, = ¥, nCy,(produits) — ¥ nCy(réactifs)
Si la réaction se déroule a volume constant la relation de Kirchb(jf devient :

T
o o dT
AST == 5298 + fAnCvT V = CSt
298

AnC, = Z nC,(produits) — Z nC,(réactif's)

Remarque :
V" Ces relations sont valables pour une variation de température sans changement de phase.
V' Dans le cas ot le systéme subit un changement de phase (I'état physique), il faut prendre en

consideration les I’entropies de changement de phase.
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1V. 7 Cycle de Carnot (moteur idéall) :

On appelle cycle de Carnot un cycle diatherme reversible compose de :
Deux (02) transformations isothermes, au contact de 02 sources ;

Deux trangformations adiabatiques qui permettent de passer d’une source a une autre.

Trangformation AB : isotherme a T;.
Transformation BC : adiabatique de T a T).
Transformation CD : isotherme a T,.

Trangformatjon DA : adiabatique de T, a T;.

PJ‘\

Cycle de Carnot

a. Bilan des échanges de chaleur :

AB Détente isotherme : Au cors cette tran§format1'on la variation d’énergie interne est nul alors :
Vg
Qchaua = —Wa_p = nRT¢pln (50)
Va
CD compression isotherme : la méme chose pour cette trangrormation donc
Vp
Qrroia = ~We_p = nRTfrln (V_)
c

Pour e cyde on a la variation de L’énergie interne est nul d’apres le premier principe de la

thermodynamique donc le travail de C)/c]e éga]e la chaleur de cyc]e avec un signe opposé alors :
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WCycle = _QCycle = —(Qchaua + QFroia)

Vg Ve

Weycie = —nRTep ln (_> + nRTg,In (—)
V4 Vp

Pour simplifier cette expression, il faut utiliser la propriété que Vg et V¢ sont deux états d’une
transformation adiabatique. (V, et Vp aussi.)
Pour les tranfformations adiabatiques nous avons :
TV ' =TVt =Cst
ToVy ' =T V)t =Cst
D’apres ces deux relations on trouve :

Vg Ve
Vi Vp

Et du fait qu’il s’agit de deux transformations adiabatiques entre les mémes températures on a :

Qch Q r

To T,

Qecn _ Qpr

T T

=0

Cest la relation de CLAUSIUS relative a un cycle bitherme réversible.
Le systéme a effectué un cycle réversible au cours duquel il a échangé une chaleur Qg, avec une source de
température T, une chaleur Qg avec une source de température T;. Nous avons trouvé une expression qui

peut étre généraliser daun cycle réversible quelconque du gaz pa{fait. On aura donc :

Tgs

Cette relation est I’expression dﬁérentiell@ du 2eéme principe de la tbermodynamique.

Remargue R

Le cycle est décrit dans le sens ABCD ; il est moteur, le systéme fourni du travail. Si le cycle est décrit dans

le sens contraire, le systéme regoit du travail : c’est un récepteur (machine frigorifique ou pompe a chaleur).

b. Expression des rendements

Le rendement (ou efficacité) d’un moteur thermique réversible est donné par :
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Energie produite ~ Weycpe T¢r

Cycl = . 7 -
Meye Energie consomée  Qgeey T.n

En conclusion : le rendement d’un moteur thermique reversible depend uniquement de T et T, et non pas
de la nature duﬂuide.

Cette inégalité obtenue correspond a Iefficacité thermique maximale théorique qu’on appelle également «
efficacite de Carnot ». L’efficacité des moteurs irréversibles (réels) est inferieure a celle des moteurs
réversibles. Ce resultat est connu comme le théoréme de Carnot.

Alors pour un moteur diatherme irréversible :

T

Nirrév <1l- Tch

IV.8 L'enthalpie Libre

a. Introduction
La fonction entropie permet de prévenir le sens de la transformation mais son utilisation n’est pas évidente
pour les réactions chimiques. En effet 'entropie a considérer est celle de I'univers (systéeme + milieu
extérieur) alors qu’il est préférable de définir des conditions liées directement au systéme étudié sans se
soucier de Iexterieur. Ce dernier peut comporter plusieurs systemes et les variations de ses entropies ne sont
pas toujours faciles a déterminer. Ainsi, on dg'ﬁ'nit une nouvelles fonctions d’état : « I'enthalpie libre G»
qui permet d’atteindre cet objectif.
Par définition le terme AG : est appelé « enthalpie libre » ou « fonction de GIBBS »
Elle est associée au deuxiéme principe de la thermodynamique, principe d’évolution des systémes physico-
chimiques.
Le deuxiéme principe de la thermodynamique énonce que toute transformation réelle s’effectue avec
création d’entropie, c’est-a-dire que le bilan entropique, correspondant a la somme des variations
d'entropie du systéme (crée) et du milieu extérieur (échangé), est positif.
Dans le cas de Ientropie, il faut étudier en plus du systéme, I'évolution de I’entropie du milieu extérieur

c’est-a-dire celui échangé avec le milieu exterieur.
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L’enthalpie libre AG se comporte en gﬁret comme une fonction potentielle et integre le comportement du
milieu exterieur. De plus, elle est Ia fonction d'état la plus appropriée pour etudier les équilibres chimiques

réalisés a température T et a pression P constantes.

b. Calcul de la variation d'entba]pie libre standard ArG°T associée & une réaction chimique :

Le calcul de AGg a une température T quelconque peut s'effectuer de plusieurs fagons :

la plus évidente consiste a exploiter la relation de définition de G , appliquée a la transformation soit :
AGH(T) = AHR(T) — TASH(T)

dans laquelle AH(T) peut étre obtenu a partir de AH(298) et de I'application de la loi de Kirchhoff

et ASR(T) se déduit de ASg(298) et de I'intégration de la loi de variation de I'entropie en fonction de

T.

Ainsi, nous pourrons calculer :

T
AHS(T) = AH3(298°) + J AnC,dT
298
Avec
AH:(298°) = Z v, AH? ) (298°)
et
T
dT
ASS(T) = AS5(298°%) + f AnCy =
298
Avec

AS5(298°) = Z v; 52(298°)

AnCp = Z ViCp(i)
ou V; représente le coefficient stoechiométrique associé au composé i dans la réaction , (V; étant positif pour

les produits formés et négatif pour les réactifs) et C,;)la capacité calorifique molaire a pression constante

du composé i.
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AHg;y(298°) est I'enthalpie standard de formation du composé i a 298 K et S;(298°) est I'entropie
standard du composé ia 298 K. Toutes ces grandeurs se trouvent assez faci]ement dans les tables de

thermodynamique.

c. Critére de transformation

Considérons une transformation irréversible effectuée a la température et a volume constant.
Le sens de I’évolution spontanée est le sens qui correspond a une diminution de I’enthalpie libre
AG < 0.
C’est-a-dire si on a une reaction qui peuvent se dérouler dans les deux senses, alors il sefait de détermier
la variation de AG
V' 5iAG <0 : la réaction est spontanée (sens direct : réactifs—>produits)
V' si AG > 0 : la réaction est non-spontanée (la réaction est spontanée dans le sens opposé) (sens
inverse : réactifs <— produits)
vV siAG=0:le systeme est en equilibre (réaction est arrétée)
Exemples :
Exemple 1 : I’ozone se forme dans les hautes couches de I’atmosphére terrestre a partir de I'oxygeéne sous
Paction du rayonnement ultraviolet :

3 AGg
5 02(9) = O3(g)

a pression atmosphérique et 298 °K, c’est a dire dans les conditions standard, a partir de la relation :
AGp = AHp — 298.ASy = 164 K]

On remarque que AGp > 0 Cela signifie que la réaction de formation de I’ozone n’est pas spontanée et

qu’elle necessite de I’énergie venant de I’extérieur. Alors la spontanéité de la réaction est dans le sens (2).

