Chimie 02. THERMODYNAMIQUE ET CINETIQUE CHIMIQUE
CHAPITRE 2. PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE

1. ENERGIE INTERNE D’UN SYSTEME
L’énergie totale d’un systeme Eyue est égale a la somme de trois termes:
‘Etotale =Ec+Ep +U |

e Ec: énergie cinétique associée au mouvement de son centre de graviter ;

e Ep: énergie potentielle associée a sa position dans le champ de force dans lequel il se
trouve.

e U : energie interne liée a I’état du systeme. C’est I’énergie que possede le systeme du
fait de sa masse, sa température, sa composition chimique, des interactions entre
differents constituants, des liaisons chimiques entre les atomes, les molécules, ou
ions qui le constituent,..... Autrement dit, c’est I’énergie stockée dans la matiere.
Cette énergie est désigne par une fonction d’état U. On s’intéresse non pas a la
fonction U mais a sa variation AU lors d’une transformation thermodynamique.

En thermodynamique, on s’arrange pour que les systémes étudiés soient immobiles
(Ec=0) et que la variation de I’énergie potentielle soit nulle lors de la transformation (Ap=0).
Ainsi, la variation d’énergie du systeme physico-chimique se réduit a la variation de
son énergie interne : AEqwe= AU. Les variations d’énergie interne peuvent se manifester sous
diverses formes au cours des transformations: calorifique, mécanique, électrique,
chimique,...etc.
Remarque : Ce qui nous intéresse, ce n’est pas la valeur absolue de U, mais sa variation AU.

2. ENONCE DU PREMIER PRINCIPE
« La variation de I'énergie interne d'un systéme fermé lors d'une
transformation est égale a la somme algébrique du travail et de la quantitée

de chaleur échangée avec le milieu extérieur».

Il existe une fonction appelée Energie interne U. cette fonction est une fonction d’état.
La variation AU de cette fonction pour passer d’un état A a I’état B ne dépend que de I’état
initial et de I’état final du systéeme et pas du chemin parcouru (figure 1). Le premier principe
de la thermodynamique exprime la conservation de I’énergie du systeme.

. |[Etat intermédiaire

| " B |
AU|B :UB - U| AUBF :UF - UB
Etat initial AU =Ue - U Etat final
! > F
AU|A :UA - U| T

AUar =Ug - Up
| _|Etat intermédiaire |
g A
Figure 1. Chemin type parcouru lors d’une transformation.
AU =AU, + AU =Up —U, +Up —U,=U -U, ()
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2.1. Expression mathématique du 1°™ Principe
\AU =U, —~U; =W + Q = Transformation 1—>2|, U : est fonction d’état, alors que W et Q ne le
sont pas en général. L’énoncé du premier principe, indique que la somme : [W(travail)
+Q(chaleur)] ne dépend que des états initial et final.

W et Q sont des fonctions de passage (ou de transfert) entre les états 1 et 2. Soient :
Wi, et Qqo.

Le premier principe traduit une conservation d’énergie au cours d’une transformation.
Ainsi, la somme (W+Q) est constante quelque soit la nature de la transformation :

m
Etat (2)

Etat (1)%
C

Ona:W,+Qx=Wg +Qg =W, +Qc =Cte=U, -U; =AU
Convention du signe : si AU>0 : le systeme recoit de I’énergie, et si AU<O le systéeme céde
de I’énergie. De méme pour W et Q.
2.1.1. Expression différentielle du premier principe

Pour une transformation infinitésimale : du =W + &Q ; dU est une différentielle totale
exacte alors que ow et 5Q ne le sont pas en général (on utilise alors s au lieu de d).
Cas particuliers :

e Systeme isolé : le systéme n’échange pas de travail et chaleur avec le milieu extérieur
d’ou : Q=0 et W=0, en conséquence AU=Q+W=0. I’énergie interne d’un systéme isolé
est constante (principe de conservation) et W et Q sont deux grandeurs de méme
nature en d’autre terme elle ont la méme unité ; le joule ou la calorie.

