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Avant-propos

Ce cours de Thermodynamique (Chimie 2) est destiné particulierement aux
étudiants de la premiére année Socle Commun Sciences de la Matiere (SM) et
Sciences et Technologie (ST) et ce conformément au nouveau programme du systéme
LMD. Il a été préparé et structuré d’une fagon simple afin de faciliter la
compréhension et permettre aux étudiants d’assimiler les notions de base de la
thermodynamique. Il traite les trois (03) principes de la thermodynamique ainsi que
leurs applications a la chimie (thermochimie), avec une partie consacrée a I’enthalpie
libre et les équilibres chimiques. Ce cours est le fruit de plusieurs années

d’enseignement et de la lecture de nombreux ouvrages, polycopiés et documents.
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Chapitre | : Généralités sur la thermodynamique

I-1- Introduction :
La thermodynamique (du grec Thermos = chaud et dunamis = puissance) est une science
qui s’intéresse a 1'étude des transformations d'énergie sous différentes formes (chimique,
nucléaire, mécanique, calorifique,....) et en particulier aux transformations de la chaleur en
travail et inversement.
L’apparition de la thermodynamique est due a I’apparition des machines a vapeur (26
siecle) : transformation de la chaleur en travail utilisable. Elle intervient dans de nombreux
domaines : chimie, génie chimique, biologie, physique, la biochimie, les machines
thermiques (moteurs, pompes a chaleur,...)...etc. C’est une science trés importante en
chimie parce qu'elle s'intéresse au bilan énergétique des réactions chimiques et qu'elle
traite de sujets qui font l'objet de la chimie moderne, comme I'étude des réactions a
I'équilibre.
Le systeme évolue par le changement de grandeurs facilement mesurables (comme la
température, la pression, le volume, la composition chimique,...).
La thermodynamique étudie les échanges de matiere et d’énergie entre un milieu matériel
appelé « systeme » et son environnement appelé « extérieur ».
La thermodynamique classique, ne fait intervenir que des grandeurs macroscopiques,
mesurables expérimentalement comme la Température, la Pression, le Volume, la
Composition,...etc.
Les principes de la thermodynamique permettent le rapprochement de cette science avec

les mathématiques en utilisant des notions mathématiques comme les différentielles.

I-2- Notions mathématiques :
I-2-1- Différentielle d’une fonction a une seule variable :

Soit une fonction f a une seule variable x (f(x)), la différentielle de cette fonction est :

af
df = (—) d
f 0x x
I-2-2- Fonction a plusieurs variables. Dérivées partielles :

La dérivée partielle de la fonction f par rapport a x est : Z—ﬁ)
y

C’est la fonction dérivée normale de f par rapport & X en supposant que y est constante.

La dérivée partielle de la fonction f par rapport a x est : Z—f})
X
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I-2-3- Fonction a plusieurs variables. Dérivées totales :
Soit f une fonction a plusieurs variables. Pour trois variables, elle est notée f(x,y,z) ; la

differentielle totale de f est définie par :

df = (%)y’z dx + (%)x‘z dy + (g)x‘y dz

g-ﬁ , Z—fl et Z—’; sont les dérivées partielles de f respectivement par rapport

Les fonctions notées
ax,yetz.
I-2-4- Différentielle d’une fonction d’état (2¢™ dérivée croisée) :
Comme les dérivées secondes des fonctions d’état sont continués, lorsqu’on calcule une
2°™ dérivée croisée, le résultat est indépendant de I’ordre dans lequel on effectue la
dérivée, soit f une fonction d’état a 2 variables :

0% f 0%f

dxdy - dyox

I-3- Définitions des systemes thermodynamiques et le milieu extérieur :

Notion de systéme :
En thermodynamique, 1’objet étudié est appelé « systéme ». Par définition, un systéme Q est
une partie de I'univers, de masse déterminée, limitée par une surface fermée. 1l est constitué
d’un grand nombre de constituants ou ¢léments (atomes, molécules, ions,...). Le reste de
I’univers constitue le milieu extérieur.

L’ensemble (Systéme + extérieur) constitue I’Univers.

Systéme

/

Frontiére

Un systeme peut réaliser des échanges avec le milieu extérieur, sous forme d’énergie
(thermique ou chaleur Q et travail W) ou de matiere. Les énergies échangées avec le milieu
extérieur seront positives lorsqu’elles seront regues par le systéme et seront negatives dans
le cas contraire.

Un systéme peut étre ouvert, fermé ou isolé.
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I-3-1- Systéme ouvert :
Un systéme ouvert est un systeme pour lequel la matiere et I'énergie peuvent étre échanger
avec le milieu exteérieur.
Exemples :

- L’eau bouillante dans un bécher.

- Les étres vivants sont des systemes ouverts.
I-3-2- Systéme fermé :
Un systéme fermé est un systéme qui échange que de 1’énergie avec le milieu extérieur
mai qu’il n’échange pas de matiére.
Exemple :

- Le gaz contenu dans un cylindre fermé par un piston est un systeme fermé.
I-3-3- Systéme isolé :
Un systeme isolé est un systeme qui ne peut échanger avec le milieu extérieur ni de la
matiére, ni de 1’énergie.
Exemple :

- L'univers est un systéme isolé.

- Le Thermos

- Calorimétre

I-4- Description d’un systéme thermodynamique :

I-4-1- Etat d’un systéme thermodynamique :
Un systéme, avant de subir une transformation, se trouve dans un certain état. L’état d’un
systeme, a un instant donné, est décrit par un ensemble de grandeurs macroscopiques par
exemple : La température, le volume, la pression, la densité, la viscosité, conductivité
thermique et électrique, la masse, la concentration, la masse volumique, le nombre de mole,

la pression partielle. ...etc. Toutes ces grandeurs sont appelées grandeurs d’état.

I-4-2- Variables (parameétres ou grandeurs) d’état :

L’état d’un systéme a un instant donné est défini par un ensemble de variables macroscopiques
dites « variables d’état ». Les variables d’état caractérisant un systéme sont : la température
(T), la pression (P), le volume (V), la masse (m), la concentration, la masse volumique, le
nombre de mole (n), la pression partielle. En thermodynamique les variables d’états sont :

T, P et V. elles sont divisées en deux types :
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I-4-2-1- Variables extensives :
Les variables extensives sont proportionnelles a la quantité de la matiére.
Exemple : La masse, Le volume.... etc
I-4-2-2- Variables intensives :
Les variables intensives sont indépendantes de la quantité de la matiéere.
Exemple : la température, la pression, la masse volumique..... etc
I-4-3- Fonction d’état :
Les variables d’état ne sont pas toujours indépendantes, certaines d’entre elles peuvent étre
liées par des relations qui sont dites équations d'état ou fonctions d’état du type : f (p, V,
T) = 0. Ce sont des relations mathématiques.
Les exemples les plus connus sont :
- L’équation d’état d’un gaz parfait : pV =nRT ;

- L’équation de Van der Waals relative a n moles de gaz
2 a —
(p+n ﬁ)(V—nb) = nRt

La variation d’une fonction d’état dépend seulement de 1’état initiale et de 1I’état finale du
systéeme et non pas de la maniére dont la modification est effectuée.
I-4-4- Etat d’équilibre :
On dit qu’un systéme est a 1’état d’équilibre thermodynamique, si toutes ses variables
d’états restent constantes au cours du temps et qu’il n’existe aucun transfert de matiére et
d’énergie (Systeme isolé).

I-4-4-1- Equilibre mécanique : Les résultantes des forces s’exercant sur le systéme
sont nulles (P = Pe).

I-4-4-2- Equilibre thermique : la température du systtme est uniforme (la
température est la méme en chaque point et n'évolue pas au cours du temps c-a-d T = Te).

1-4-4-3- Equilibre chimique : pas de variation de composition du systeme.

I-5- Transformations de I’état d’un systéme :
Une transformation d’un systéme thermodynamique est le passage d’un état d’équilibre
initiale 1 vers un autre état d’équilibre final 2. Cette transformation s’accompagne de
modifications d’une ou plusieurs variables d’état d’ou un échange d’énergie sous forme
de chaleur (Q) et de travail (W) avec le milieu extérieur. On distingue plusieurs types de

transformations :
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I-5-1- Transformation isotherme :

La transformation d’un systéme qui s’effectuec a température constante T1 = T»
(Température de 1’état finale T» est égale a la température de 1’état initiale T1), est une
transformation isotherme. La transformation isotherme s’effectue par une compression ou
bien une détente.

I-5-2- Transformation isobare :

C’est une Transformation qui s’effectue a pression constante P1 = P2 (Pression de 1’état
finale P2 est égale a la pression de 1’état initiale P1)

I-5-3- Transformation isochore :

La transformation d’un systéme est isobare si elle est effectuée a volume constant Vi = V>
(Volume de I’état final V2 est égal au volume de 1’état initial V1).

I1-5-4- Transformation adiabatique :

La transformation est adiabatique si elle s’effectue sans échange de chaleur avec le milieu

extérieur (Q = 0). Donc on dit que le systéme est thermiquement isolé.

4
P,
Pl —————— 1
i Compression
|
|
|
|
|
P, frmm 2
| |
| |
! ! ,
Vl VZ V
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P,
Pl
Isochore
Pyr— 2
V = const v
P N
Isobare
_ 1
P=cons| ___1 > 1 2
|
! N
vy v, v

I-5-5- Transformation ouverte :

Une transformation ouverte est une transformation ou 1’état final du systéme est différent

de I’état initial.

Etat initial

/ Transformation

Etat final
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I1-5-6- Transformation fermée (cyclique) :
Une transformation fermée est une transformation ou 1’état finale du systéme est

identique a 1’¢état initiale.

Etat final
P
1 Etat initial
S
k Transformation fermé
|
Y i —————————————— 2
| i
i |
Vq V2 4

I-5-7- Transformation spontanée :

C’est une transformation qui ne nécessite pas d’énergie du milieu extérieur pour
s’effectuer.

Exemple : la réaction acido-basique

I1-5-8- Transformation non spontanée :

C’est une transformation qui nécessite de 1’énergie du milieu extérieur

Exemple : vaporisation de 1’eau

1-5-9- Transformations monothermes :

Le systéme n’est en contact qu’avec une seule source de chaleur qui impose 1’égalité des
températures initiale et finale du systeme.

I1-5-10- Transformation infinitésimale :

Une transformation est dite infinitésimale lorsque les états d'équilibre initial et final sont
infiniment proches.

I-5-11- Transformation quasi-statique :

Une transformation d’un systéme est quasi-statique si le systéme est a chaque instant
infiniment voisin d’un état d’équilibre interne.

I-5-12- Transformation réversible :

Une transformation est dite réversible (ou bien idéale) si elle vérifie les deux conditions :

- Elle doit étre infiniment lente.
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- Elle doit étre renversable c.a.d. elle se passe dans les deux sens (de A — B et de
méme dans le sens opposé B — A).
Dans la transformation réversible, le systéme évolué en passant par une suite d’états
d’équilibre proches.
Cela suppose I’absence des Frottements, Diffusion (transfert de la matiére) et
Inhomogénéite du systeme (transfert de la chaleur).

Ces phénomeénes constituent les causes d’irréversibilité du systéme.

Exemple : chauffage progressif ou refroidissement progressif d’un systéme par mise en

contact avec une infinité de sources de chaleur (T =T + dT,.. .etc).

P AN

v
<

I-5-13- Transformation irréversible :

Une transformation irréversible est une transformation réelle, qui ne passe pas par une
suite d’états d’équilibres ; elle ne peut donc se décrire dans les deux sens. C’est une
transformation rapide (brutale).

Exemple : 1a vie, réaction d’explosion

P

> V

I1-6- Représentation graphique des Transformations des gaz parfaits :

1-6-1- Gaz Parfaits :

Un gaz est dit parfait s’il est soumis a de faible pression sous une température ambiante.
A basse pression les forces de VVan Der Walls sont absentes ce qui laisse supposer que la

forme des atomes et molécules est sphérique.
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Le gaz parfait est un modele théorique basé sur les hypothéses suivantes :

- Il n’existe pas d’interaction entre les molécules (molécules éloignées).