Exemple 2: I'eau se forme a partir d’hydrogéne et d’oxygéne gazeux selon la réaction suivante :

AGg
5 O2(g) + Ha(g) & H20(y)

Dans les conditions standard on trouve : AGg = AHp — 298.ASp = —229 K]
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On voit clairement que AGg < 0 ce qui signifie que cette réaction peut se produire spontanément sans
apport d’énergie de I'extérieur.

Exemple 3 : Consideérons la réaction chimique suivante :

AGg
SOCly(g) + Hy 04y & SOy, + 2HCl )
La variation d’enthalpie libre standard est donnée par :AGr = AHp — 298.ASp = —49,9 K]

On remarque que AGp < 0 Alors la spontanéité de cette réaction, de la gauche vers la droite, c’est dire

dans le sens (1)

d. Enthalpie libre standard de formation.

L'enthalpie libre standard de formation d'un composé est définie comme étant la variation d'enthalpie
libre accompagnant la réaction de formation de ce composé a partir de ses éléments, les produits et les
réactifs étant pris dans I'état standard (1 atm et 298 K), physiquement séparés. Pour n’importe quelle

réaction, on a:

AGR = Z vi AGy ;)
ou V, représente le coc_zﬁ{icient steechiométrique associé au composé i dans la réaction , (V; étant positg'f pour
les produits formés et négatif pour les réactifs). On peut écrire, d'aprés la définition de I'enthalpie libre :
AGs = AHy — TAS

D'apres cette définition, on déduit que I'enthalpie libre standard de formation des éléments pris sous leur
forme la plus stable est nulle.

Exemple 1 :

L'enthalpie libre standard de formation de I'eau liquide correspond a la variation d'enthalpie libre

standard de la réaction suivante :

1 AGR
5 O2(g) + Ha(g) & H20(y)

Les tables de données thermodynamiques donnent : AH®;(H,0) = -286 k] /mol,
$°/(H,0) = 70 J/mol.K, $° (H,) = 130 J/mol.K, $°(0,) = 205 J/mol K.
D’apres la loi de I'enthalpie suivante AGy = AH — TAS
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On déduit AHyet AS}, on utilise la loi de Hess et on trouve :
AG; = AH;(H,0) — 298(S;(H,0) — S;(H;) — S;(0))
AG; = —237,6 Kj
AG® d’un composé est une mesure de sa stabilité par rapport aux corps simples: AG°; <0, a T donnée,

les corps simples forment spontanément le composé a cette temperature.

Exemple 2 :
MGy (v 3)(9)
Na(g) + 3Hz(g) 2N H3 )
AGryy,y = —16,5 K] < 0 Alors cette réaction est spontanée dans le sens (1), a cette température.
Exemple 3 :
AGy (HD(g)

Hygy + Ir(g) &> 2HI(y

Avec AG;(NHB) = 1,69 K] > 0 Il est impossible de préparer HI a partir de H; et de I, a cette temperature
dans les conditions standard. Dans ces conditions la réaction est favorisée dans le sens (2) (la réaction est

spontanée dans ce sens)

Remargue :

La valeur de AG correspond & I'énergie disponible (“libre”) pour faire un travail, c’est-a-dire, si une
réaction a une valeur pour AG de -100 k], on peut faire un maximum de 100 kf de travail.

Exemple :

Considere la combustion de | 'hydrogéne d une pression de I atm et 298 K.

AGR
O2(9) + 2Hz(g) = 2H;0q)
L’enthalpie de cette réaction est de : AH = -571.6 k], Ientropie est de AS = -327.2 J/K Ia valeur

déduite de AG a la temperature standard est de AG = -474.2 kJ. Cela veut dire que cette réaction libere
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571.6 kJ de chaleur (energie) lors de la combustion a pression constante mais la limite theorique pour la

conversion de cette chaleur en travail est seulement 474.2 kJ. Cest-a-dire de AG il represente I’énergie

maximale qui peuvent étre transformé.

e. La variation de ]’entha]pie libre molaire :

1. Influence de la Température

Considérons une transformation physique d’un corps pur. Le signe de I'enthalpie libre qui lui correspond
dépend de AH, AS ainsi de la temperature comme le montre le tableau suivant :

Tableau 1V.1 : L’¢volution des systemes thermodynamiques enfonction de leurs AH et AS.

AH <0 La transformation est exothermique avec une augmentation de I’entropie

AS >0 AG <0 quelques soit la température T (la transformation est spontanée)

AH >0 La transformation est endothermique avec une diminution de I’entropie

AS <0 AG > 0 quelques soit la température T (la transformation n’est pas spontanée)
AH <0 La transformation est exothermique avec une diminution de I’entropie :

/ ) . AH —
A5 <0 Le signe de AG dépend de la température : AG <0si T < i Teritique

AH >0 La transformatjon est endothermique avec une augmentation de I’entropie :

/ / . AH —
AS>0 Le signe de AG dépend de la température : AG <0si T > i Teritique

2. Influence de la pression
La pression influence les gaz (c’est-a-dire I’augmentation de la pression n’a pas d’influence sur les solides
et les liquide et on s’intéresse en plus particuliéres au gaz):
G=H-TS=U+PV-TS
dG =dU + PdV +VdP —TdS — SdT
dU =TdS — PdV
dG =TdS — PdV + PdV + VdP —TdS — SdT
dG = VdP — SdT
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AT = cste on aura: AG = VAP d’ou pour une variation de pression de P; a P; :
Py
AG = '[ VdP
Py
_ P Py __ P,
Alors AG = GTZ — GTl = fpl VdP

. ) \ . . — nRT .
Pour un gaz parfait, d’aprés la loi des gaz parfait on a V = 5 on remplace dans la relation de AG et

on trouve :

AG = G;* — Gy = nRTIn(2)
1

P.
G;fz = Gﬁl + nRTln(P—Z)
1

Dans les conditions standards, on deiﬁnit Penthalpie libre molaire standard a la temperature T
note G70~ et I'enthalpie libre molaire du gaz a la température T et a la pression P est donnée par
1 ’expression :

Py

G{? = GO 4+ nRTIn(—=)

Patm

Avec Patm=1 donc
Gf = G + nRTInP
Dans le cas d’'un mélange gazeux suppose paz_rfajt : IDenthalpie libre molaire de chaque

constituant i sous sa pression partie]]e Piala température T est donné par :
GE (i) = Go(i) + n;RTInP,

L’enthalpie libre total du mélange G7. (tot) est donné par :
G (tot) = ) mGE(D)

f. Expression de I’enthalpie libre dans le cas général (en fonction de I’ activité) :

Dans le cas ot le systéme est constitué d’un melange de phases liquides, solides et gaz, I’enthalpie libre

molaire du constituant i est donné par 1 ’expression suivante :
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P, 0/: a;
0

Le terme a presente [lactivite du constituant i, et est [Iactivite dans les conditions
standards. L’activité chimique est définie par I'expression: @; = Y X;

Avec :

Vi Le coefficient d’activité, il est égal & 1 pour les systémes parfaits (¥; = 1 ).