e Transformation cyclique : le systéme subit une série de transformations qui le
ramene a son  état initial: U, =U;  donc AU=U;-U;=0
=AU =W +Q=0et W =-Q — principe de I'équivalence

3. APPLICATION DU PREMIER PRINCIPE AUX REACTIONS CHIMIQUES
3.1. Réaction a volume constant
Une réaction a lieu a volume constant si :
e Elle est réalisée dans une enceinte fermée (réacteur clos) ;
e Le volume des produits, est le méme que celui des réactifs (réactions entre solide et/ou

liquide).
D’apres le premier principe : du =W + R ; oW : représente I’expression différentielle
de tous les travaux elémentaires : oW = W scanique + Matectrique + Wenimique, -+ etc

Si le travail échangé par le systeme avec le milieu extérieur résulte uniquement des
forces de pression (cas d’une transformation  thermomécanique), alors:
oW =-P,.dV; P, :presion externe.

Si de plus la transformation est réversible, on a a tout moment: P, =P, =P (Pin:
pression intérieure c-a-d celle du gaz), ainsi 6w = -Pdv

Dans le cas d'une transformation isochore (dV=0): ow=-Pdv=0 et
du =R

Il en résulte que lors d’une transformation d’un état 1 a un état 2, la variation d’énergie

interne du systéeme : AU=U,-U;=Q ; dans ce cas Q est une fonction d’état, elle ne dépend que
de I’état initial et de I’état final.
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Convention de signe :
e Q<0 : réaction exothermique (le systéeme dégage de la chaleur) ;
e Q>0 : réaction endothermique (le systeme absorbe de la chaleur) ;
e Q=0 : réaction athermique (pas d’absorption ou degagement de chaleur).
Remarque : Dans ce cas, la chaleur échangé est une chaleur a volume constant

(Q), égale a la variation de I'énergie interne du systeme : AU=Q),.

3.2. Réaction a pression constante « Enthalpie de réaction »

Une réaction a lieu a pression constante si elle est réalisée sous une pression extérieure
constante (exemple : sous la pression atmosphérique a I’air libre). Dans ce cas, la chaleur
échangée est une chaleur a pression constante Q.

Pour une transformation isobare, d’un état 1 a un état 2, le travail total :

\
W = [PdV =—P(V, - V).
Vi
AU =U, -U; =W +Q=-P(V, —-V;) + Qp, ou bien :
Qp =AU + P(V, —V;)=U, —U; + P(V, —=V;) = Qp =U, —U; + PV, — PV, = (U, + PV,) — (U, + PV,) 60
dans ce cas Qp ne depend que de I’etat initial et de I’état final. Q, est égale a la somme
d’une fonction d’état H=U+PV ; appelée Enthalpie soit: ()= Qp=H,-H,;=AH ; avec
AH :enthalpie de réaction.
Convention du signe :
e Qp<0: réaction exothermique ;
e Qp>0: réaction endothermique ;
e Qp=0: réaction athermique.

3.3. Relation entre Qy et Qp
Considérons une réaction chimique entre gaz parfait, supposée totale, effectuée a la
température T et symbolisée par: (A +v,A,) réactifs —» (v3A3 + v, A;) poroduits, AVEC :

(v1,v,,v3,v4) SONt les coefficients stoechiométrique, (A, A,, A;, A,) les constituants gazeux.
Etat initial : v, nombre de mole de A; Etat final: v, nombre de mole de A3
v, nombre de mole de A, v, nombre de mole de A4
e Réaction a volume constant : AU=Q),.
e Réaction a pression constante : AU =—-PAV + Qp 0uU bien (1) = Qp = AH

D’aprés la loi de Joule, I’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la
température et par consequent: Q, =—PAV +Qp, et pour un gaz parfait: PV =nRT d’ou:

‘PAV =RTAN=Q, =Qp — RTAnN \ aveC AN=YVi prodits — Vi reactits » R - CONstante des gaz parfaits
égale a 8.34 J.mol™ .K™=1.987 Cal. mol™* 'K *=0.082 l.atm.mol™*.K™.