- Les molécules sont assimilées a des masses ponctuelles.

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

Le comportement du gaz parfait est décrit par la relation : PV=nRT

P : pression du gaz

V : volume occupé par le gaz

n : nombre de mole de gaz

T : température en Kelvin

R : constante=0,082 l.atm.mol™? K = 8,314 J.mol* K1 = 1,987 cal.mol* K™,

I-6-2- Diagramme de Clapeyron : P = f (V) dans le plan (p, V)

Le diagramme de Clapeyron est un diagramme représentant I'évolution des
transformations, a température constante, lorsque I'on porte la pression P en ordonnée et
le volume V en abscisse.

I-6-3- Diagramme pV=f (p) d’Amagat : dans le plan (pV, p)

Le diagramme d'Amagat est un diagramme thermodynamique qui représent, a température
constante, la variation du produit de la pression (P) par le volume (V) en fonction de la
pression. Il peut également représenter I'évolution du facteur de compressibilité en
fonction de la pression.

Ce diagramme porte le nom du physicien francais Emile Amagat. Le diagramme d'Amagat
est utilisé pour représenter graphiquement I'écart de comportement d'un gaz réel par

rapport a un gaz parfait.

I-7- Rappel des lois des gaz parfaits :

I-7-1- Loi de Boyle Mariotte :

En 1662, Robert Boyle et Edme Mariotte ont prouvé que le produit de la pression P d'un
gaz par son volume V ne dépend que de la température. Elle a été énoncée qu’a température
constante (T = Cste), la pression P d'une masse donnée m d’un gaz est inversement
proportionnelle & son volume V (P = nRT/V).

Le produit P.V reste constant.

Lorsque le gaz est pris entre deux états, 1’équation s’€crit sous la forme :
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https://fr.wikipedia.org/wiki/Gaz_parfait

Chapitre | : Généralités sur la thermodynamique

P,V; = P,V, = nRT = Cste
I-7-2- Loi de Gay — Lussac :
En 1800, Louis Joseph Gay-Lussac a montré qu’a pression constante (P = Cste), le volume
occupé par une quantité déterminée de gaz parfait est proportionnel a la température

absolue

V_ RT =>V1— 2 — nRT = Cst
T—n Tl_TZ_n = Cste

v

I-7-3- Loi des Charles :
Pour une masse donnée de gaz a volume constant (V = Cste), la pression P du gaz est

directement proportionnelle a sa température absolue T (P = nRT/V).

P RT B _ P RT = Ct
— = — = — = =
T=n Lo, n e

L

I-7-4- Loi de Dalton
La loi de Dalton, ou loi des pressions partielles, est une loi de thermodynamique énoncé

par John Dalton en 1801. Cette loi énonce que la pression d'un mélange de gaz parfaits est
égale a la somme des pressions partielles de ses constituants. Elle est nommeée en I'honneur

de John Dalton.
Pour un mélange de gaz suppose parfait ayant le nombre de moles total n ou :

n=Zni=>n=n1+n2+n3+---+nk
i

La loi des gaz parfaits appliquée a ce mélange s’écrit sous la forme :

ﬂ
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nRT n,+n,+n-+:-+n.)RT
PV=nRT=>P:7:>P:(1 2 3V i)

Cette équation est donc présentée sous la forme suivante :
_ mRT nyRT  n3RT ngRT
= + 7 + 7 + 4 7

Les termes qui composent cette pression ne sont que des formes de pression qu’on appelle

des pressions partielles du gaz avec :
p = n;RT
' %4
La pression totale estdonc : P = ); P;

Le rapport entre la pression partielle et la pression totale représente la fraction molaire du

gaz.
TllRT
Pi_ V _ n :Pi_
P YmRT 3nm P M
vV

P; = Py; estlaloi de Dalton avec y; représente la fraction molaire.

ﬂ
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Exercices et Solutions :

Exercices 1 :

Donner les dimensions de la constante des gaz parfaits (R) et déterminer sa valeur

lorsqu’elle est exprimée :

1.enl. atm.mol?t. K1

2.enJ. molt K1

3.enl.

mm Hg.mol*. K*!

4. en cal. molt.K?

Solutions :

Dans les conditions normales de pression (P = 1 atm) et de température (T =0 °C = 273

K), une mole de gaz parfait occupe un volume V = 22,4 litres.

La loi des gaz parfaits : PV = nRT
P =1atm = 1,013 10° Pa = 760 mmHg

V=2241.
1- Calcul de la constante R en I. atm. mol?. K1
B PV R latm.22,41 R =0082Lat -1 g1
nT Tmol .273K ’ atm.mo
2- Calcul de la constante R en J. mol! . K1
p PV _ . _1013. 105Pa.22,4.1073m3 R — 8314 -1 g1
n.T 1mol 273K 314 ].mo
3- Calcul de la constante R en I. mm Hg.mol. K1
R PV R 760 atm. 22,4 1 R = 62361 by -1 g1
nT 1mol.273 K ’ mmiyg .-mo
4- Calcul de la constante R en cal. mol! . K1
Ona:lcal =4,15]
Donc:R = % = R =2cal.mol K1

ﬂ
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Exercice 02 :
On trouve qu’une masse de 0,896 g d’un compos€ gazeux ne contenant que de 1’azote et
de I’oxygéne occupe un volume de 524 cm® & la pression de 730 mm de Hg et a la

température de 28°C. Quelles sont la masse molaire et la formule chimique de ce composé
?

Solution :
Le compose gazeux de formule NxOy a une masse m = 0,896 g avec unvolumeV =

524 cm3 et une pression P = 730 mmHg.
La masse molaire du composé : M = %

On suppose que ce compose est un gaz parfait, on applique la loi des gaz parfaits :
PV
PV =nRT = n = RT
On remplace le nombre de mole n dans la relation de la masse molaire on trouve :
mRT 0,869 .62,36
PV~ 730.524.1073

La masse molaire du composé NxOy est : M = 14x + 16y = 43,97 g/mol

M =

= M = 43,97 g/mol

X et y étant des entiers, le couple qui convientestx =2 ety =1

La formule chimique est donc N2O.

Exercice 03 :

Un meélange de gaz est constitué de 0,2 g de H»; 0,21g de N2 et 0,51g de NHs sous la
pression d’une atmosphere et a une température de 27°C. Calculer :

1. Les fractions molaires.

2. La pression partielle de chaque gaz.

3. Le volume total.

Données : M(H) = 1g. mol™ et M(N) = 14g. mol™*

Solution :

1- Pour Calculer les fractions molaires, on doit calculer d’abord le nombre de mole

de chaque gaz.

ﬂ
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Le nombre de mole du gaz H est :

T =22 01 mol
nHZ_MHZ ny, = > =0 mo
Le nombre de mole du gaz O est :
my, 0,21
= = = = 0,0075 l
Ny, My, Ny, 28 mo
Le nombre de mole du gaz NHz est :
My, 0,51
= = =——=0,03 mol
Ny, Mon, Ny, 17 mo

ni

La fraction molaire de chaque gaz est calculée comme suit : y; = o
i

Avec: Y n; = ny, + ny, + nyy, estle nombre de mole total.
z n; = 0,1 + 0,0075 + 0,03 = 0,1375 mol

La fraction molaire de Hy est :

0,1
Xz = 51375~ 0747
La fraction molaire de N> est :
0,0075
v: = 51375~ 0095
La fraction molaire de NHs est :
0,03
XNHy = m = 0,218

2- On calcul la pression partielle de chaque gaz par la relation : P; = y; . Py

Avec Pr représente la pression totale : P = ). P, = 1 atm
La pression partielle de Hz est : Py, = xy,. Pr = Py, = 0,727 atm
La pression partielle de Nz est : Py, = xy,.Pr = Py = 0,055 atm

La pression partielle de NHs est : Pyy, = xyp,. Pr = Py, = 0,218 atm

3- On suppose que le melange gazeux est un gaz parfait, on applique donc la loi des

gaz parfaits :

Y n; RT _0,1375.0,082.(27 + 273)

PTVT:an'RT:>VT: P :VT 1
T

= Vr = 3,38 litres

ﬂ
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Exercice 04 :

Soit une masse de 80g de mélange gazeux d’azote et de méthane, formée de 31,14% en
poids d’azote et occupant un volume de 0,995 litres a 150°C.

1. Calculer la pression totale du mélange gazeux.

2. Calculer les pressions partielles de chacun des gaz.

Solution :
1- Calcul de la pression totale du mélange gazeux :

On suppose que le mélange gazeux est un gaz parfait c-a-d qu’on peut appliquer la loi

nrRT

des gaz parfait : P V; = nyRT = P; =

Vr
nr = nNz + nCH4
L’azote se trouve avec un poids de 31,14% du mélange c-a-d :
my, = 31,14% . Mypeiange
31,14
= my, = oo .80g => my, = 24912 g

La masse du méthane est :mcy, = Mpgiange — My, = My, = 80 — 24,912

= mCH4 = 55,088 g

24,912

Le nombre de mole du Nz est ny, = = ny, = 0,88 mol

55,088

Le nombre de mole du CHa est neyy = —— = ny, = 3,44 mol

_ (0,88 + 3,44) 0,082 (150 + 273)
T 0,995
2- Lapression partielle du N> est :

= P, = 151,049 atm

Ny
Pszn_:PT:>PN2:31atm

La pression partielle du CHg est :

_ Ncy,
Pen, = n

PT - PCH4 == 120,06 atm
T

ﬂ
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I1-1- Notion de température :

11-1-1- La thermométrie :
La thermomeétrie est le domaine de mesure de la température par des instruments nommeés
thermometres. Si le thermométre est placé en équilibre thermique avec le corps dont on
veut mesurer sa température la température mesurer par le thermometre est celle du corps
considéré,
La température, notée T, est une grandeur macroscopique qui mesure le degré de chaleur
d’un systéme. Du point de vu microscopique, elle représente 1’agitation « mouvement »
des molécules, des atomes dans le systeme considére.

11-1-2- Le principe zéro de la thermodynamique :
Le principe zéro indique que deux corps A et B, mis en contact, tendent vers un état

d’équilibre thermique. Ils sont donc caractérisés par la méme température. Deux corps en

équilibre thermique avec un troisiéme sont en équilibre thermique entre eux.
Ta=Ts

Equilibre Equilibre
Thermique ° Thermique
Ta=Tc Te=Tc

11-1-3- Echelles de température :

Une échelle de température est une relation mathématique liant la température. Il existe

trois échélles de température :

11-1-3-1- Echelle Centésimale :
L’échelle centésimale est une échelle linéaire définie par la fonction thermodynamique :
t=aX+b.... (1)
Ou a et b sont déterminés par deux points fixes, définie comme suit :
- Lorsque le thermométre est dans la glace fondante, sous la pression atmosphérique
normale (1 atm) donc la température estt =0,
- Lorsque le thermometre est dans la vapeur d’eau bouillante, sous la pression

atmosphérigque normale donc la température est t = 100.

=y
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Si I’on désigne par : t, to et tioo les valeurs thermométriques, respectivement aux
températures t, 0 et 100,

La relation (1) s’écrit alors comme sulit :

0O=aXo+h (2)

100 =a X100+ b 3)

On en déduit alors :

100 —Xo
% PT10( )
On remplace a et b dans la relation (1), il vient que :
100(X — X,) 100 100
= Tt X+ Xy

Xio—Xo  KXwo—Xo'  Xo—Xio0
Echelle Celsius
L’échelle Celsius, notée °C, dont les points de repére sont 0 et 100 correspondants
respectivement a la température de fusion et la température d’ébullition de I’eau sous la
pression atmosphérique. Cette échelle a été développé par 1’astronome suédois Albert
Celcius (1702-1744).