X; Depend de I'état physique du constituant :

n;
g

X; = fraction molaire pour les solides et les liquides (X; =

X; = pression partielle pour les gaz (X; = P ).
X; = concentration molaire pour les solutions ioniques (X; = Cj ).
L’activité  chimique dans les conditions standards est toujours égale a 1 quel que soit la
phase (@Y = 1 ). Donc, Penthalpie libre molaire du constituant i sera donné par Pexpression :
GE () = G2(i) + n;RTIn(a;)
Pour les systémes parfaits on prend @; = X; c'est-a-direY; = 1
Pour les solides : X; = Lety; =1 d’ou: G-llf(l') = G% (i) (La pression n’a pas d’influence sur les
solides).
Pour les liquides @; = X;: d’ou :
Gr (i) = Gp(i) + n;RTLn(x;)

\

Pour les solutions ioniques @; = Cj : d’oti :
GE () = G2(i) + n;RTLn(C))
Pour les gaz @; = Py :
GL (i) = G2(i) + n;RTLn(P)

Pour le melange :

GE(tot) = Y miGE (D)
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I1V.9 Exercice d’applications :

Exercice N°1 :

Calculer la variation d’entropie lorsqu’une mole d’iode solide a la température T; = 25°C, se vaporise a
la température T, = 200°C sous une pression de 1atm.

Données:  Cp(Io)s = 54,6 J.mol".K' ; Cp(I,)] = 81,5 J.mol". K" Cp(l.)g = 93,2 J.mol''.K';
AH;=15,633k]/mol ; AH,,,= 25,498k] /mol ; Température de fusion de I, (solide) est Tr,;=113,6°C;
température de vaporisation de I, (liquide) est T, = 184°C.

Solution :

D’apres I’énoncé de cet exercice on voit clairement que le I, passe de I’état solide a 25°C ensuit il passe a
Petat liquide a la température 113,6°C puis il passe a I’etat gaz a la température de 184°C.

Pour mieux comprendre ces changements on trace I'échelle des températures comme suit :

T1=25C Tfus=113C Tvap=184C T2=200C
1 | | |
| I | 1
Entropie 4 Entropie 4 Entropie
d’échauffement du ‘ d’échauffement du | d’échauffement de
12 solide AS1 “ 12 liquide AS3 “ 12 gaz AS5
Entropie de Entropie de
changement changement
d’état S-L AS2 d’état S-L AS4

D’apres ce diagramme on constate qu’il y a 5 Etat, Alors :

Tfus Tvap T,
AT AHpy dT  AH,q, dT
S = f nCyo—+n + f nC,pn—=+n + f nC. —
T p(s) T Tfus (D T Tvap pr(9) T
Ty Tfus TWIP

Aprés cette intégration de cette relation on trouve :

T AH T AH Y
St = Cpay)(s) ln( fus) + T G 1“( Uap) T G ln( ;us>
T, Trus Trus vap 1

113) 15633 184) 25498
25 113 113 184

Sr = 406,79 JK!

200
+93,21n (—)

Sy = 54,6. 1n< 54

+ 81,51n(
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Exercice N°2:

On considere la reaction de synthese de I'ammoniac, se déroulant en phase gazeuse ;

AHg, ASg, AGg
Na(g) + 3Hyg) < > 2NH; g,

Calculer I’enthalpie standard de la réaction AHp & 298 K.
Calculer I'énergie de la liaison N-H a 298 K.

Calculer I'enthalpie standard de la réaction AHg & 500 K.
Calculer Ientropie standard de la réaction ASg a 298 K.

Calculer I’enthalpie libre de la réaction AGr d 298 K.

o o~ w0 D e

Faites une conclusion sur les valeurs obtenues & Ty = 298 K de AHg, ASy et AGy

Donné
onnées Nx(g) | Hxg) | NHs(g)

AHuf)Qgg(K] mo]']) 0 0 —46,21

S'r20s(KJ mol'K") | 191,58 | 130,64 | 192,59

C”PUmOJ-JK-J) 29,13 | 28,84 | 35,66

AH®,05(N = N) = - 945 kJ mol!
AH®95(H-H) = -335 k] mol’’
Solution :
1. Calcul de I'enthalpie standard de la réaction AH'y a 298 K :
Pour la détermination de AH'y, on voit d’apres les données de cet exercice on a les AH y Alors on utilise

directement la premiére loi de Hess qui sera comme suit :

AHg(208) = Z vl-AHfzzgs) (Produits) — Z vjAHfzm) (Réactifs)
AHg(z08) = 30Hy(vp,) = 38Hp () — AHpqy,
Et comme AHp () = AHpy v =0 alors
AHp(z08) = 30H; (yp,y = 2.(—46,21) = —92,42K]
2. Calculer I'énergie de la liaison N-H a 298 K.
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Pour la détermination de AH' (-, on utilise directement la premiere loi de Hess pour les enthalpies

de liaisons qui sera comme suit :

A1-110?(298) = z ViAHLiaiSOTLSZzgg) (Produits) - Z VjAHliaisonszzgs) (RéaCtifS)

AHp
D’apres cette reaction on tire I'enthalpie de la réaction en fonction des enthalpies de liaisons qui
sera :
AH}°2(298) = 6AHEN—H) - 3AHEH—H) - AHENEN)

On tire AHEN_H) qui sera :
o 1 o o o

3. Calcul de Ienthalpie standard de la réaction AH: 4 500 K.
Pour la détermination de AHg 500y, on voit d’apreés la réaction chimique que tous les réactifs
ainsi que les produits sont a Ietat gazeux alors on utilise directement la I(z’zrchbqﬂr qui sera comme

suit :
T
AH3(T) = AHZ(298°) + f AnC, dT

298
AnC, = Z n;C, (produits) — Z n;C, (réactif's)
AnCp = 2Cp(np,y — 3Cpau,) — Crnyy = —44,33J K71
AHZ(500K) = —92,42 — (44,33)(500 — 298).1073 = —101,37K]
4. Calcul de I'entropie standard de la réaction AS;(Z%)& 298 K.
Pour la détermination de ASp50g), on voit d’aprés les données de cet exercice on a les AH ; Alors

on utilise directement la premiere loi de Hess qui sera comme suit :
ASg(298) = Z ViSi (208 (Produits) — Z ijj(298) (Réactif's)

A5;2(298) = ZSENH3) - 3SEH2) - SENz) = —198,32]
5. Calculer Ienthalpie libre de la réaction AGp a 298 K.
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AGre298k) = AHR(298K) — TASR(298K)
On déduit on remplace AH (298K et ASp(298k) avec leurs valeurs et on trouve :
AG;(Z%K) = —92,42 — 298(—198,32).1073 = —33,32K]
6. Des conclusions sur les valeurs obtenues & Ty = 298 K de AHp, ASg et AGp
a. Pour I'enthalpie on a trouve AH;(Z%) = —92,42K] < 0 alors la réaction est exothermique.
b.  Pour I’entropie on a trouvé AS;(Z%) = —198,32] < 0 Alors cette réaction a une entropie
négative. Elle est exothermique, mais elle conduit a plus d'ordre dans les dispositions des
atomes.
c. Pour I'enthalpie libre de cette réaction on a trouve AG;(Z‘BBK) = —33,32K] < 0 Donc on
conclure que cette réaction est une réaction exothermique avec une diminution de I’entropie,

elle est spontanée dans le sens direct c’est-a-dire dans le sens 1.

Exercice N°3 :
Considérons la formation d’une mole de MgO(solide) :

1 AHR=—602K], ASp=—108JK~1
Mg(s) +5 02y > MgOs)

(On suppose que AH; et AS; sont indépendantes de la temperature).

1. Calculer AG; pour la formation de MgO(s) a 0°C (273K). La réaction est-elle spontanée ou
non spontanée a 0°C ?

2. Ya-t-il une température a laquelle la formation de MgO passe de spontanée a non spontanée ou
vice versa ? Si non, expliquez briévement pourquoi pas. Si oui, calculer la température (T7) a
laquelle la spontan¢ité de la réaction change.