Remarque : Dans le cas ou des constituants solides et liquides, interviennent dans la
réaction ;An =Avg,|

Exemple : La combustion du méthane dégage, a volume constant, 2000 Kj a 25°C. Deduire
I’enthalpie de réaction. On a: Qp =AH, |QP =Q, - RTAn‘ et

CH go, + 20, ﬂ_>COzGAz + 2H ;05 quide -

Qu=-2000Kj, An=1-1-2=-2 = Qp=-2 10°+8.314*298*2=-1995044,856 joule

Convention du signe :
e Si laréaction produit de la chaleur, elle est exothermique : Qu<0et AHrO
e Si laréaction absorbe de la chaleur, elle est endothermique: Qy>0et AH ¢ 0

3 Résumé de cours présenté par Mr MOUSSACEB



4. APPLICATION DU 1**PRINCIPE AUX GAZ PARFAITS
4.1. Loi de joule
4.1.1. Expérience de Joule

Soit deux réservoirs R1 et R2 reliés entre eux par un conduit muni d’une vanne. Dans
I’état initial, la vanne est fermée, le réservoir R1 contient une masse ml de gaz a la
température T1 et le réservoir R2 est vide.

R2

R B B B g R B
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-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.'-'-.- o
- % ..'-. % I

H -.'-.--.--.-..-..-..-..-..-..-..-
n -.--.--.--.--..-..-..-..-..-..-..-.
Parois S S

. Vanne Etat final
Etat initial

L’ensemble des parois est adiabatique. Appliquons le premier principe au systeme
fermé R1u R2 constitué du gaz contenu dans le réservoir.
En réalisant une détente d’un gaz dans le vide (le gaz se trouvant dans des conditions
proches de celles d’un gaz parfait : faible pression), joule constate que :
e Lavanne ne fournit pas de travail et le gaz ne développe aucun travail, donc (W=0) ;
e Parois adiabatiques (Q=0), il n’y a pas d’échange de chaleur (gaz) avec I’extérieur.
D’ou : AU=Us - Ui=W+Q=0= Us = U; = m1Us = m1U;, D’ou : mcy T;+Wi= mcy Ti+Ws = :
Tl— Tf
e Joule constate que la température reste constante : d’ou : AU=0=>U=constante ; or, la
pression et le volume du gaz varient. Ceci le conduit a conclure que I’énergie interne
du gaz suppose parfait ne dépend pas de la pression et du volume. Donc,
certainement elle ne dépend que de la température : U=f(T) pour un
gaz parfait.
e Energie interne
U=Q+W=U=Q-PV=dU=dQ-PdV -VdP ET Qi =NC,AT +Q_
=dU=C,dT +L,dV — pdV -VdP = dU =C,dT + (L, — p)dV avec L,=p dU=C,dT =nc,dT
e Enthalpie
H=U+PV =dH =dU + PdV +VdP =dQ + dW + PdV +VdP =C,dT + L,dP - PdV + PdV +VdP
dH =C,dT + (L, +V)dP avec L, =-V = dH =C,dT =nc,dT
4.1.2. Application aux transformations de base
D’aprés la loi de Joule, pour le gaz parfait, U=f(T), alors si T= constante =
U=constante; d’ou: AU=0. Premier principe: W+Q= AU=0= Q=-W.
4.1.2.1. Transformation isochore
Pour une transformation isochore : 8W=0, d’ou: dU=38Q,, Qy: chaleur a volume
constant. Or on a : 3Q,=nc,dT, ¢, : chaleur molaire du gaz.
= dU=nc,dT, d’ou : AU=nc,AT=nc,(T2-T1)
Puisque AU ne dépend pas de la nature de la transformation, I’expression précédente

(AU=nc,(T,-T1)) est alors valable pour tout type de transformation de gaz parfait.
4.1.2.2. Transformation isobare

Dans ce cas : P=constante = W=-P(V,-V1), d’ou AU=-P(V2-V1)+Q,
= Qp=(U2-U1)+P(V2-V1) = Qp= (U+ PVy) - (U1+ PV1); on constante que Q, s’écrit comme
une différence d’une fonction d’état (U+ PV). Cette fonction est appelée Enthalpie notée H.