11-1-3-2- Echelle absolue Kelvin :
C’est I’¢échelle universelle appelé aussi le degré Kelvin, notée K, « unité SI de température
». Cette échelle a été proposé par Lord Kelvin (1824-1907), la température inférieure
correspond au zéro absolu soit -273.15 °C.
La relation entre I’échelle Kelvin et I’échelle Celsius est donnée par la relation :
La relation définit I’échelle de température absolue (K) en kelvin en fonction du Celsius
est donnée par.
T (K) =T(°C) + 273.15.

11-1-3-3- Echelle Fahrenheit :
Notee °F, Sur cette échelle la température de fusion et ébullition de I’eau sous la pression
atmosphérique est respectivement 32 °F et 212 °F. La relation entre I’échelle Celsius et
Fahrenheit est donnée par I’expression : T (°F) = 1.8T (°C) + 32.
Cependant la relation entre 1’échelle Kelvin et Fahrenheit est : T (°F) = 1.8T (K) — 460.3

ﬂ
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11-1-3-4- Principe de fonctionnement d’un thermomeétre :
Lorsque 1’équilibre thermique s’établie suite a des variations de température entre deux
corps, plusieurs phénomeénes physiques qui sont lié au mode de fonctionnement
thermometre utilisé, peuvent se produire, soit :
+ Dilatation d'un liquide (variation de volume) : thermomeétres a alcool, a mercure
% Variation d'une résistance électrique (R) : Thermomeétre a reésistance,
thermistance (Les résistances de platine utilisables entre de 200 a 630 °C et Les
résistances a semi-conducteurs en Germanium (Ge) pour T< 77 K)
% Emission d'un rayonnement (énergie rayonnée E) : pyrométres optiques (Les
pyrometres optiques au-dessus 1063 °C)
% Variation d’une différence de potentiel entre deux métaux : Thermocouple,
exemple : Pt-Pt rhodié (Les thermocouples basés sur I’effet SEEBECK de 600 a
1300 °C)

Chaque grandeur thermomeétrique x s’accompagne une variation de la température AT

Exercice d’application :

La figure suivante représente les trois principales échelles de température :

a a a
Point d’ébullition de I'eau  H  100°C — 373.15°K 212°F
Point de congélation de I'eauH  0°C 273.15°K 32°F
— - 40°C — x y
O O O
Celsius Kelvin Fahrenhei

1- Compléter cette figure. Expliquer sachant que la transformation d’une échelle a
I’autre est linéaire.

2- Quelle est la température en °C d’un homme bien portant 98.6°F ?

3- A quelle température le thermométre gradué en °F et le thermometre gradué en
degré Celsius indiqueront ils la méme valeur ? Quelle est cette température en

degré Kelvin ?

ﬂ
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Solution :
1- Onalarelation linéaire: 8 = ax + b

La relation entre I’échelle Kelvin et 1’échelle Celsius :

{ 273,15=a.0+b
373,15=a.100+b

On résoudre le systeme des deux équations on trouve :
T(K)=T(°C) + 273,15 oubienT(°C) =T(K) — 273,15

T(K)=a.TCCC)+b =

La relation entre I’échelle Celsius et 1’échelle Fahrenheit :

0=a.32+b
100 =a.212+b
Aprés la résolution des deux équations on trouve que :
10 320
T(°C) = — T(°F) —=——  ou bien T(°F) = 1,8 T(°C) + 32
18 18
La relation entre I’échelle Fahrenheit et I’échelle Kelvin :

32=a.273,15+b
212=a.373,15+b

Apreés la résolution des deux équations on trouve que :

T(°C) = a.T(°F) + b = {

TCF) =a.T(K) + b :>{

10
T(°F) =18T(K) — 459,67 oubien T(K) = 18 T(°F) + 255,37

2- Calcul de la température en °C qui correspond a T = 98,6 °F
T(°C) 10 T(°F) 320 T(°C) 10 98,6 320 T(°C) =37°C
o - o —_—— o - —— o — o
18 18 18 ° 18

3- Calcul de la température lorsque T(°C) = T(°F)
On utilise la relation :
T(°C) = E T(°F) — @ = T(°C) = E T(°C) — @ =T =-40°C = —40°F
18 18 18 18

T(K) = T(°C) + 273,15 = T(K) = —40 + 273,15 = T(K) = 233,15 K

I1-2- La pression :
La pression, notée P, est définie comme étant la force pressante dF exercée par un fluide
en équilibre sur un élément de surface dS :
P = d_F
ds

dF est normale a I’élément de surface dS.
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Du point de vu microscopique la pression est due uniquement aux chocs des molécules
ou des atomes sur la paroi du systeme.
L’unité de la pression dans le systéme international (SI) est le Pascal (Pa).
Pa=N/m?3
1 atm=1,013 10° Pa = 1,013 bar = 760 mmHg = 760 Torr

11-3- Notion de chaleur et de travail :
Au cours d’une transformation, un systéme peut échanger de 1’énergie avec le milieu

extérieur sous forme de chaleur et de travail mécanique.

11-3-1- Travail des forces de pression (W)
Le travail est une autre forme d’énergie (énergie mécanique) nécessaire pour déplacer ou
déformer un corps
A D’échelle microscopique ; c’est une énergie échangée de fagon ordonnée (grace au
déplacement par exemple d’un piston qui imprime une certaine direction aux atomes.
Le travail mécanique résulte d’une variation du volume du systeme déformable (non
rigide) due aux forces de pression qui s’exercent sur ce systéme.
Le travail n’est pas une fonction d’état ; il dépend du chemin suivi.
Considérons un systeme contenu dans un cylindre fermé par un piston. Appliquons une

force de pression sur le piston.

- ¢

e ol C .
= =_

Le travail exerce sur un piston est la force (F) par un déplacement (dy) :
dW = F,,; dy

La pression est :
P=—=—=F=P.S

dW = P,,S dy
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La volume du cylindre est (S : Surface):
V=Sy=4dV =S.dy

dW = Pexth
Par convention le travail recu dW > 0, et pour une compression dV <0 ; donc :
dW = —P,,..dV

Aprés intégration, on trouve : W = — [ 12 P, dV

[W] = Pa.m® = Joules

[W] =1. atm 1l.atm =101.325J

[W] = Cal 1 Cal =4.185

Si le volume 1 (détente dV > 0) : W < 0 (le systéeme fourni un travail au milieu extérieur)
Si le volume | (compression dV < 0) : W > 0 (le systeme recoit un travail du milieu

extérieur)

11-3-1-1- Travail d’une transformation réversible :

Pour une transformation réversible (au cours de laquelle tous états intermédiaires sont
définis) : la pression du gaz P est égale a la pression externe
On a:P= Pext

Il en résulte que : W,.¢,, = — ff PdV = W,¢, = —P f‘Zz av

11-3-1-2- Travail d’une transformation irréversible :
Pour les transformations irréversibles qui sont des transformations rapides et spontanees :

P # Pext, le travail est donné par I’équation

2 v,
Wirrev = _f PdV = Wiy = _Pf av
1 1

11-3-1-3- Travail de pression d’un gaz parfait :
Dans le cas d’un gaz parfait, on distingue plusieurs types de transformations, ou on peut a

chaque fois calculer le travail recu ou cédé par le systeme lors de ces transformations :

ﬂ
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a- Transformation isotherme (T = Cste) :
Pour une transformation isotherme, d’un gaz parfait, de 1’état initial (1) vers un état final
(2), seules les variables P et V varient. Si la pression P augmente le volume V diminue et
vice versa.
L’état initial (1) : V1, P1et Ty
L’état final (2) : V2, P2 et T2

P1V1 == nRT1
P = nRT
PV, = nRT, = { 11 _ e = {P,V, = P,V, = PV =nRT = Cste
P,V, = nRT
Tl == TZ = T
{Plvl == P2V2 = PV =HRT == CSte
Vi B
V, P
Cas réversible :
P r 3
Etat 1

Transformation
/ isotherme

Etat 2
P, = ‘ 2
v, v, v
dW,«, = —P dV
nRT
PV=nRT—=>P=——
\%
vV,
nRT nRT
dWrév = _T dv = Wrév = J —T dv
Vi
V3
dv v,
W&y = —nRT v Wiey = —nRT [In V]2
Vi

V.
Wy = —nRT [InV, — InV,| = W, = —nRT [ln V_Z]
1
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Wy = —nRTIn — = W, = nRTIn — = W, = nRT In =
Vl 2 P1

Cas irréversible :

V2
AWirrey = —Pext AV = dWiprey = .l- —Pexc dV
VA
= Wirrew = —Pext[VIy? = Wirrsy = —Pexe(Vz — Vi)
nRT
PV=nRT->V= T
nRT nRT 1 1
= Wirrev = —Pext (P_ - P_> = Wirrgy = —Pext NRT <P_ - P_)
2 1 2 1

b- Transformation isochore (V = Cste) :
Dans la transformation isochore, d’un gaz parfait, de 1’état initial (1) vers un état final (2),

seules les variables P et T varient. La pression P est proportionnelle & la température T.

Pl
Pl !
Isochore
Py 2
V = const v

Va2

dW = —-PdV = w = f —pPdv
vy

V=Ce—->dV=0
=w=0
c- Transformation isobare (P = Cste) :
Dans la transformation isobare, d’un gaz parfait, de 1’état initial (1) vers un état final (2),

seules les variables V et T varient. Le volume V est proportionnel a la température T.

ﬂ
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Isobare

P=cons|____ 1 — s .2

Le systéme évolue de 1’état initial (1) vers I’état final (2) conduita: Py = Py = Py
£
dW = —PdV = w = j —PdV
£
W= —-P(V, —V,) = W = —PV, + PV,
W=-nRT,+nRTy =W=nR(T, - T))

11-3-2- La chaleur ou quantité de chaleur (Q) :

La chaleur noté Q est la quantité d’énergie transmise du milieu chaud vers un milieu froid
(de plus basse température). Par conséquent la quantité de chaleur Q est proportionnel a la
différence de température entre le milieu de plus haute température et le milieu ayant la
température la plus basse. Elle est exprimée en joule [J] ou [kcal].
A TD’échelle microscopique, la chaleur traduit la variation de 1’énergie cinétique des
molécules (une énergie échangée suite a une agitation moléculaire).
La chaleur n'est pas une fonction d'état.
Un échange de chaleur entre le systéme et le milieu extérieur est caractérise soit par :

¢+ Une variation de la température du systéme

R/

% Un changement d’état physique de la matiere constituant le systéme.

11-3-2-1- Variation de la température :
La quantité de chaleur échangée (ou transférée) est proportionnelle a la quantité de la
matiére (la masse ou bien le nombre de moles) et a la différence de température du systeme.

C’est une forme spéciale de 1’énergie exprimée en Joule (J) ou en Calorie (cal).

ﬂ
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Il en résulte une relation de proportionnalité entre la chaleur élémentaire recue (3Q) et la

variation de temperature élémentaire dT pour une transformation.

Pour n moleon a:

6Q = ncdT
Avec : n est le nombre de mole, dT est la variation de température, ¢’ est la chaleur molaire
(capacité calorifique thermique molaire) J . Mol . K.,

La quantité de chaleur totale est :

T2
Q= ncdT
Ty
Sic, est constante = Q =nc (T2 — Ty)
Pour une masse mon a:
6Q = mc,, dT

Avec : m est la masse, dT est la variation de température, cm est la chaleur massique
(capacité calorifique thermique massique) J . Kgt. K,
La quantité de chaleur totale est :

T,
Q= mc,,dT
T

Si cm, est constante = Q =mCp, (T2 — Ta)

a- Chaleur massique ou molaire d’un corps pur :
La chaleur molaire ou massique, notée ¢ ou cm, est une propriété physique des corps
purs. Elle est définie comme étant I’énergie calorifique nécessaire a I’unité de masse
(1Kg ou g) ou a une mole d’un corps pur pour élever sa température de 1 degré Kelvin
(ou bien degré Celsius).
[c] : cal gt °C? ou cal molt °C?t
Exemple
¢ (eau liquide) = 1 cal. g °C* = 18 cal. mol* °C™!