Solution :

1 AHR=-602K], ASp=—108JK!
Mg(s) + 5 O2g) > MgOs)

1. Calcul de I'enthalpie libre AG; pour la formation de MgO(s) a 0°C (273K) selon la réaction :
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o o o
Comme on a AH R et AS g alors on déduit directement le AGR directement a partir de la loi de

]’entbalpie libre suivante :

AGy = AHy, — TASS,

AGrz73K) = —602 — 273(—108). 1073 = —572,51K]
D’apres ce résultat on voit que I'enthalpie libre est de AG;(Z%K) = —33,32K] < 0 Donc on
conclure, qu’a cette temperature (273K), cette réaction est une réaction exothermique avec une

diminution de I’entropie, elle est spontanée dans le sens direct c’est-a-dire dans le sens 1.

3. A. Comme la réaction est exothermique( AH; < 0) avec une diminution d’entropie (AS; <0)
et D’aprés la relation de I’enthalpie libre :
AGyp = AHp — TASR
Alors on déduit qu’il existe une température a laquelle la formation de MgO passe de spontanée a
non spontanée ou vice versa et cette derniére elle s’appelle temperature critique.
B. Calcul de la température (T.q.) a laquelle la spontaneité de la réaction change.

A I'équilibre on a : AHy — TASR = 0 on tire la température qui sera :

AH, 602
TCritique = E = m = 5574‘K
Si la température T > Teritigye on trouve AG;(Z%K) > 0 alors la réaction est spontanée dans

le sens contraire c’est-a-dire dans le sens 2.

Si la temperature T < Teritique alors AGga9gky < 0 la réaction sera spontance dans le sens 1.
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CHAPITRE V : Les équilibres chimiques

V.1 Objectifs

Aprés avoir bien compris les propriétés des principales fonctions thermodynamiques et leurs applications
aux corps purs, on peut maintenant envisager I’application de ces fonctions aux réactions chimiques.
Comment peut relier la variation de I’énergie libre (enthalpie libre) et les concentrations des réactifs et des

produits dans un meélange réactionnelle? Quelles sont les lois qui gouvernent les réactions ?

V.2 Introduction

Soit le mélange de méthanol et d’acide acétique. Laissé a lui-méme, il réagit et se transforme partiellement
a la température normale en acétate de methyle et en eau. Si I'on mélange au contraire de I'acetate de
méthyle et de I'eau, le systéme va évoluer vers la formation de méthanol et d’acide acétique. Si, en outre,
on a pris soin dans chacun des deux cas de realiser des mélanges équimoléculaires, on obtient le méme
mélange final.

CH;0H + CH3;COOH = CH;3;COOCH; + H,0
Les deux systémes précedents évoluent I'un vers I'autre et atteindront un état d’équilibre dynamique. Loin
d’étre figes, les réactifs continuent de réagir. Il y a donc réactions directe (de gauche a droite) et indirecte
(de droite a gauche) de facon ininterrompue. On dit aussi qu’il y a équilibre entre deux réactions. Les
vitesses des deux réactions étant identiques, on obtient en apparence un état de non réaction.

Dans un equilibre chimique, les réactions en avant et en arriére se produisent a des rythmes identiques, et
les concentrations de produits et de réactifs restent constantes. Si nous effectuons une réaction dans un
systéme fermé de sorte que les produits ne peuvent pas s’échapper, nous constatons souvent que la réaction
ne donne pas un rendement de 100 % des produits. Au lieu de cela, certains réactifs restent apres que les
concentrations ont cessé de changer. A ce stade, lorsque les concentrations des réactifs et des produits ne
changent plus, nous disons que la réaction est a I’équilibre. Un mélange de réactifs et de produits se trouve

a Iequilibre.
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V.3 De;ﬁnitions :

On appelle mélange tout systéme constitué d’au moins deux corps purs. Cette définition ne présume pas
que les corps purs se dissolvent ou non mutuellement I'un dans I’autre. Par exemple, si la mixtion de I’eau
et du pentane forme un mélange, il en est de méme du chlorure de sodium, NaCl, immergé et donc dissout
dans de I’eau.

On appelle équilibre homogene tout mélange qui résulte en ]aformation d’une seule phase solide, liquide
ou gazeuse. Cette phase est homogene : ses propriétés sont identiques quel que soit le lieu considére a
Pinterieur de cette phase. Le mélange de nitrate de potassium et de chlorure de sodium en solution aqueuse
conduit a un équilibre chimique : NaCl + KNO; = KCI + NaNO;.

On appelle équilibre hétérogéne tout mélange qui conduit a la formation d’un équilibre chimique faisant
intervenir au moins deux phases homogénes. La dissolution d’iode dans le melange eau - tétrachlorure de
carbone conduit a une distribution d’iode entre les deux solvants. 1l y a équilibre physique. Par contre, le
mélange carbone graphite + dioxyde de carbone gazeux forme I’équilibre chimique hétérogéne suivant : C

(graphite) + CO, (g) = 2 CO(g)

a. Réaction compléte et réaction incompléte

v’ Réaction est complete : quand le systeme évolue jusqu’a disparition d’au moins un des réactifs.
Exemple : (les réactions de combustion) CH, + 20,”— CO, + 2H,0

V' Réaction incompléte : dans ce cas, a la fin de I’évolution, les composés de départ (les réactifs) sont

encore présents avec de nouveaux composés formés (les produits), cette réaction elle peut se produire
dans le sens direct autant que dans le sens inverse. Au méme endroit et au méme moment, les
réactifs se transforment en produits alors que les produits se transforment en réactifs.

Exemple : estérification a 250C

Etat initial : (acide organique + alcool) ——> Etat final (acide organique + alcool + ester + eau)
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!/
b. Etude d’une réaction incomp]éte et la mise en ceuvre d’un équi]ibre chimique :

Le carbonate de calcium est present sous forme de calcaire Ca CO3( s) dans tous les depots souterrains,
heritage des océans disparus. Sous I'action de I’eau iqﬁltrée contenant du dioxyde de carbone, le calcaire
se dissout en produisant des ions Ca’* et HCO® :

CdCOg(S) +C02(aq) + HzO(l) — Ca“(aq) + ZHCOg'(aq).

Lorsque cette eau irﬁ]trée riche en minéraux dissous debouche dans une grotte, la réaction inverse se
produit, le dioxyde de carbone CO; se dégage et le carbonate de calcium précipite selon la réaction
suivante :

Ca“(aq) + 2HCO3'(aq) —CaCO0s(s) + COy(aq) + H,O(1)

Que ce serait-il passé si la solution initiale d’ions Ca’* et 2HCO5 avait été placée dans un récipient fermé
plutot que laissee a I'air libre ?

v’ Au début, les ions (Ca’* et 2HCO5) réagissent et donnent les produits (CaCO3 et CO,) a une
certaine vitesse. Les concentrations des reactifs diminuent avec le temps et la réaction devient plus
lente. Cependant, en méme temps, les produits H,0, CO; et CaCO3 commencent a se combiner
pour redonner Ca’" et HCO5 & un rythme qui s’ accentue sous I’gﬁ(et de I'augmentation de leurs
concentrations.

v' Il arrive un moment ot la vitesse de la réaction directe (avec la formation de CaCOs(s)) et celle de
la réaction inverse (avec la dissolution de CaCQOs(s)) deviennent égales et il ne se passe plus rien a
Iéchelle macroscopique. Le systeme a alors atteint I'équilibre chimique, un état dans lequel les
deux reactions directes et inverse ont toujours lieu, mais a la méme vitesse, si bien qu’aucun
changement net n’est visible, on parle d’équilibre dynamique. Cet équilibre est représenté
par le symbole « == »:

Ca”(aq) + 2HCO5 (aq) == CaCO;s(s) +CO;(aq) + H,0(1)

D’apres cet exemple dit qu’un systéme chimique est en état d’equilibre lorsqu’il est le siege d’une
réaction inversible c'est-a-dire une réaction qui n’est pas totale. L’¢tablissement de I’équilibre
nécessite la coexistence de tous les constituants, produits et réactifs a une température, une pression

et avec des COIHPOSitiOHS uniformes et constantes dans le temps.
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a. Loi d’action de masse :

Considerons une reaction chimique en solution, V4A+ VB e v.C + vpD, A Iéquilibre, les

concentrations des constituants Vérifient la relation :

[C]"e x [D]*P
[A]va x [B]vE

K. =
K est la constant d’equilibre relative aux concentrations. [A] est la concentration molaire du constituant
A. Dans le cas ou les constituants sont a I’état gazeux, on utilise la constante d’équilibre relative aux
pressions partielles.