4 Résumé de cours présenté par Mr MOUSSACEB



D’ou : dH=6Q, or Qp=nc,dT= dH=nc,dT = AH= ncy(T2-T1). De la méme maniére que AU,
la variation d’enthalpie ne dépend pas de la nature de la transformation. On la calculera
toujours par I’experience : AH= ncy(T2-T1).

e Relation de MAYER
Ona: H=U+PV = dH=dU+d(PV) et PV=nRT = dH=dU+nRdT
D’ou : nc,dT=nc, dT+nRdT, (cy et c,: chaleur molaire)= cp-cv=R, Si:Cy et ¢, sont des
chaleurs massiques : cp-cv=r.

On définit le rapport : » :C—p, appelé coefficient de Desormes.
C

Vv

Remarque :
Considérons n moles (ou m grammes) d’un corps. Selon les unités de capacités
thermiques, on peut définir :

e C,: Capacité calorifique totale (J.K™) ;

e ¢, : Capacité calorifique molaire (J.mol*.K™);

e c,: Capacité calorifique massique (J.g".K™) ;

Elles sont reliees par la relation suivante : C, =nc, =mc, , idem pour C,.

4.1.2.3. Transformations isobare, isochore, isotherme et adiabatique
Représentation dans un diagramme de CLAPEYRON (P ,V) et calcul de W, Q, AU et

AH.
4.1.2.3.1. Transformations isobare
dPZO, W12:-PdV
Diagramme de CLAYPERON :
Calcul :
Etat initial - Etat final
(Tl,Vl,Pl) (Tz,Vz,P2:P1:P) p
¢ OW=-PdV=W=]"Pdv =—P[v]:2 =PV, -V}

W =P(V; -V,)

T
e dU =nc,dT = AU =nc, jsz = ch[T]% = AU = ch[TZ —T1]
T

T
e dH =ncpdT = AH =ncp de =NCp [TR2 = AH = ncp[Tg —Tl]
T1

®  Qp=ncp[l, - Ty

4.1.2.3.2. Transformations isochore (P
dv=0, W12=0
Diagramme de CLAYPERON :
Etat initial — Etat final Py -
(Tl,Vl,Pl) (Tz,V2:V1,P2)
Calcul :
o AU=Q+Wy, P, -
e V,;=V,=constante = dV=0; d’ou : W=0

L] Z>AU:Q12....(1)

V1= Vz V

T,
e dU=nc,dT= AU =nc, [dT = AU =nc, [T, - T,] ? avec c,=Cy(T)
T
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T,
e dH=nc,dT= AH =nc, [dT = AH =nc,[T, - T,] Avec, c, =c,(T)
T

e (1)....=>Q =AU =nc,[T, -T,]

P A
4.1.2.3.3. Transformations isotherme \
T=constante= dT=0 2
Diagramme de CLAYPERON : P, |=— W>0
Etat initial - Etat final
(TLV1,Py) (T=T=Tu V2P | i
e Soit: P ZW' Heperbole |
Calcul : v, v, \%
V2 VanRT V2o v
o W=—|PdV :>wz—j—dv vV :>w12=—jnRT7:W12=—nRT[ankf
vy Vi Vi

=W, = ARTLN L OQ ; W, = ARTLn 2
Va A
AU =nc,dT = AU =0

: loi de Joule.
dH =ncpdT = AH =0
T V2nRT
e AU=Q,+W,=0=dU =8 +dW = nc,dT =& - PdV =0= [nc,dT =Q;, — [——dV =0
T vV,
v
=Q, = jﬂdv d’ou: Q =nRTLnV—2, Avec Q, =-W
v, \ Vi
4.1.2.3.3. Compression adiabatique réversible