¢ (eau solide) = 0.45 cal . g °C* = 8.1 cal. mol! °C™!

ﬂ
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- Cas des corps purs a I’état gazeux :
Pour les corps purs a I’état gazeux on définit la chaleur massique ou bien chaleur molaire
a pression constante notée cp et la chaleur massique ou bien chaleur molaire a volume
constant notée cv :
Cp Foy
Les valeurs des chaleur massique (ou molaire) a pression constante et a volume constant

des gaz monoatomiques et diatomiques sont représentées dans le tableau suivant :

Gaz Cv Ce
) 3 5

Monoatomiques =R =R
2 2

Diatomiques 5R 7R
d 2 2

- Cas des corps purs a I’état liquides ou solides :
Pour les corps purs a 1’état solide et liquide on définit la chaleur massique ou bien

chaleur molaire: cy=cv=c

b- Capacité calorifique thermique :
La capacité calorifique ou thermique, notée C, d’un corps pur est définie comme étant le
produit de sa chaleur massique ou bien chaleur molaire par sa masse ou son nombre de
mole respectivement: C=n.c=m.Cn

La capacité calorifique thermique est exprimée par J . K, J. K ou cal °C*

c- Calcul de la quantité de chaleur pour les différentes transformations d’un
gaz parfaits :
1. Transformation isochore :
Pour une transformation isochore d’un gaz, nous avons dV = 0 (V = Cst) par conséquent

la quantite de chaleur mise en jeux est :

T;
6Q, =nc,dT = Q = nc,dl
Ty
Si cy est constante entre T1 et T, alors :
T, T, T,
Q,=C,| dT=nc, | dT =mc, | dT
Ty Ty Ty

W
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Donc:
Qv =Cp(T; —Ty) = ney(T, = Ty) =mey (T, — Ty)
2. Transformation isobare :
Pour une transformation isobare d’un gaz, nous avons dP = 0 (P = Cste) par conséquent

la quantité de chaleur mise en jeux est :

T;
SszndeT:Qz ndeT
T
Si C,, est constante entre Ty et T2 alors :
TZ Tz TZ
Qp=Cp| dT=ncp| dT =mcp | dT
Ty Ty T

Donc :
Qp=Cp (T, =T))=ncp (T, —=T;) =mcp(T, — Ty)

11-3-2-2- Changement de I’état physique de la matiére :
Lorsque la chaleur échangée ne provoque pas de variation de température mais un
changement d'état (de la phase) qui correspond a des modifications de la structure
corpusculaire de la matiere (solidification, fusion, ébullition). Un changement d'état
s'effectue a température constante. Le schéma ci-dessous rappelle les différents

changements d'états :

Sublimation

/\

Fusion Vapurlsdtmn

Solidification 1( L1L| action

V\/

Condensation

Dans ce cas, on parle de la chaleur latente du changement d’état "L" qui correspond a la
quantité de chaleur nécessaire pour transformer une mole (ou 1 kg) de la matiére, Q est
donc exprimee par :
Q=nXxL
L : Chaleur latente molaire (J.Kg™1).
Oubien:Q=mx L

ﬂ
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L' : Chaleur latente massique (J. mole™1).
I1 existe trois types de chaleurs latentes liées aux six changements d’état physiques (Lsub,
Lvap €t L¢), pour chaque type de matiére
OU Lsub, Lvap OU Ls : sont les chaleurs molaire ou massique associées respectivement aux :
sublimation, vaporisation et fusion.
S — L : Chaleur latente de fusion ; Ly > 0
L — S : Chaleur latente de solidification ; Ly = —L; < 0
L — G : Chaleur latente de vaporisation ; Ly, > 0
G — L : Chaleur latente de liquéfaction ; L;;q = —Lyg, <0
S — G : Chaleur latente de sublimation ; Lg,; > 0
G — S : Chaleur latente de condensation ; L.gng = —Lsup < 0
Exemple :
La chaleur latente de fusion de I’eau (2 0 °C sous latm) =80.4 cal / ¢
La chaleur latente de vaporisation de 1’eau (2 100 °C sous latm) =535cal/ g

11-4- Notion de bilan calorifique :

11-4-1- Chauffage d’un corps pur :

Soit un corps pur de masse m a 1’état solide a la température T1. Ce corps recoit une
quantité de chaleur Q le conduisant a 1’état gazeux a la température T2. Nous avons
enregistré 1’évolution de la température en fonction du temps. Le résultat du calcul des
quantités de chaleur au cours du chauffage d’un solide est représenté sur le graphe ci-apres

T(°C

a2

T2

Tvap

Tt

T

» temps

W
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Sur ce graphe on constate I’existence de cinq domaines.

Domaine | : de Ty a Tr la température augmente, ¢’est le chauffage de la phase solide.
Domaine Il : présence d’un palier de température a T « Tr constante » changement de
phase du solide au liquide, c’est la fusion (un changement de phase s’effectue a
température constante).

Domaine 111 : de la température de fusion (Tr) a tempeérature de vaporisation (Tvap) la
température augmente de nouveau, c’est le chauffage de la phase liquide.

Domaine IV : présente d’un palier de température de vaporisation. Changement de phase
de I’état liquide a I’état gazeux, c’est la vaporisation (un changement de phase s’effectue
a température constante).

Domaine V : de Tvasp @ T2, de nouveau, la température augmente c’est le chauffage de la
phase gazeuse.

La quantité de chaleur nécessaire a cette masse pour passer de Tia Trest :

Q=0:+0,+Q3+0Q4+0s
Ty

Q= M Cp sotidge AT = M ¢p sorige(Tr — T1)
T1

Q;=mlLf
Tvap
Qs = f M Cp liquide dT =m Cp liquide (Tvap - Tf)
Tr

Qs =m Lvap
T;

Qs = mCp,gaz dl =m Cp.gaz (TZ - Tvap)
Tyap

11-4-2- Mélange des corps purs :
Soit un corps A de masse ma a la température Ta et un corps B de masse mg a la
température Tg avec Ta > Tg. Mettons-en contacte le corps A avec le corps B. Aprés un
certain temps les deux corps atteindront la méme température Teq (température d’équilibre)
Bilan calorifique
Le corps A se refroidit en donnant de la chaleur au corps B et atteint la température Teq
Le corps B s’échauffe en recevant de la chaleur du corps A et atteint la température Teq

La chaleur cédée par le corps A = La chaleur recue par le corps B.

—Q4=0Qp

m
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—my ¢y (Toqg — Ta) = mg cg (Toqg — Ts)
My g (Toqg —Ta) + Mg cp (Toqg—T5) =0

my cy Ty + mp cgTp
eq -

my Cy + mpg Cp
Si n corps sont mis en contact, on a :
Qi +Q,+Qz++.....+4Qy =0
M€y (Toq — T1) + Mycy(Toq — To) + MaCa(Tog — Ta) + .. +mycn(Teg = Ty) =0

n
Z m; CPi(Teq - Tl) =0
i=1

T, = Z?=n1 m; cp; T
Zi=1 m; Cp;
11-4-3- Calorimétrie

Les mesures calorimétriques permettent de déterminer les quantités de chaleurs, les
chaleurs latentes et les pouvoirs calorifiques en utilisant le calorimetre. Le principe qui
régisse la calorimétrie est le principe de I'égalité des échanges de chaleur : quand un
systeme échange de la chaleur avec un autre, et rien que de la chaleur, la quantité de chaleur
gagnée (Q1> 0) par I'un est égale a la quantité de chaleur perdue par l'autre (Q2< 0).

Un calorimétre est un instrument de mesure de la quantité de chaleur échangée en général
entre deux corps A et B mis en contact entre eux ou les propriétés calorifiques du corps A
sont connues (corps calorimétrique). Un calorimétre contient un vase calorimétrique ou
apparait la chaleur a mesurer (vase calorimétrique), et une enveloppe protectrice pour

minimiser les pertes de chaleur avec I’extérieur.
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©
Thermométre |
| Couvercle
N "D
Enveloppe \ L( Agitateur
; 1|_——Eau

Solide / —

\Vase calorimétrique

Qe + Q.+ Qs =0

Q. : Chaleur regue par I’eau du calorimeétre

Q.: Chaleur recue par les accessoires du calorimetre (le vase, I’agitateur et
thermometre)

Q, : Chaleur cédée par le corps solide
MeCe(Toqg — Te) + Mece(Toq — T.) + mscs(Tog —Ts) = 0
T, =T,
Cc = Ce
MeCe(Toqg — Te) + MeCe(Tog — Te) + Mscs(Tog — Ts) = 0
(MeCe +MeCe)(Tog — Te) + MyCs(Tog — Ts) = 0
McCe = Ceal

(mece + Ccal)(Teq - Te) + mscs(Teq - Ts) =0

le
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Exercices et Solutions :
Exercice 1:
I- 10 litres d’azote a 20 °C et 1 atm : on porte la température a 100 °C, le
volume étant constant.
- Calculer la pression ainsi que les quantités d’énergie échangées sous forme de
travail et de quantité de chaleur.
- Méme question si la transformation a lieu a pression constante.
- Reprenant les 10 litres d’azote a 20 °C et 1 atm, subissent dans un cylindre
une compression isotherme qui les porte a 5 atm. Calculer le volume ainsi que
les quantités d’énergie échangées sous forme de travail et de quantité de

chaleur.

Solution :
I- L’état initial est caractérisé par : V1 = 10 litres ; Pr =1 atm ; T =20 °C
a- Transformation isochore (dV =0) :

V1=V, =10 litres ; la température finale est T> = 100 °C

Calcul de la pression finale :

Po_P_, _PuT_, 1100
—_——=—_— = fel = — =
T, T, : T, 27720 2 = > atm

Calcul du travail :

W=J—PdV=W=O

Calcul de la quantité de chaleur :
T;
Q = TlC,, dT - Q = nCv(TZ - Tz)
T
P,V latm.101

=n= =
RT, " 0,082.(20 + 273)

P1V1 = nRT1 =>n= n= 0,4‘2 mOl

L’azote est un gaz diatomique donc :
5. 7
Cy = ER , Cp = ER

5
Q =042.5 .8314.(373 — 293) = Q = 698,376 Joule

b- Transformation isobare : (dP =0)
P1=P2=1atm

ﬂ
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Calcul du volume final :
vV, 1, V. T, 10.100
—_—=— 2 = —1 2 =
T, T, T, 20
Calcul du travail :

=V, = 50 litres

V2
W=f—PdV=>W=—P AV =W =—-P(V,-V;)

1£1
= W =-1.1,013.10°(50 — 10).1073 = W = —4052 Joule

Calcul de la quantité de chaleur :
T2 7
Q =nc, . dT = Q = ncy(T, = T;) = Q = 0,425 .8,314.(373 - 293)
= Q =977,726 Joule
- Transformation isotherme : (dT =0)
L’état initial est caractérisé par : V1 = 10 litres ; Pr=1atm; T1 =20 °C
La pression finale est P> =5 atm avec T1 = T2 =20 °C

Calcul du volume final :

PV, 1.10 ,
PV =RV, =V, = P =>V2=TﬁV2=2lltres
2
Calcul du travail :
VZ VZ 2
W = —PdV =W =-nRTIn—= W =-0,42.8,314.293In—
vy 4} 10

= W = 1646,65 Joule
Calcul de la quantité de chaleur :
Q =-W = Q = —1646,65 Joule