K, = (PD”D X PCVC>

VA VB
P% X Py

L’équation qui traduit la loi d’action de masse peut étre genéralisée aux systémes hétérogenes en utilisant

v

ayP x a,°
K=(22——-2¢
v v

a,* xag®

A

les activités :

Cette relation représente la « loi d’équilibre » qu’on appelle également « loi d’action de
masse » ou encore « loi de Guldberg et Waage ». Elle s’applique uniquement pour les
systémes fermés.
Activite
v a(gaz A) = P, : pression partielle de A. Py = x, .Pr
a (solide) = 1
a (liquide pur) = 1
a (soluté A en solution diluée) = concentration molaire [A]

a (solvant) = 1 (Il est majoritaire, donc pratiquement pur)

~

Relation entre Kp et Kc :

n

D’apres la loi des gaz pag‘bit on PV =nRT alors P = ERT avec —= C on remplace dans la
%4 %4

[C]VC(RT)VCX[D]D(RT)*D _ ., (RT)°*4
[A]YA(RT)VAX[B]VB(RT)"B € (RT)a+b

relation de Kp et on trouve : Kp =
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Kp = KC(RT)(VC‘H’D)_(VA‘H/B)
On pose Av = (v¢ + vp) — (V4 + vp) donc on trouve Kp = K.(RT)2Y

2. Application: Loi d’action de masse (L.A.M.) -Systémes homogeénes et hétérogenes :

Cas d’un équilibre bomogéne :

3
POZ

203(g) (:)302(g) la constante d’équilibre de cette réaction est K, : Kp = 7
03
CH;COOH(1) + CH;0H(1) ZCH3COOCH3(1) + H,0(1)

Dans cette réaction est homogene en phase liquide alors on utilise la constante Kc qui sera :

__ [CH3C00CH3]
¢ [CH3COOH][CH30H]

Dans le cas ou la solution est aqueuse, c.-a-d. H;O joue le réle

de solvant, son activité sera prise égale a I.

Cas d’un équih’bre hétérogéne
3Fe(s) + 4H20(g) ZF6304(S) +4H2(g) dans ce cas on prend que les éléments qui sont a

Ietat gazeux car les autres qui sont a I’état solides ils ont une activité égal a 1 alors la constante

d’équilibre est K, qui sera : Kp =

2Ag1(l) + ZHZ(g) ZZAg(S) + ZHI(g) la méme chose pour cette réaction on utilise que les

2
Phy

/ . 7 —
COIHPOSCS qLII sont a] etat gGZGUX ; KP —_— P%I
2

3. Relation entre la constante d’équilibre et la variation d’enthalpie libre standard:

Considérons une réaction chimique se produisant entre gaz parfaits :
Vad(g) +ViB(g) EVcC(g) +VoD(g)
Au cours de cette réaction, Iactivité et I'enthalpie libre des réactifs diminuent alors que ceux des produits
augmentent. A I'instant t, la variation de I’enthalpie libre est donnée par:
AGr = vcGey +VvpGpy — Vala)y — Vpl(a)
AGg = cGcy + dGppy — alGay — bGp

Or, Ienthalpie molaire de chaque constituant est donnée par:
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G(i) = G'(i) + RTIn(a;)
On remplace dans la relation précédente est on trouve :
AGg = vc(G'(C) + RTIn(ac)) +vp (G (D) + RTIn(ap)) — v4(G’ (A)
+ RTIn(a,)) — vg(G’(B) + RTIn(ay))
AGg = [vcG'(C) + vpG (D) —v4G'(A) — vgG ' (B)] + RT[In(a [°) + In(a,?

— In(ay")) — In(ap”)]

Apres sjmplzﬁcation cette relation devient :

o avDaVC o PVDPVC
4G = AG +RTln<%) o AG=AG +RTln(%>
a,Aay P,” P

b. Le quotient de réaction :

Le terme Qy est le quotient réactionnel, exprimé en fonction des activités ou des pressions partielles des

constituants.

Vp V¢
0 _ap ac
R ™ vygq vp
a aB

A
Le quotient de réaction est une grandeur sans unité qui nous renseigne sur I'évolution d’une reaction
chimique
v' Etudions la réaction suivante en solution aqueuse:
a A (aq) +bB(aq) = cC(aq) +d D(aq)
Le quotient de réaction, note Qy, pour cette réaction dans un état donné du systeme est :

[C]° x [D]

U = [a1ex [B1?

Remargue :

v’ La valeur du coefficient de réaction s’exprime par un nombre sans unité.
v’ Par convention, I'eau, solvant, n’intervient pas dans Iécriture de I'expression de Q (méme s’il
intervient dans I’équation de la réaction).

V' Les espéces cbimiques solides n’apparaissent pas dans | ’expression du quotient des réactions.
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Exemple :

On considere les réactions suivantes :
1. ZI(aq) +52082'(aq) J__’Ig(aq) + 5042_(0(1)

[I2][S0Z"]
[17]2 x [S,0§7]

Qr =

2. CH3COOH (aq) + HZO = CH3COO_(GCI) + H30+(aq)

0 = [CH3€0071[H307]
R ™ [cHsco0H]

3. Cu(s) + 24g*(aq) = Cu’*(aq) + 24g(s)

4. 2CaCly(s) = Ca’* (ag)+ 2CI (aq)
Qr = [Ca®*][CI7]?
5. Cu’*(aq) + 20H (aq) = Cu(OH),(s)

~ 1
~ [Cur*] x [OH ]2

Qr

1. Valeur du quotient de réeaction a Iéquilibre :

v Le quotient de la réaction dépend des concentrations des réactifs et des produits. Ces concentrations
évoluent au cours de la réaction : le quotient de réaction Qg dépend donc de
I’avancement de la réaction.

V' A un moment donné, la réaction cesse d’évoluer (du moins au niveau macroscopique); la réaction
a atteint alors son état d’eéquilibre.

Le quotient de réaction Qg lorsque la réaction a atteint son état d’équilibre est donnée par la relation

suivante :

[Cleq % [D1gq

=K = KC =
O [A12, % [BIZ,

Donc le quotient de réaction a I’équilibre égale a la constante d’équilibre K (Qp=K).
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La valeur de la constante d 'équi]ibre d'une réaction est indépendante de la composition initiale du systeme,
elle ne dépend que de la température.
Alors pour une réaction qui se déroule a I’¢tat gaz on a la constante d’équilibre K est donnée par la relation
suivante :
P'JP x P'/C
K. = D c
P = VA 'VB
P4 X Py
P’;sont les pressions partielles a I’équilibre.