Etat initial - Etat final
(T1,V1,P1) (T2,V2, P2)

e La transformation adiabatique est caractérisé par:3Q =0, il en résulte: du=ow

. c
= nc,dT = —PdV <> nc,dT + PdV =0................. (1), On a aussi:c,-c, =R et y=—L, on
Vv
tire: c¢,=R+c,, et on remplace dans I’expression de gamma:
)/=R+CV 27/=E+1:>CV=L ................... (2)
C, C, y-1
Par suite (1) et (2) = nlldT +PdV =0 ( 3) et pour un gaz parfait: PV =nRT
}/_

d’ol : d(PV)=nRdT < PdV+VdP=nRdT....(4).
3 e @ :%(Pdv +VdP) + PdV =0= PdV +VdP + PdV — PdV =0=  VdP + yPdV =0
v

dP D el S .
©?+ 7/7\/= 0 C'est la différentielle logarithmique de la relatio: PV’ = cons tante

» Démonstration :

edp Vzdv edp Vv
. j?+ ijz 0= j? - —MT: [LoP]R =LV ]2 < [LnP, — LnR ]= 7[Lnv, — LnV, |

P, A P, v

Lnizﬂ_nﬁQ Ln22 _ Ln(ﬁyjiz (ﬁy < PV{ =PRV/ =PV” =Constante ; Ou bien:
F)l V2 Pl V2 l:)1 V?_

fedp Vadv , ) ,

j?:—ijz LnP =—/nV + Cst = LnP +LnV’” =Cst = Ln(PV’) =Cst = = PV’ =Cst

Pl Vl
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» Autre point :
e dU=/8+MN, avec Q=0=dU =-PdV

dv dT dv
:CVdT:—nRTTQCV?z(CV—Cp)T; Avec: R=c,-c, et C,=nc, et C, =nc,

C

TodT vev LT T (L] e ] ]
=C,[—=(C,-C))[—=1Ln2| =Ln_-% =|2|=|2 =|2|=|-2%
7, T v, Y T Vi T Vi T Vi

STV =TV =TV’ =Cst

» Nous avons aussi :

o d—P+yd—V:0:>d—V=-1d—P ........ (.1.), d’autre part : du =-Pdv et C,dT :—nRTd—V....(Z.)
P % % y P %
r-1 1-y 1y 1y
c,-C — = =
Wet@ = car=mRriP e I =P T [P\ 7 qpr 1 TP7 —Cst
y P T 14 P T R
» Diagramme de CLAYPERON :
Calcul : P 4
L] AU :le +W12:>CVAT:O+W12, Q12:O P
2

e AU =nc,AT =nc,(T, -T,)
® AH =nc AT = ncp(T2 -T))

» Travail d’une transformation adiabatique réversible
1. A partir de I’expression du premier principe
Adiabatique : Q=0=W =AU =nc,(T, - T,) et d'autre part P

c, :l:W :ni(T2 -T)) =L(nRT2 —-nRT,)
r-1 r-1 y-1

=W :Ll(nRTz ~nRT,) et PV =nRT =W =L1(|02Vz —RV1)
y - =

2. A partir de I’expression intégrale

Vv, A Va A Vv, 1 \&
W =—[pdV et PV' =Cst=A= p=—=>W = [—dV =-A[V7dV =—A —V¥7
A v’ A% A —y v,
A [ 1- 1 1- - 1 1- N 1
SW = ——— N7 -V = |AVE — AVET | ——— RV - RV | =W = RV, — PV
LN RV Y SV L VAV SRS NI S cYeTy
=W = P2V2 Plvl
y-1
Remarques :
1. La variation de I'énergie interne et de I'enthalpie est nulle dans trois cas particulier : pour
un systéme isolé (W=0 et Q=0), pour un cycle et pour une transformation isotherme.
2. la capacité calorifique a pression constante (c,) et a volume constant (c,) dépendent

généralement de la température : c,=c,(T) et ¢,=¢c,(T), d'ol les expressions de AU et AH pour un

T2 TZ
gaz parfait : AU = [¢,dT ET AH = [cpdT

T1 T1
3. ¥ principe : dU =8Q + W, AU =W +Q
vy
4, W =—pdV, W =—{pdVv Réversible
Vl
5. Gaz Parfait : U = f(T), dU=nc,dT et dH =nc,dT
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