Exercice 2 :
Un calorimétre contient my = 95g d’eau a T1 = 20°C. On ajoute my = 71g d’eaua T2 =
50°C.
a- Quelle serait la température d’équilibre Teq Si On pouvait négliger la capacité
thermique du vase et de ses accessoires ?
b- La température d’équilibre est en fait Teq = 31.3°C, en deduire la valeur en eau me
du vase et de ses accessoires.
c- Le méme calorimétre contient maintenant m'; = 100g d’eau a T1 = 15°C. Ony

plonge un échantillon métallique de masse m = 25 g sortant d’une étuve a T2

m
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=95°C. La température d’équilibre est T eq =16.7°C. Calculer la chaleur massique
(capacité thermique massique) du métal, celle de ’eau étant ceau= 4,185 J.g*.°C™*?
Solutions :
1) On applique larelation: ), Q; =0
AVeC : Qcatorimetre = 05 Q1 = MiCequ(Teq = T1) i Q2 = MaCeau(Teq — T2)
On trouve que Teq = 32,83 °C
2) Apres I’équilibre thermique la température vaut 31,3°C.
Toujoursona: Qy = MyCoqu(Teg = T1) i Q2 = MaCequ(Teq — T2)
Et Qeatorimetre = MeCeau(Teq — T1)
Y. Q; = 0 doncon trouve que : me=22,5g.
3) Le méme calorimétre c-a-d que la valeur de me reste constante. La température

d’équilibre du mélange : calorimetre, eau et le métal, est T, = 16,7°C
Le métal : Quuerar = M Cequ(Toq — T3)
Leau: Q = miceau(Te’q - T:l’)
Le calorimétre : Qaiorimetre = MeCeau(Toqg — T1)

A partir de la relation Y Q; = 0 ; on trouve que : Cygeq = 0,45J.g7t.°C™1

Exercice 3 :
Quelle est la température finale qu’on obtiendra en mélangeant 1 kg de glace a 0°C et 9
kg d’eau a 50°C ?
On ajoute 5 kg de vapeur a 100°C a 250 kg d’eau a 4°C. Trouver la température finale du
mélange.
Données : Chaleur de fusion de la glace (Lt & 0°C) = 3,3.10° J.kg*
Chaleur de vaporisation de I’eau (Lvap & 100°C) = 2,25.10% J.kg*
Capacité thermique massique de I’eau liquide ceay = 4,185.10° J.kgt.°Ct
Solution :
I- L’eau liquide (m1 = 9 Kg) avec une T1 =50°C + La glace (m2 = 1 Kg) avec
T2 =0°C (eau a I’état solide).

Apres I’équilibre thermique ——— mélange liquide ave une Teq

Fusion Chauffage refroidissement
Glace(S,0°C) — Liquide (0°C) ——— mélange(Lig, Teq) «——9Kgd'eau

Ona:(Q; = mlceau(Teq — Tl) : refroidissement de I’eau chaude

w
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Q, = 9 * 4180 (T,, — 50) = 37620 T,, — 1881000

Q2 = myLs ; la fusion de la glace

Q, = 9= 333 %103 =2997 * 103

EtQ; = mZCeau(Teq - Tz)

Q3 =9 %4180 (T,, —0) =37620T,, — 0

20i=0—-0,+ Q2+ Q3=0

— 37620 T,, — 1881000 + 2997 * 103 + 37620 T,;, —0=0

Ontrouve que : T, = 37,12 °C

- L’eau liquide (m1 = 250 Kg) avec une T1 =4°C + La vapeur d’eau (m2 =5

Kg) avec T2 = 100°C (eau a I’état solide).

Apres I’équilibre thermique ——— mélange liquide ave une Teq
Vapeur(g,100°C) 200 1 i uide (100°C) - mélange(Liq, T,q) « 250 Kg d'eau
Ona:Q, = mlceau(Teq - T1)

La liquéfaction de la vapeur d’eau (Lyjq = —Lygp) : Q2 = MLy
EtQ; = mzceau(Teq - Tz)
> Q; = 0;ontrouve que: T,, = 5,89 °C

Exercice 4 :

Un calorimetre en Laiton de masse M1=200 g contient une masse d’eau M0 =280 gala
température To =20°C. On y introduit une masse Mg=100 g de glace a la température Tq
= - 5°C. Quand I’équilibre thermique est atteint, on remarque qu’il reste encore de la
glace.

Donner la température d’équilibre Tf et déterminer la masse de la glace non fondue.

On donne :

- Les capacités massiques respectivement du laiton C1 = 0,09 cal/g.°C, de la glace Cg =
0,5 cal/g.°C et de I’eau CO = 1 cal/g.°C.

- La chaleur latente de fusion de la glace : L = 80 cal/g.

Solution :

La glace n’est pas fondue complétement donc la température d’équilibre : Teq = 0°C.

L’ensemble (eau + calorimétre) : Q; = (Myc; + MOCO)(Teq -T)

ﬂ
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Concernant la glace, il y’a deux étapes : le chauffage de la glace :
Q2 = Mycy (0 —Ty)
La fusion d’une quantité de la glace. La masse de la glace fondue est m.
Donc Q, = mlLs
2.0Q;=0;ontrouveque: m=73,4g
La masse de glace non fondue est m’ = M; —m. Donc m’ = 26,6 g
Exercice 5 :
Dans un calorimétre de capacité thermique négligeable contenant une masse d’eau m; =
200g a une température T; = 50°C, on laisse tomber une masse m, = 200g de glace a la
température T, = —10°C. Aprés un certain temps la glace est totalement fondue et le
mélange atteint un équilibre thermique a la température T,
- Déterminer la température d’équilibre Tf.
Ondonne:cg =2,09).g7".°C™" ,ce = 4,18].g7".°C et Lg = 334 ].g7!
Solutions :
Dans ce cas la glace serait totalement fondue et on aurait a la fin d’eau (me + mg) =
400 A T;.
La chaleur fournie par I’eau :
Qe = mece(Ty — Ty)

La glace recoit une quantité de chaleur @, telle que

Qg = mycy(To—Ty) + myLp + myce (T — Tp)

Qg = mycy(0 — Ty) + myLp + myce(Ty — 0)
L’équation calorimétrique Q. + Q4 = 0

MeCe(Tr — Ty) + mycy (0 — Ty) + myLp + myc (Tf —0) = 0
MeCe Ty — MeCe Ty — Mgy Ty + myLp + myc,Tr = 0
MeCe Ty + My Ty —MeC, Ty —mycy Ty + myglp =0
(me + mg)ceTf —MeC, Ty —mycyT, + mylp =0
(me + mg)ceTf = MeCe Ty + mycyT, —myLp

MeCe Ty + mycy T, — mylLp
Tf ==

(me + mg)ce

m
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I11-1- Le premier principe de la thermodynamique :

La thermodynamique est basée sur quatre principes qui découlent de I’observation et de
I’expérience
Le premier principe de la thermodynamique affirme que la quantité¢ d’énergie
échangée entre le systeme et le milieu extérieur sous forme de travail et de chaleur est
constante quel que soit la transformation effectuée.
Q + W = AE = Constante
AE désigne la variation de ’énergie totale du systéme :
AE = AE¢ + AEp + AU

Avec

- AEc: Variation de I’énergie cinétique du systéme (mouvement)

- AEp: Variation de I’énergie potentielle du systéme (position)

- AU : Variation de I’énergie interne du systéme

Si le systéme est au repos : AEc=AEp=0

Il en résulte que : Q + W =AU

L’énergie interne U, représente la somme des énergies (cinétique et potentielle) de toutes
les particules a 1’échelle microscopique, (atomes et ou molécules). U est une grandeur
extensive.

[U]:Jouencal.

I11-2- Autres énoncés du premier principe :
I11-2-1- Principe de conservation :
Pour un systeme isolé, nous avons : Q = W = 0, par conséquent :
Q+W =4U =0=>U,=U,
L’¢énergie interne d’un systéme isolé reste constante. Cela signifie que le systéme isolé
peut subir des transformations d’énergie d’une forme a I’autre, mais la somme des

différentes formes d’énergies reste constante.

ﬂ
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111-2-2- Principe d’équivalence :
Soit un systeme fermé qui subit une transformation cyclique. L’état initial et I’état final

sont confondus. Donc: Ui =U>

Pa

g
D’aprés I’expression du premier principe nous avons :
Q+W =4U =0=Q=-W

Travail équivaut a la chaleur

111-2-3- Principe de I’état initial et de I’état final :
D’apres I’énoncé du premier principe, la variation de I’énergie interne AU reste
constante quel que soit la nature de la transformation. Considérons un ensemble de
transformations qui font passer un systéme d’un état d’équilibre initial 1 a un état

d’équilibre final 2.

- Chemin A:U2-U1=Qa+ Wa

- CheminB:U2;-U1=Qs+ Ws

- CheminC:U;—-U1=Qc+Wc

Us— U1 =Qa+Wa=Qs + W =Qc +Wc
Cette égalité n’entraine pas obligatoirement que :

A=Qs=Qc et Wa=Ws=WCc
Par conséquent, lorsqu’il existe plusieurs types de transformations pour faire passer

un systéme d’un état d’équilibre 1 a un état d’équilibre 2, la somme des énergies W + Q

est indépendante du type de transformation « chemin suivi » et ne dépend que de 1’état

@
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initial et de 1’état final. Ce principe implique que I’énergie interne U est une fonction d’état,
c’est a dire que la variation de 1’énergie interne U ne dépend que de 1’état initial et de 1’état

final. Mais Q et W ne sont pas des fonctions d’état.

I11-3- 1% loi de Joule : l1a variation de I’énergie interne d’un gaz parfait :
Considérons un cylindre rigide et parfaitement calorifugé sépare, par une cloison, en deux
compartiments Cy et Co. Cy contient un gaz parfait a 1’état initial caractérisé par les
variables P1,T1,V1 et C; est vide. On supprime la cloison, le gaz se détend pour occuper
tout le cylindre. A I’équilibre le gaz se trouve dans état final qui est caractérisé par P2, To,
Va.

Gaz Parfait Gaz Parfait
P1 V1 T1 P2 V2 T2
Détent

Vide Gl

Cloison

A température constante (T1 = T2) on constat que P2 < P1 et V2> V1
Cylindre est rigide et parfaitement calorifugé doncW=0etQ =0

Q+W=AU=U2-U;
Il en résulte que AU = 0 (U reste constant). A température constante la variation de
I’énergie interne d’un gaz parfait est nulle. Par conséquent, 1’énergie interne d’un gaz
parfait ne dépend que de sa température, et indépendante de P et de V. La variation de
Iénergie interne d’apres la premiére loi de Joule est donc :

dUu=nc,dT

T;
de=j nc, dT = AU =nc, (T, —T,) = AU =nc, AT
T
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I11-4- Transformation des gaz parfaits « Systéme Fermé » :
I11-4-1- Transformation isotherme : Q1+ W =AU
Une transformation isotherme est une transformation a énergie interne constante.