A I'équilibre on a AGr=0 on remplace dans la relation de I'enthalpie libre et on trouve :

AG’ + RTIn(K) =0  Alors AG” = —RTIn(K) d’apres cette relation on tire la relation de

-AG
K qui sera : K = eRrr

2. Prevoir le sens d’évolution d’un systéme chimique
Si a I'instant initial les especes A, B, C et D sont presentes dans le milieu réactionnel, comment peut-on
prévoir dans quel sens la réaction va se derouler spontanément ?
On calcule le quotient de réaction initial Qi
(1) lorsque Qi < K
Le systéme évolue de facon a obtenir Q = K Pour cela, Q doit augmenter : les concentrations des produits
doivent alors augmenter et les concentrations des réactifs doivent diminuer.
Ceci implique la consommation des réactifs au profit de la fabrication des produits, donc la réaction évolue
dans le sens direct 1.
(2) lorsque Qi = K
L’étar d’equilibre est atteint. Macroscopiquement, le systeme n’évolue plus.
(3) lorsque Qi > K
Le systeme doit évoluer dans le sens 2, sens de la consommation des especes C et D afin de diminuer les

concentrations [C| et [D] et d’augmenter les concentrations [A] et [B], correspondant a la diminution de

Q
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Exemple :

On donne pour I’équilibre suivant realise a P =1bar: K, 403x) = 0,147

N204(g) : 2NO, (g) N¢ot

Aty Imol 2mol 3
At Imol Omol 1
At Omol Imol 1
At;  10mol Imol 11

Pour déduire le sens de la réaction on calcul le quotient de la réaction pour chaque état ensuit on le

compare avec la constante d’équilibre comme suite :
Qo =4/3 > Kp —>sens 2

Q) =0 <Kp —sens 1

Q3 > Kp —sens 2

Q4 < Kp —sens I

V.4 Perturbation de I’état d’équilibre

Supposons que la reaction précédente ait atteint son état d’équilibre, Que se passe-t-il si on perturbe
I’équilibre en faisant varier la concentration (la température ou la pression), des substances ?

L'équilibre sera momentanément rompu, I'une des deux réactions va d'abord dominer au détriment de
l'autre. Puis, selon une loi valable pour la plupart des phénoménes naturels, le systéme va trouver un

nouvel état d’équilibre. ..

V.5 Principe de Le Chatelier (1850—1936) :

« Si un systéme a I'équilibre est soumis a une perturbation (modification de I'un des facteurs d’équilibre),
I’équilibre se déplace dans le sens diminuant Ieffet de la perturbation c’est-a-dire il réagit de fagon a
s’opposer a cette perturbation. La réaction capable de diminuer la perturbation est favorisée »

Un équilibre cherche toujours a s’opposer aux variations qu’on veut lui imposer. Cest la loi de modeération.

(Facteurs d’équilibre : variables intensives définissant I’état d’un systéme en équilibre).
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On va étudier 1 ’gﬁret d’une perturbation du systéme en équi]jbre par mod{ﬁcation d’un facteur d ’équilibre
a savoir Ieffet de la température (T), effet de la pression (P) et Ieffet de la composition (xi ou Pi) a (T et

V constantes a T et P constantes), sur le sens de I’évolution de cette equilibre.

V.6 Evolutions des équilibres chimiques

a. Influence de la Température :

Variation de K, avec T : - Loi de Vant'chf
AGR = AHR — TASR = —RTIn(Kp) Alors on tire Ln(K;) qui sera :

AHY . AS]
—8 + —

Ln(Kp) = - RT R

Si I'on porte Ln(Kp)en fonction de 1/ T on obtient directement les valeurs de

AH }g et AS Ig Alors on peut écrire cette relation sous la forme dyﬁ[érentielle suivante :

d(Lnk, AHD
( :T P) = RT}; C’est la loi de Vant'Hqﬁ" pour une réaction a pression constante.
0
d(Ln(Kp)) = —(i%)dT Apreés intégration de cette loi on trouve
In(Kp,) — Ln(Kp,) AH£+AH£
n —Ln =——+—

Aprés simp]y(ication de cette équation on trouve :

Kp, AHY 1 1

I —
"Ker R ‘T, T,

Cette relation permet de prévoir facilement I'influence de la température T sur le sens d’un équilibre. Le
terme (RT°) est obligatoirement positif alors d’aprés la loi de vant’Hoff on constate que le sens d’évolution
de la reaction dépondra de AH Ig et il sera :

v Si AHg < 0i (Réaction exothermique) : ce type de réaction dégage de I'énergie lorsqu’elle se
produit. Si on augmente la température, c’est-a-dire que I’on apporte de I'énergie, on ne faciljte
en rien la réaction, et, au contraire, on s’ oppose d son déroulement

v Si AH }(3) > 0 (Réaction endothermique): dans ce cas la réaction consomme de I'énergie pour se
produire. Si on augmente la température, c’est-a-dire que I'on apporte de I'énergie, la réaction la

consomme et la réaction est faci]itée.
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Alors d’une maniere générale, Une ¢lévation de temperature favorise donc le sens correspondant a la
réaction endothermique. Inversement, un abaissement de température favorise le sens correspondant a la
réaction exothermique. Tout se passe donc comme si I'équilibre cherchait a s'opposer a la variation de T

clest le principe de Le Chatelier.

Remargue :

V' A laide de cette équation de vant’Hoff une fois qu'on connait AHR (a partir de I'équation de
Van't Hoff) et AGR (a partir de AHR = —nRTInK ), on peut calculer ASQ (ot T est la
température qui correspond & la valeur de AGg qu'on utilise) & partir de la relation suivante :

AGY = AHp — TASR On tire ASp qui sera :

o AHR — AGp
ASp = ————

V" Pour une réaction qui se déroule a volume constante et d’apres les équations suivantes :

d(LnKp) _ AHY
dT  RT2

Et Kp = K. (RT)?Y On a aussi AHR = AUQ + Av(g)RT On tire deduit la

relation entre Kcet AU qui sera :

d(LnK;)  AUR
dT  RT?

loi Vant'Hoff pour une réaction a volume constante.
v’ La détermination de la constante d'équi]ibre a une temperature T >T : La valeur de K a la

temperature T se deduit de la relation : AG'(T) = —RTIn(K) 1l est donc facile d'obtenir K a

partir des valeurs de AG(T) ... Mais assez long de calculer AG°(T). Il est souvent aussi possible
de calculer K(T) a partir de K(298) en intégrant la loi de Vant'Hoff suivante :

d(LnKp) _ AHR
dT  RT?

L'intégration de cette derniere relation entre 298 K et une température quelconque T conduit a :

T
1 [ AH®
LTLK(T) = LnK(zgg) + E J.F dT
298

AHY(T) Etant obtenu par intégration de la loi de Kirchhoff et K 395, a partir de :
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AGR 208y = AHR208) — TASR (20g) = —R.298.1n(K,g5) Alors

AHR (298) = (298.ASR 298))
(R.298)

Avec AHR(T) est déduite a partir de la loi de Kirchhoff.

In(Kyog) =

b. Influence de la pression (a température constante (T=Cst)) :

D’apres la relation de la constante d’équilibre Kp :

YD p¥C
P . “xXP Vi . Vi
Kp = (u) on Pt = (xi)leT(;t on remplace dans la relation de Kp et on trouve :

va VB i
PA XPB
VD vc VD vc
K _ Xp ch PAV(.Q) 0 K — “p ch ] K _ K PAV(Q)
P xj;A xx;B Tot npose: Ry = XZA Xx;B alors Rp = Ky lFp

v SiP augmente I’équilibre cherche a la faire diminuer en se déplacant dans le sens de diminution
du nombre de moles gazeuses.

v’ Si P diminue Iéquilibre cherche a la faire augmenter en se déplacant dans le sens de
I’augmentation du nombre de moles gazeuses.

V" Si au cours de la réaction le nombre de moles gazeuses ne varie pas, la pression est sans iqﬂuence

sur I'équilibre ; dans ce cas P n’est pas un facteur d’équilibre.

c. Influence du volume (a température constante (T=Cst) :

Si on augmente le volume du systeme a I’équilibre, sa pression diminue, le systeme devenu hors d’équilibre,

va évoluer dans le sens d ’augmentatjon du nombre de moles gazeuses — lgﬁfet inverse de la pression.

K., = K (H)Av(g)
P — n V

d. Influence de la composition

1. Taux d'avancement de réaction, taux de conversion par rapport d un réactif :
Une reaction incompléte est une réaction qui ne peut pas étre totale, comme par exemple la réaction de
I'acide éthanoique (acide faible) avec I'eau : CH;COOH+H,0&CH;CO0™+H;0" a laquelle est

associée une constante d équilibre. Ce peut étre aussi une réaction totale dont 1 "¢volution n'a pas encore
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eu le temps de se terminer. La valeur de I’avancement de reaction peut alors, lorsque la réaction est

incompleéte, étre inferieure a la valeur maximale de I'avancement de réaction E e
On peut donc, pour mesurer I'évolution de la réaction par rapport a I'évolution maximale, définir un taux
d'avancement de réaction que | 'on notera x , x étant une grandeur sans dimension , qui representera la

fraction de réactyFs ayant réagi par rapport a celle qui aurait disparu si la réaction était totale.

$

Emax

Le taux ou degré d'avancement de réaction x s'écrit :X =

Lorsque la réaction est totale, c'est a dire lorsqu'elle consomme la totalité d'au moins un des réactifs, le
taux d'avancement de réaction vaut 1 (ou encore 100%). Si ce n'est pas le cas, le taux d'avancement de
réaction est compris entre O et 1 (ou entre O et 100%).

Ce taux d'avancement peut étre différent du taux de conversion relatif Iui a chacun des réactifs.

Le taux de conversion du réactif A est égal au rapport du nombre de moles de A restant sur le nombre de
moles de A initialement présentes. On écrira donc :

ng—nA n%—nB

TA - Et TB -

n9 ng
Si les proportions initiales de A et de B sont différentes (des proportions steechiométriques), seul le taux de
conversion du réactif minoritaire sera égal au taux d'avancement de réaction.
Exemple (Réaction incompléte de synthése de I'ammoniac) :
Soit un réacteur fermé contenant initialement une mole de diazote N;et une mole de
dihydrogéne H,. Dans ce réacteur peut se produire la réaction suivante :
N, +3H, & 2NH;
A un instant donné, le contenu du réacteur est de : 0,8 mol de N,, 0,4 mol de H, et 0,4 mol de NH;.

Quels sont a cet instant les valeurs de I'avancement de réaction , du taux d'avancement de

réaction et des taux de conversion par rapport a N; et H,?
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Solution :

Soit la réaction de synthese de I’ammoniac : N,  +  3H; =4 2NH;
A I’¢tat initiale on a en mol : 1 I 0

A Iinstant t on a en mol 0,8 0,4 0,4

A I'instant ¢ en fonction de & : 1-& 1-3& 2&

Pour calculer € il suffit d’égaler les expressions sur les deux lignes c’est-a-dire 1-§=0,8 alors §=0,2.
(Ou bien 1-3¢6=0,4 alors on déduit £€=0,2)
Calcule de I’avancement maximale fmax qui représente la plus petite valeur de f qui annule la quantité de

matiere de 'un des deux réactifs. Donc 1- fmax:O alors fmale ou bien 1-3fmax=0 c’est dire

1 1
Emax = 3 Et puisque le nombre de mol d’un réactif ne peut pas etre négatif alors &pqy = 3= 0,333
5 J4 . . f 0'2 >
On calcule le taux d’avancement de la réaction qui sera : X = : = 0333 = 0, 6 alors I’avancement
max ’

de cette réaction est de 60%.

Pour les taux de conversion du N; et H, sont respectivement :

0
ny _nNZ 1-0,8
Ty, = —2 = = 0,2 Soit 20% et pour le H, est :
N2 nO 1 P
N2
0
ny,~MH, _ 1-0,4 ,
Ty, = ;0 =—] = 0,6 = x Soit 60%. Le taux de conversion minoritaire est égal a x.
Hp

2. Relation liant la constante d’équi]ibre Kp au cogfﬁcjent de dissociation (X et la pression totale P :

Le coeﬁ(icient de dissociation O est le rapport entre la quantité dissocier sur la quantité initiale

o le nombre de mole dissocier x
c’est-a-dire 0 = — = —
le nombre de mole initiale no

Pour déterminer la constante d’équilibre d’une réaction en fonction du coeﬁcient de dissociation

on suit ]’exemple suivant :

On considere la réaction suivante COz(g) & CO(g) + 1/20, (g)
A to no 0 0 Ny — No

Aty no(1-Q) noQX no/2  n,=no (1+a/2)
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1/2
PcoPy
Kp = o 2 On remplace les valeurs des pressions partiels en fonction de O et on trouve :
COy
1
a 2, 2a
Kp = Km)P] Gee” Aprés simplification on trouve : Kp = __PlZadf
i) P a-oeta)i?

3. Le sens d’évolution des équilibres avec le changement de compositions :

Ajout d’un constituant actif (intervenant dans Léquilibre : réactif ou produit) : Si 'on varie la

quantité d’un constituant actif gazeux a T et V constants :
V" Si la concentration d’un des constituants augmente, le systeme évolue dans le sens de sa
disparition.
v Réciproquement si la concentration d’un des constituants diminue, le systeme évolue dans
le sens de sa formation.

Ajout d’un constituant inactifgazeux (inerte) A T constante,

L’introduction d’un gaz inerte a pression constante peut modifier I'état d’équilibre car elle fait
diminuer les pressions partielles et si AV(g) #0, I'équilibre se déplace dans le sens ott le nombre de
moles gazeuses augmente.
v Si Av(g) = 0, lorsqu’on ajoute un gaz inerte, le rapport (P/nT ) AV(g) = 1 etil n’y a
pas d’effet sur la réaction.
v’ SiArv(, g) > 0, quand ny augmente, I'équilibre déplace dans le sens I (sens direct) et donc
le sens d’une augmentation de la quantité de matiére des produits.
v Si Arv(g) <0, quand nr augmente, I’équilibre déplace dans le sens2 (sens inverse).

Dans les deux cas I’equilibre se déplace dans le sens d’une augmentation du nombre de moles gazeuses.
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V.7 Exercice d’application :

Exercice N°1 :
Soit I'équilibre suivant sous P=1atm. Et T=298K:
200y = COygy + Ci5)
1. Suivant quel sens (1 ou2) évoluera la réaction si on augmente la température. Justifiez votre réponse ?
2. Suivant quel sens (1 ou2) évoluera la réaction si on augmente la pression. Justifiez votre réponse?
3. Donnez I'expression de la constante d’équilibre K,,.
Donnée: AHfCO(g):—26,4 Kcal/mol, AHfCOg(g)Z—94,5 Kcal /mol.
Solution:
200¢g) = COzg) + Cs)
La premiére des choses a faire c’est de calculer le AHy de la réaction :
On utilise la loi de Hess et on trouve : AHp 598y = AHf (o) — 20H oy = —41,25 K]
AH 2(298) < 0 Alors la réaction est exothermique dans le sens directe (1) et endothermique dans le sens
indirecte (2).
1. L’augmentation de la température déplace I’equilibre dans le sens endothermique c’est-a-dire dans
notre cas I'équilibre déplace dans le sens (2).
2. Une augmentation de pression déplace I’équilibre dans le sens de diminution du nombres de mole
des constituants gazeux c’est-a-dire dans notre cas on a AV(g)=-1, alors I'augmentation de la
pression déplace I’équilibre dans le sens direct (1).