Nous avons T = Cste d’ou

T,
AU = ncy dT=0=Qr+W
T,

Par conséquent :

W=-nRTIn 2 : Qr=+nRTIn %
1

I11-4-2- Transformation isochore (V1=V2=V) :
AU=Q+W
Pour une transformation isochore (volume constant (V. = cte = dV = 0)), d’ou le
travail : W = 0 par conséquent, la chaleur échangée (Qy) est égale a la variation d’énergie
interne (AU) : Qy = AU

T;
QU=AU=f nc,dl =nc, (T, —T;)

T,
I11-4-3- Transformation isobare (P2 = P1 =P) :
AU=Q+W

Nous avons P = cste d’ou W = - P (V2 - V1). Aprés remplacement on trouve :

Q-P(V2-Vi)=U2-U1
Il en résulte que :
Qp=(Uz2+P2V2) - (U1 +P1 Vi)
111-4-3-1- Fonction enthalpie :

On définit une nouvelle fonction thermodynamique, I’enthalpie, notée H.
H est une fonction d’état et une grandeur extensive

H=U+PV

Ilenrésulteque: Qp=H2-Hi=AH
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11-4-3-2- Deuxieme loi de Joule :
A température constante la variation de 1’enthalpie d’un gaz parfait est nulle. Par
conséquent, I’enthalpie d’un gaz parfait ne dépend que de sa température, elle est
indépendante de la P et du V.
D’ou: dH=nc,dT

T;
T

J.def nc, dT = AH =nc, (T, —T;) = AH =nc, AT

111-4-4- Relation entre Qp et Qv :
Le premier principe de la thermodynamique conduit a :
AU=W+Qp—>Qp=AU-W
Pour une transformation isochore : AU = Qy
Qp=Qv—W
Ainsi que :
&:ﬂ:ncp(Tz—Tl):c_p:
Qv AU nc,(T,-T) ¢

I11-4-5- Relation de MAYER :
Considérons un gaz parfait qui subit une transformation isobare d’un état d’équilibre 1 a
un état d’équilibre 2. D’apres le premier principe de la thermodynamique AU =Q + W.
Par hypothése « transformation isobare » :
H=U+PV
dH =d(U + PV)
dH = dU + d(PV)

dH =dQ =ncpdT
dU=nc,dT = dH =dU+d(PV)
PV =nRT

Aprés remplacement on trouve que :
ncpdl =ncy dT +nRAT = ncp(T, — T;) =ncy(T, —T;) + nR(T, — T;)
Donc on conclue que :
cp=cy +R
cp— ¢y =R
p

Puisqueona: R =cp — ¢y et y=-
|4

ﬂ
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Ry

R
Ontrouveque:c, =— et ¢, = w—t

y—-1
111-4-6- Transformation adiabatique d’un gaz parfait :

Soit un gaz suppose parfait qui subit une transformation adiabatique, c-a-d le systeme est

thermiquement isole §Q = 0, le seul échange avec l'extérieur se fait uniqguement sous

forme de travail.

D’apres le premier principe :

Ona:
dU = éw + 6Q
Donc
dU = éw
dU = nc,dT —n( )dT
Nous avons : flRT
oW = —PdV = ——dV

Il en résulte que :

n(E)dr = -5rav don T =-(- DY

2dT V2 dv
=) T -r—1 2
T, v
(r-1
2 V2 2 _ £}
= lnT—1 =—(y 1)an1 = lnT1 =lIn (Vz)
r-1
- k_ (A
Donc : i (VZ)

On aura alors cette formule qui décrit 1’équation d’état des adiabatiques :
T,WV,Y ' =TV, ' =Cste .......... (1)
On peut également décrire cette équation en fonction de pression et volume ainsi que

température en fonction de pression :

Ona:PV=nRT=T=%

nR
PVy o PV
1) = /ASREE /ASh
(D= =2,
DOﬂC . P1V1V = P2V2y = CSte ................ (2)
Cette formule est appelée formule de LAPLACE.
Demémeona:VznTIfT
nRT;\Y nRT, T,Y T,”
2)= pl( ) =p, ( ) = P,(nRYY 57 = P,(nR)Y 2Ly
Py P, P’ P,

ﬂ
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= p,ONTY = p,ANT,Y = Cste

a-» 1-»

OU b|en . PlTTl == PZTTZ = CSte

Calcul de travail des forces de pression lors d’une transformation adiabatique
(réversible) d’un gaz parfait :

Le travail est W,_,, = —P flz av

Ona:dU =6W + 6Q
Puisque : 6Q = 0 alors dU = 6W = nc,dT

2 2
- W1_>2 =AU = .I- du = ncvf dT = nCv(TZ - Tl)
1 1

Ona
_ R
C”_y—l
Donc
Ou bien
nRT, — nRT;
W=AU=—"——
y—1
PV, — P, V.
=W=AU="2"22
y—1

ﬂ




Chapitre 111 : Le premier principe de la thermodynamique

Exercices et Solutions :

Exercice 1:

L’état initial A d’une mole de gaz parfait monoatomique est caractérisé par Pa= 2.10°
Pascals, Va= 14 lires. On fait subir successivement a ce gaz les trois transformations
suivantes :

* A—B une détente isobare, qui double son volume.

* B—C une compression isotherme, qui le raméne a son volume initial.

* C—A un refroidissement isochore, qui le raméne a 1’état initial (Pa, Va).

1) A quelle température s’effectue la compression isotherme ? En déduire la pression
maximale atteinte. Représenter le cycle de transformation dans le diagramme P = f(V).

2) Calculer le travail, la quantité de chaleur et la variation d’énergie interne échangés par
le systeme au cours de chaque transformation ? Faire le bilan du cycle ( A UtoTt, Wror,
QroT).

On donne : R= 8,314 J.mol.K, Cy= (3/2)R, Cp= (5/2)R.

Solution :
1) La compression isotherme est effectuée a la température Tg = Tc
- Les variables de 1’état A sont : Pa= 2.10° Pascals, Va= 14 litres et Ta = ?

PV, 2.10% Pa .14.1073 m3
PAVA:nRTA:TA:—nR :>TA: 18314

- Les variables de I’état B sont : Vg = 2.V, = Vi = 28 litres = 28.1073m3

=T, =336,78K

La transformation de 1’état A vers I’état B est une détente isobare (la pression est constante)
donc : Py = P, = 2.10° Pascal
Calculons la température de 1’état B :
Pg Vg Pg 2V,
= B —
nR nR

Donc la compression isotherme s’effectuée a la température Tz = 673,56 K

PBVB:nRTBﬁTB: :>TB:2TA$TB:673,56K

- Les variables de I’état C sont : T = Ty = 673,56 K ; V, = 14 Litres

Calculons la pression de 1’état C :

nRT, 1.8,314.673,56
P("VC:TLRTC$PC:—$PC_

7 = 1 10 = P, = 4.10° Pascals
C .

Donc la pression maximale est celle de 1’état C c-a-d : P, = 4.10° Pascals
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2) Calcul des énergies echangées, sous forme de travail, de chaleur et la variation
d’énergie interne, par le systeme au cours de chaque transformation :
a- Une détente isobare de A—B
Le travail : W1
Ve
w, = —f PadV =W, = —P,(Vzg —V,) = W, = —2.10° (28 — 14) .1073
Va
= W; = —2800 Joule

La quantité de chaleur : Q1

Tp
Qi=Qp=ncp dT = Q; =ncp (Tg — Ty)

Ta
5
= Qu=1.5 .8314 (673,56 — 336,78) = Q, = 699,97 Joule

La variation de I’énergie interne : AU1

Tp
AU=Q+W =nc, dT
Ta

= AU, =Q, + W, =nc,(Tg — Ty) = AU; = 6999,99 — 2800
= AU; = 4199,99 Joule
b- Une compression isotherme de B—C (dT = 0)
Le travail : W»
Ve Ve 14
W, = —J PdV =W,=-nRTzln—= W, = —1.8,314.673,56 In—
Ve A 28
= W, = 3881,61 Joule

La variation de I’énergie interne : AUz

Tc
AUzanvf dT:AUzZO

Tg
La quantité de chaleur : Q2
AU, =Q,+ W, =>0=0Q0,+W, = Q, = -W, = Q, = —3881,61 Joule
Cc- Un refroidissement isochore de C—A (dV =0)
Le travail : W3

Va
Wgz_f PdV:>W3:O
Vg

ﬂ
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La variation de I’énergie interne AUs et la quantité de chaleur Qs

Ty
AU3=Tle dT=Q3+W3=>Q3=AU3=Tle(TA—TC)
Tc

3
= Q; = AUs = 1.5 8,314.(336,78 — 673,56) = Qs = AU; = —4199,99 Joule

d- Pour le cycle :
Le travail : W+
Wy = Weyee = Wy + Wy + Wy = Wy, = 2081,61 Joule
La quantité de chaleur : Qt
Qr = Qcycte = Q1+ Q2+ Q@ = Qcycre = —1081,61 Joule
La variation de I’énergie interne : AUT

AUr = AUcycle = chcle + Qcycle =0

Exercice 2 :
Soit une mole d’un gaz diatomique (suppos¢ parfait, C, = %R ,Cp = gR ety = 1,4)
dans un état thermodynamique initial A définit par Pa =1 atm et Ta = 293 K. Ce gaz subit

une série de quatre transformations réversibles représentées dans un diagramme (T, V) par

le rectangle (ABCD) sur la figure suivante :

Ty

>

La pression de 1’état B est P = 6 atm et la température de 1’état C est T, = 439,5 K
1) Donner la nature et le sens de ces quatre transformations.
2) Calculer les variables de chaque état
3) Représenter qualitativement ce cycle dans un diagramme P = f(V).
4) Calculer pour chaque transformation et pour le cycle, le travail W, la chaleur Q,
I’énergie interne AU et I’enthalpie AH. Le premier principe de la thermodynamique

est-il vérifié ?

ﬂ
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Solution :
1) La nature et le sens de chaque transformation est comme suit :
- Latransformation de 1I’état A vers 1’état B (A—B) est une compression isotherme
- La transformation de B—C est un chauffage isochore
- La transformation de C—D est une détente isotherme
- La transformation de D—A est un refroidissement isochore
2) Le calcul des variables de chaque état :
- L’étatA : Py =1atm; T, = 293 K ; calculons le volume de I’état A :

nRT, 1. 0,082.293
ﬁVA =

P,Vy=nRT, =V, = =
AvVa=n A A P, 1

= V, = 24 litres

- LétatB: Ty, =T, =293K; Pg =6 atm
Pour une transformation isotherme nous avons :
P,V 1. 24

PyVy=Pg Vg = Vp = 3 $V3=TﬁVB=4litres
B

- LétatC: T, =4395K;V, =V = 4 litres
Pour la transformation isochore nous avons :
P. Py Py. T, 6. 439,5
—=—= P, = =P =—"
T, Tg Ty 293

ﬁpc=9atm

- LétatD: T, =T, =4395K;Vp =V, = 24 litres
La pression de I’état D est calculée par la relation suivante :
nRTp 1. 0,082.439,5

= P, =
Vp b 24

PDVDZTIRTD=>PD= =>PD=1,5atm

3) Calcul du travail, la quantité de chaleur, la variation de ’énergie interne et
I’enthalpie :
a- Une compression isotherme de A—B (dT =0):

- Letravail : W1

Va 14 4
le—f PdV =W, =-nRT,In—= =W, =—1. 8314.293In—
v, Va 24

= W, = 4364,73 Joule

La variation de I’énergie interne : AU1

Tp
AUlanvf dT:>AU1:O

Ta

ﬂ
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La quantité de chaleur : Q1
AUy =Q +W; = 0=0Q,+ W, = Q, = —W; = Q; = —4364,73 Joule

L’enthalpie : AH1

Tp
AlenCp dT:AH3:0

Ty
b- Un chauffage isochore de B—C (dV =0):
- Une détente isotherme de C— Le travail : W>

Ve
sz_f PdV:>W3:O

Ve

La variation de I’énergie interne AUz et la quantité de chaleur Q2 :

Tc
AU2=nCv dT=Q2+W2$QZ=AU2=nCv(TC_TB)
Tp

5
= Q,=AU,=1 5 8,314.(439,5 — 293) = Q, = AU, = 3045 joule
L’enthalpie : AH2

Tc 7
Ay =ncy | dT = AH, = nc,(Te = Ty) = AH, = 1.5 8,314 .(439,5 — 293)

Tp
= AH, = 4263 Joule
c- D:
- Letravail : W3
Vp Vo 24
W; = —J PdV =W;=-nRT;In—= W; =—-1. 8314.439,5In—
Ve Ve 4
= W; = —6547,09 Joule

La variation de I’énergie interne : AU3

Tp
AUz =nc, dT = AU; =0
Tc

La quantité de chaleur : Q3
AU3 = Q3 + W3 = 0= Q3 + W3 = Q3 = _W3 = Q3 = 6547,09]0ule
L’enthalpie : AH3

Tp
AH; =nc dT = AH; =0
3 p 3
Tc
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d- Un refroidissement isochore de D—A :
- Letravail : Wy
Va
W4:_.f PdV:>W4_:0
Vp

La variation de I’énergie interne AUz et la quantité de chaleur Qz:

Ta
AU4:nCU dT=Q4+W4=>Q4=AU4=TICU(TA—TD)

Tp
5
= (Q0,=AU,=1 E 8,314 .(293 — 439,5) = Q, = AU, = —3045 joule

L’enthalpie : AH2

Ta 7
Ay =ncy | dT = AH, = ncy(T, —Tp) = AH, = 1.5 8,314..(293 - 439,5)
D

= AH, = —4263 Joule

e- Pour le cycle :
- Letravail : Wt
Wy = Weyere = Wy + Wy + W + Wy = W,y = —2182,36 Joule
La quantité de chaleur : Qt
Qr = Qcycte = Q1 + Q2 + Q3 + Q4 = Qcycre = 2182,36 Joule
La variation de I’énergie interne : AUT
AUr = AUcycie = Weycte + Qcycie = 0
Donc le premier principe de la thermodynamique est vérifié.
L’enthalpie : AHT
AHy = AHyce = AH, + AH; + AH; + AH, = 0

ﬂ




Chapitre 1V : Applications du premier principe de la thermodynamique a la
thermochimie

IV-1- Introduction :
La thermochimie est une partie de la thermodynamique qui traite les lois qui gouvernent
les transformations d’un systéme avec réactions chimiques. Ces lois nous permettent de
déterminer la quantité de chaleur mise en jeux lors d’une réaction chimique et aussi nous
renseignent sur I’évolution de cette réaction sous des conditions opératoires imposées (T
et P).
IVV-2- Réaction chimique :
Une réaction chimique est une transformation des réactifs en produits sous une température
T et la pression atmosphérique (P = 1 atm) :
aA + bB ——»cC + dD
Tels que :
-a, b, cetd : désignent les coefficients stoechiométriques.
- A et B sont des espéces chimiques qui désignent les réactifs (état initial sous T et P).
- C et D sont des espéces chimiques qui désignent les produits (état final sous T et P).
La réaction désigne que : a moles de A réagissent avec b moles de B pour donner ¢ moles
de C etd moles de D
En général, une réaction chimique se produit & une température constante T. c'est-a-dire
que : la température des produits = température des réactif (TA=Te=Tc=Tp =T, elle
s’appelle température de la réaction chimique).
Exemple :
CO(g) + %02 — > CO2(0g)
Etat initial sous T Etat final sous T
a=1l;b=%;c=1
A:CO; B:02;C:CO2
L’¢état initial est caractérisé par 1’énergie interne et I’enthalpie des réactifs (U1 et Hi
respectivement) et 1’état final est caractérisé par 1’énergie interne et I’enthalpie des

produits (U2 et Hz). La réaction est supposée compléte.

IV-3- Chaleur d’une réaction chimique :

Chaleur de la réaction chimique (ou enthalpie de réaction) a une température T est definie
comme ¢€tant I’énergie calorifique échangée (libérée ou absorbée) avec le milieu extérieur
lors de la transformation des réactifs en produits chimiques au cours d'une réaction

chimique.
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> Si la chaleur est fournie par la réaction (Q < 0) donc cette réaction est
Exothermique (Dégagement de la chaleur)
» Par contre, si la chaleur est recue par la réaction chimique (Q > 0) donc cette

réaction est Endothermique (absorbe la chaleur)

IVV-3-1- Chaleur a volume constant :
Soit une réaction chimique qui s’effectu¢ a un volume constant (transformation
isochore). D’apres le premier principe de la thermodynamique nous avons :
Qv + W =AU, le travail W = 0 pour une transformation isochore (V est constant)
Par conséquent :
Qv = AU = Uproauits — Urcactifs
Exemple :

Clz2¢ + Hy9 — 2HCl g

Le nombre de moles des espéces gazeuses reste constant (Nombre de moles des réactifs a

I’état gazeux = nombre de moles des produits a 1’état gazeux).

IVV-3-2- Chaleur a pression constante :
Soit une réaction chimique qui s’effectué¢ a une pression constante (transformation
isobare). D’apres le premier principe de la thermodynamique pour une transformation

isobare nous avons :

Qp = AH = Hproquits — HRéactifs

IV-3-3- Relation entre Qp et Qv :
Soit la réaction chimique suivante qui s’effectuée en phase gazeuse a la température T :
aA + bBB ——» c¢C + dD
A pression constanteona: AU = Qp + W = Qp = AU-W
Onacégalement: AU = Q, etW = — (PV, -PV;)
Donc il enrésulte que : Qp = Qy + (PV,-PV))
Les réactifs et les produits sont a 1’état gazeux (supposé gaz parfait) :
PVi = NygactirsRT = (a + b) RT
PV, = NproquitsRT = (¢ + d) RT

Apres remplacement on trouve que : Qp = Qy + RT (Nproguits — Mréactifs)

ﬂ
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thermochimie

Donc: Qp = Qy + An RT
AVeC : An = Nproguits — Nyéactifs
La relation suivante peut étre établie entre 1’enthalpie d’une réaction et la variation

d’énergie interne : AHy = AU + An RT

IV-4- L’>état standard :

Il est nécessaire de préciser les conditions, de température et de pression, dans lesquelles
les réactions chimiques sont effectuees ; on definit donc un état standard.

L'état standard ou conditions standards de température et de pression (CSTP) d'un
composé chimique pris a I’état pur, est défini sous la pression d’une atmosphere (1atm) et
a la température standard de 25 °C.

L’enthalpie standard de la réaction est notée ; elle représente la variation d’enthalpie d’une
réaction effectuée a la temperature de 298 K ou les réactifs et les produits sont pris dans
leurs états standards (298K et 1 atm).

IV-5- L’enthalpie standard de formation AH(} :
IV-5-1- Corps simple et corps composés :
Un corps est une substance formée de molécules qui est une union d’atomes :
> Si les atomes sont identiques, donc la substance est considérée comme étant un
corps simple (Hz, Oz, N2, ...)
> Si les atomes sont différents, donc la substance est considérée comme étant un
corps composé (NHs, CH4, HCL, ...)

IV-5-2- Enthalpie standard de formation d’un composé :

L’enthalpie standard de formation, notée AH?, d’un composé chimique est la variation
d’enthalpie correspondante a la réaction de formation d’une mole de ce composé pris dans
les conditions standards a partir de ces éléments a 1’état de corps simple pris également
dans les conditions standards (P = 1 atm et T = 298 K).

Remarque : L’enthalpie standard de formation des corps pur simple dans 1’état standard
est nulle tel que :

AHP(0,)g = AHP (N;) g = AHP(Hy)g = AHP (Fe)s = AHP (Corapnice), = AH7 (CD4

=0

ﬂ
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Exemple : L’enthalpie standard de formation de I’eau a I’état gazeux.

L’eau est formée a partir de I’hydrogéne et 1’oxygéne.

A 1’état standard, I’hydrogéne est sous forme H2 (g) et I’oxygeéne est sous forme O2 (Q)
d’ou :

Hzg + % Oaq) ——> H20q)  AHP(H,0,298K), = —57.8 Kcal.mol™!

IV-5-3- L’enthalpie de dissociation :
On appelle énergie d'une liaison chimique (enthalpie de dissociation d'une liaison), la
variation d'enthalpie de la réaction qui dissocie une mole de telles liaisons.
Exemple :
A 25 °C et 1bar il faut fournir 436 kJ de chaleur & une mole du gaz dihydrogéne pour le
dissocier entierement en deux moles d'atomes d'hydrogene :
Hog — 2Hg AH=+436kJ

L'énergie de la liaison H-H = I'enthalpie de la réaction de dissociation de H2 = 436 kJ/mol

1V-5-4- L’enthalpie de changement d’état physique :

En thermodynamique, l'enthalpie de changement de 1’état physique (encore appelée

chaleur latente de changement d'état) d'un corps pur est la variation d'enthalpie qui

accompagne le passage du systéme d'un état physique 1 vers un autre état physique 2.

Exemple :

- Le passage de I'état solide a I'état liquide on parlera de I'enthalpie de fusion (AHsys ou
Lf). L’inverse de cette transformation étant la solidification et donc on parlera de
I’enthalpie de solidification (AHsol = - AHtus).

- Le passage de I'état liquide a I'état gazeux on parlera d'enthalpie de vaporisation (AHvap
ou Lvap). L’inverse de cette transformation étant la liquéfaction (AHiiq = - AHvap).

- Le passage de I'état solide a I'état gazeux on parlera d'enthalpie de sublimation (AHsub

ou Lsub). L’inverse de cette transformation étant la condensation (AHcond = - AHsub).
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IV-5-5- L’enthalpie d’une réaction chimique AHY :

L’enthalpie d’une réaction chimique est calculée par deux méthode directe et indirecte :

IV-5-5-1- Méthode directe :
a- Détermination de ’enthalpie de la réaction a partir des enthalpies de
formations des composés :
Soit la réaction suivante a la température 298 K:
aA + bB—— cC+ dD
Connaissant les enthalpies de formation des produits et des réactifs, on peut déterminer

I’enthalpie de la réaction par la relation suivante :

AHQ(298K) = Z AHP (Produits) — Z AHP (Réactif's)

AHY(298K) = (cAHP(C) + dAHP (D)) — (aAHP () + bAHP(B))
Exemple :
CaoHas) + H20g0ig—> C2HsOHqiig)
AHR = AHP (C,HsOH) — (AH?(CZH4) + AHP (HZO))

b- Détermination de I’enthalpie de la réaction a partir des énergies de

formation des liaisons :

Une molécule est une union d’atomes. Quand deux atomes se trouvent en contact,
chaque atome participe par un électron pour former une liaison. On trouve plusieurs types
de liaison :

> liaison simple H - H (H>),

> liaison double C = C (C2Ha),

> liaison triple C = C (C2H>).

L’¢énergie de liaison chimique A-B entre les atomes A et B, notée Eas, est I’énergie
libérée lors de la formation d’une liaison covalente a partir des atomes pris a I’état gazeux
dans les conditions standards (P=1 atm et T=298K).

Elle est égale a la variation d’enthalpie AH,_g nécessaire pour effectuer la réaction de
formation cette liaison chimique.

Atome A + Atome Bg) ——» Molécule A-Big + Ea-s
Eae = AH,_g (298K°) (énergie de formation de liaison ou enthalpie de formation de

liaison).

ﬂ
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AH,_g s’exprime en cal/mol ou J/mol, elle est toujours négative (AH,_g < 0). Donc la
formation d’une liaison est exothermique (par contre la rupture est endothermique).
L’enthalpie d’une réaction chimique quelconque peut étre déterminée en utilisant
des valeurs des enthalpies de formation de liaison. Elle est égale a la différence entre les
énergies des liaisons des produits et les énergies des liaisons des réactifs.
aA + bB—> c¢C+ dD

AHR(298K) = (CZEC + dZED) - (aEEA + bZEB)

Exemple :
CoHz(g) + 2H2() ————— CaHe(g)
AHR(298K) = (Ec_¢ + 6Ec_y) — (Ec=c + 2Ec_y + 2Ey_y)

IV-5-5-2- Méthode indirecte : Loi de HESS

Si on considere la réaction R — P dont on cherche 1’enthalpie de la réaction chimique (ou
R représente un ou plusieurs réactifs et P représentent un ou plusieurs produits).
Connaissant les enthalpies des réactions secondaires suivantes: R — X et X — P.

C'est-a-dire que la réaction de R a P passe par I’intermédiaire X.