3. L’expression de la constante d’équilibre Kp

Exercice N°2 :

On considere la réaction en phase gazeuse homogene :

AHR, ASP

AHCL + 0, < , 2H,0 + 2CL,

On donne les grandeurs molaires de rérérence pour les quatre gaz supposés pagraits a la température 298K:
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Constituant HCI 0, H,0 cl,
AHpoejpmony |23 |0 2418 [0
S(OKj/(mol.K)) 186,9 205,2 188,8 2231
Cotisamoticy | 22! 294 1336 33,9

1. Calculer L’enthalpie standard AH,?(Z%) et I'entropie standard ASg(ng)de la reaction a 298 K.

2. Trouver pour 1'équilibre considéré, la valeur numérique a 298 K, de la constante d'équilibre Kp.

3. Préciser I'influence de la température et de la pression sur cet équilibre.

4. Calculer I'enthalpie standard AHR de la réaction a T = 923 C

5. On chaliﬁre a 650°C, sous la pression totale P constante, un mé]angeformé au départ de 4 moles de
HCl et de 1 mole de 0,

a. Determiner la pression totale P du systéme nécessaire pour obtenir un avancement de la réaction a
I'equilibre % = 0,70 mole. On prendra: Kp = 0,30

b. En déduire les pressions partielles des constituants a I'équilibre.

Solution:

AHY, AS]

On a I'équilibre suivant: 4HCl + O < >2H,0 + 2Cl,
1. Caleul de L'enthalpie standard AHR 5qgy de la réaction & 298 K. On utilise la loi de Hess qui
donne: AHR 505) = 20Hf 11,0y — 40H oy = —114,4 K]
Pour la détermination de ASR5qg) de la réaction & la température standard (298 K) on utilise
la loi de Hess et on trouve :
ASR 208 = 2881,0) + 2501,y — 4SGucty — S(o,y = —129 jK !
2. Calcul de la constante d'équilibre Kp pour cet équilibre a 298 K. La loi d'action de masse s'écrit :
AGY = AHS — TASS = —RTIn(Kp) D’aprés les résultats qu’on a trouvés pour AHR et ASY alors
on déduit facilement la valeur de AGIg qui sera : AGY = AHY — TASY = —75,958 K]

D’aprés la relation précédente on tire la valeur la constante d ’équih‘bre
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—-AG

AGQ = —RTIn(Kp) Alors on tire Kp qui sera : Kp = e RT = 2,06. 1013

3.
A.

Izgﬂuence des parametres température et pression :

Irlﬂuence de la température : d’apres les résultats qu’on a trouvés on voit clairement que le
AH}?(Z%) = —114,4 K] < 0 donc la réaction est exothermique (par conséquence la réaction
inverse sens 2 est endothermique), 1'augmentation de la température deplace 1'équilibre dans le
sens endothermique c’est-a-dire dans le sens 2.

Influence de la pression : L'augmentation de la pression déplace I'équilibre dans le sens qui diminue
le nombre de moles gazeuses. Comme: Av = —1 < 0 Donc, si La pression P augmente

]'équi]ibre se déplace dans le sens 1.

Calcul de I’enthalpie standard AH}g de la reaction a T = 923 C : pour répondre a cette question

on utilise le relation de Kjrchh(ﬂﬁ{ :

T
AHRry = AHR 505y + f ACR dT
298
On calcul d’abord ACP qui sera :
ACP = 2,0y + 2CSc1,) — 4Cheucy — Cho,) = —10,08 jK 1
On remplace dans la relation précédente et on trouve :
AHR 1y = AHR 598 + ACS(T — 298) = —121,15 K]
On chauffe a 650°C, sous la pression totale P constante :
A. Détermination de la pression totale P du systéme nécessaire pour obtenir I’avancement de la
réaction a I'équilibre % = 0,70 mole. On prendra: Kp = 0,30
On a pour cet équilibre : 4HCl + 0, == 2H,0 + 2Cl,

Constituant HCI 0, H,0 CL Ny
A to (instant initial) 4 1 0 0 5
ADdulbee | 419 | 109 | 28 | 26 | 5%¢

On a la constante d’equilibre Kp est donnée par la relation suivante :
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2 2
_ PHzO' Pclz

K, =
g chl'POZ

On remp]ace les pressions partiel]es avec leurs valeurs en fonctjon de la pression totale et la fraction

molaires de chaque constituant et on déduit la nouvelle relation de Kp elle sra :

L 8G-9
K = L6 = )P,

\
A partir de cette relation on tire la valeur de la Pression totale qui sera :

§'G-9

PTot = m = 88,51 bar

B. Deduction des pressions partielles des constituants a | véqui]ibre.
On a la pression partielle est donnée par la relation suivante P; = X;Pro¢ avec x; c’est Ia
ﬁaction molaire du constituant i a I’équilibre. Apres les calculs on trouve les valeurs suivantes :

Tableau V.1 : Les pressions partielles pour chaque constituant :

Constituant HCI 0, H,0 Cl

Pression partielle 24,77 6,17 28,81 28,81

Exercice N°3 :
1. Soit les équilibres chimiques suivants :
Hz(g) *+ I2(9) — 2HI(g)
CaC0y) == Calg, + COyy,
Donner pour chaque équilibre chimique, les expressions de K et Kp.

2. Soit I'équilibre chimique homogeéne gazeux suivant :

AHR<0 et Av<O0
VAA +VBB < ’Vcc +VDD

Dans quel sens (1) ou (2) évoluera cet équilibre (en justifiant votre réponse) si :
(a) On ajoute un des réactifs. (b) On ajoute un des produits.

(c) On augmente la temperature. (d) On augmente la pression.
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Solution :
1. Les expressions de K¢ et Kp pour chaque équilibre :
a. Le premier équilibre on a tous les constituants sont a I’etat gaz alors :

PA;.
Kp

=5 5 Et pour le KC on le déduit directement a partir de la relation suivante :
Hy Uy

Kp = K. (RT)* Alors K. = Kp(RT)™" dans notre cas Av = 0 alors on déduit que Kp=K¢
b. Pour le deuxiéme équilibre on a les constituants sont a I’état solide et a I’état gaz alors on tien
conte que des constituants qui sont a I’etat gaz alors : Kp = Pgg, et pour la constante K¢ on
aura K = Kp(RT)™1..
2. Pour I’équilibre suivant :

AHR<0 et Av<O0
V4A + vgB « > veC +vpD

a. Lorsque on rajoute I'un des réactifs a cet équilibre, d’apres le principe de Chatelier, I'équilibre va
se deplacer dans le sens de la disparition de I'élement ajouter a I'équilibre. Dans notre cas on
rajoute I'un des réactifs alors I'équilibre va se déplacer dans le sens de leur disparition c’est-a-dire
dans le sens 1.

b. Lorsque on rajoute I'un des produit, I’équilibre va se déplacer dans le sens de leur disparition alors
cette fois I'équilibre va se déplacer dans le sens 2.

c. Une augmentation de température : d’apres I’énoncé de cet exercice on voit que cette réaction est

exothermique dans le sens direct (sens 1) car AH< O, par conséquence la réaction dans le sens
indirect sens 2 est endothermique. Une élévation de température favorise donc le sens correspondant
a la réaction endothermique dans notre cas le sens 2.

d. Une augmentation de la pression : on voit que AV < 0 (d’aprés I'énoncé de cet exercice),

I’augmentation de la pression P delace I’équilibre dans le sens de diminution de nombre de mole,

c’est-a-dire dans notre cas comme AV <0 alors 1 "equilibre déplace dans le sens 1.
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