AH

py)

» P

AH1 AH2

X
L’enthalpie AH est une fonction d’état, elle dépend seulement de 1’état initial et de 1’état

final et non pas du chemin suivit. 1l en résulte alors que :
AHQ(298K) = AH, + AH,
Donc : L’enthalpie de la réaction est la somme des enthalpies et transformations
intermédiaires : AH2(298K) = Y AH; : Laloi de Hess
Exemple :

On cherche a calculer AHQ(298K) de la réaction suivante :

CHs@g) +202(@q —» CO2(g) + 2 H20 g (1) AHQ(298K)=?
Connaissant les enthalpies d’autres réactions chimiques :
C (g + 2 Hz2() + 2 O2 () ——»CO2 () + 2 H20 (ig) (2) AH,

ﬂ
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C@*2Hzq ——> CHug (3 AH,
On constate que la réaction (2) est la somme des deux réactions (1) et (3).
Donc on faisant un bilan énergeétique on aura :

AH, = AHg + AH, = AHp = AH, — AH,
Ona: AH; = AHP(CO44)) + AHP (H;0(iq))
Et AH, = AHP(CHy(g))
Donc : AHg = AHP(COy(gy) + AHP (H,0q1q)) — AHP (CHyg))

IVV-5-5-3- Variation de I’enthalpie de la réaction avec la température (la loi de
KIRCHOFF)
Soit la réaction suivante :
aA + bB— c¢C+ dD
Connaissons 1’enthalpie standard de cette réaction chimique a la température 298K, on

peut calculer I’enthalpie de cette réaction a une autre température T.

AHY(298K)
aA + bDbB » cC + dD T=298 K
AH? AH? AH? AH?
AHY(TK)
aA + bB »cC + dD T

On sait bien que : Y AH? (cycle) = 0
Donc : AHR(298K) + AH? + AHY — AHY — AHY — AHQ(TK) = 0

= AHQJ(TK) = AHR(298K) + AHY) + AH? — AHY — AHY ............ (1)
AH{) = f27:38 anAdT ; AHS = 2T98 bCPBdT
AH:? = f2T98 CCpch , AHE = 2T98deDdT

T
(1) = AHX(TK) = AHP(298K) + f [(ccpe + depp) — (acpa + bepg)]dT
208

T

Alors . AHR(TK) = AHR(298K) + [,

AcpdT  (Loi de KIRCHOFF)

AVGC ACP == (CCPC + dCPD) - (anA + bCpB)

D’une fagon générale : Acp = Y, n;cp;(Produits) — ¥ njcpj(Réactifs)
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Exercices et Solutions :

Exercice 1:

Calculer la chaleur de combustion AH?, 298K de I’acide oxalique solide (C2H204,5) a
25°C et a la pression atmosphérique, en utilisant les enthalpies molaires standards de
formation. Sachant que :

Ay, 208 (C2H204, s) = -1822,2 kJ.mol™

Aht 208 (CO2, g ) = -393 kJ.mol™

Ay, 208 (H20, 1) = -285,2 kJ.mol

Solution :

La réaction de combustion de I’acide oxalique est :
1
CzH204 (5’) + E 02 (g) — 2 C02 (g) + H20(l)

On calcul la chaleur de combustion (enthalpie de la réaction de combustion) par la méthode

directe :
AH®(298K) = Z AHO (Produits) — Z AHO (Réactifs)

= AH;(298K) = 2 AHP(CO, ) + AHP(H,0¢y) — AH]9(C2H204 )
= AH?(298K) = 2.(—393) + (—286,2) — (—1822,2) = AH?(298K) = 750 K]

Exercice 2 :
Soit la réaction suivante :
€Oy +3Hyg) = CHuggy + Hz0)
1- Calculer I’enthalpie standard AH®r, 298K de cette réaction. La réaction est-elle
endothermique ou exothermique ?

2- Déduire la valeur de 1’énergie interne AU°r, 298K de la méme réaction.
On donne les enthalpies standards des réactions de combustion AH°r, 298K de
CO, de Hz et de CHs :

1
COgy+ 5 02¢) = COz()  AHP(298K,1) = —283 K]

1
Hy gy + 2 02 — H20() AHp(298K,2) = —241,8 K]
CHyg) + 205 — COy(q) + 2H,0(  AHP(298K,3) = —803,2 K]

ﬂ
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Solution :

1- Laréaction étudiée est obtenue par la sommation suivante :
Réaction 1 + (3 * Réaction 2) — Réaction 3
Donc : AH?(298K) = AH?(298 K, 1) + 3 .AH?(298 K,2) — AH? (298 K, 3)

= AH?(298K) = (—283) + 3.(—241,8) — (—803,2) = AH?(298K) = —205,2 K]

AH?(298K) < 0 donc la réaction est exothermique

2- Calcul de la variation de I’énergie interne en appliquant la relation :

AH?(298K) = AU® + AnRT = AU? = AH?(298K) — An RT
AN = Nproquits — Mréactifs = An = (1+1) — (3 +1) = An = —2mole

= AUP = (—205,2) — (—2).8,314.1073.298 = AUC = —200,25 KJ

Exercice 3 :

On considere la réaction d’oxydation de I’ammoniac par I’oxygene suivante :

5
ZNH3(g)+ > 02(9) — 2NO + 3H,0 AHP?(298K) = —109 Kcal

Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de NHz (g) connaissant les enthalpies
molaires standards de formation de NO (g) et de H20 (g).
On donne :
AHP(298K; NO) = 21,5 Kcal.mol™" et AH?(298K; H,0) = —58 Kcal.mol™*
Solution :
On applique la relation suivante :

AH?(298K) = 2.AHP(298K; NO) + 3 .AHP(298K; H,0) — 2. AHP (298K ; NH3)
2.AHP(298K; NO) + 3 .AHP(298K; H,0) — AH; (298K)

2

109 + (2. 21,5) + (3.(-58))
2
= AHP(298K; NH;) = —11 Kcal

= AHP(298K; NH;) =

= AHP(298K; NH;) =

Exercice 4 :

W
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La réaction de combustion d’une mole d’éthyléne dans les conditions standards de
pression et de température, suivant I’équation :

CoHyg) + 303 — 2C0, + 2H,0( AH?(298K) = —1387,8K]
1. Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de C2Ha(g) sachant que
AH/?(298K; H,0) = —284,2 K].mol 1 et AHIQ(298K; C0,) = —393 KJ.mol ™.

2. En utilisant les énergies des liaisons (présentées dans le tableau) ainsi que 1’enthalpie
de sublimation du carbone C(s) — C(g) Ah°sub (C,s) = 171,2 kcal mol™, calculer
I’énergie de liaison C = C dans C2Ha (g).

Liaison H-H C-H C-C
Ah°298 (liaison) -434,7 -413,8 - 263,3
(kJ.mol?)
Solution :

1- On calcul I’enthalpie molaire standard de formation de C2Hs(g) en utilisant la
relation suivante :

AHP(298K) = 2.AHP(298K;CO,) + 2.AHP(298K; H,0) — AHP(298K; C,H,)
= AHP(298K; C,H,) = 2 .AHP (298K; CO,) + 2 . AHP (298K ; H,0) — AH?(298K)
= AHP(298K; C,H,) = 2.(—=393) + 2.(—284,2) — (—1387,8)
= AHP(298K; C,H,) = 33,4 K]

2- Calcul I’énergie de liaison C = C dans C2H4 (9).

AH?
2C@ + 4Hy »  (H2C=CHy) (g

AH?

AH3 AH?

2C + 2Hz

Pour le cycle obtenu nous avons : Y AH? = 0
= AH? — AH) — AH? — AH) =0

W




Chapitre 1V : Applications du premier principe de la thermodynamique a la
thermochimie

AHY = —Ahgyp205(C,s) ;  AHY = 2Ah3eg(H —H) ; AHQ = AHP(298K; C,H,)
Apres remplacement on trouve que :
Ah9og(C = C) = AHP(298K; C,H,) + 2 Ahog(H — H) — 2. AhJ,; 295(C, s)
— 4 Ah3eg(C — H)
= Ahdog(C = C) = 33,4+ (2.(—434,7)) — 2.(171,2.4,18) — (4.(—413,8))
= Ah94s(C = C) = —612,03 KJ.mol™!




Chapitre V : 2°™ principe de la thermodynamique

V-1- Introduction :
Parmi les insuffisances du premier principe de la thermodynamique, on peut citer :
» Il ne permet pas de prévoir le sens d’un systéme de transformation
thermodynamique
» Il ne distingue pas entre le travail (transfert d’énergie macroscopique ordonnée)

et la chaleur (transfert d’énergie microscopique désordonnée).

Le premier principe de la thermodynamique qui est un principe de conservation de
I’énergie (1’énergie sous forme de travail et de chaleur échangée entre un systéme et le
milieu extérieur est conservée) ne permet pas de prévoir le sens d’évolution d’une
transformation, il permet seulement de déterminer AU et AH.
Exemple :
Lorsqu’un corps chaud et un corps froid sont en contact : la chaleur passe du corps chaud
au corps froid jusqu’a I’équilibre thermique. La transformation inverse (du corps froid au
corps chaud) n’a jamais lieu spontanément, or cette transformation n'est pas interdite par
le premier principe, car il exige seulement la conservation de I’énergie.

A + B —  mélange (A+B)

Ta Ts Teq
Il est important de connaitre le sens d’évolution de la transformation, c’est pourquoi on
dispose un deuxieéme principe de la thermodynamique qui pourra nous renseigner sur le
sens des évolutions des systémes. C’est un principe d’évolution qui est basé sur la notion

d’entropie.

V-2- Enoncé du second principe de la thermodynamique :

Le second principe est apparu comme une nécessité pour expliquer en particulier les
phénomenes irréversibles.
Soit A et B deux ¢états d’équilibres d’un systéme. Le premier principe de la
thermodynamique ne prévoit pas si la transformation du systéme passe de A vers B ou
I’inverse (de B vers A) spontanément. On peut répondre a cette question en utilisant le
deuxiéme principe de la thermodynamique. Il permet de juger le vrai état initial et le vrai
état final et de préciser la nature d’une transformation (réversible, irréversible), a travers

une fonction d’état dite entropie (S).
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Physiquement, ’entropie est une grandeur abstraite qui permet de mesurer le degré de

désordre d’un systéme a I’échelle microscopique.

V-3- Notion de réversibilité et d’irréversibilité :
Soit un gaz parfait sous la pression P1 qui subit une compression jusqu’a 1’état final qui est
caractérise par la pression P2. Ce gaz passe de P1 a P2 d’une maniére réversible (idéale) ou

bien irréversible (réelle).

V-3-1- Transformation réversible (Idéale) :
La transformation réversible, dite idéale, est une transformation qui permet d'inverser
continuellement le sens de la transformation en passant par les mémes étapes de
transformation directe. Donc il serait possible de revenir de 1’état final vers 1’état initial.
C’est une transformation trés lente qui passe par une succession d’états d’équilibres.
Pendant I’évolution nous avons :

P:PeetT:Te.

V-3-2- Transformation irréversible (Réelle) :
La transformation irréversible, dite réelle, est une transformation rapide, au cours de
laquelle P et T ne sont pas homogénes nous avons P = Pe et T # Te. Il ne serait pas possible
de revenir de 1’état final vers I’état initial. C’est une transformation qui ne passe pas par
une succession d’états d’équilibres. C’est le cas de toute transformation thermodynamique

spontanée d’un systéme abandonné a lui-méme.

V-4- Notion d’entropie :

L’entropie est une grandeur extensive et elle se mesure en J/K ou en J/(K. mol) lorsqu’elle
est considérée pour une mole du systéme. Pour une transformation d’un systéme en contact
thermique avec une source de chaleurs du milieu exterieur de 1’état initial (A) vers 1’état
final (B), la variation de 1’entropie vérifie la relation suivante :

dQ
> —
as =
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V-4-1- Cas d’une transformation réversible :

Dans le cas d’une transformation réversible, On définit la fonction d’entropie comme suit

é‘Qrév
T
Soit un cycle thermodynamique formé de deux transformations réversibles passant de

ds =

I’état A a I’état B (transformation 1) et de 1’état B a 1’état A (transformation 2).

» V

Faisant Le bilan énergétique sur le cycle comme suit :

d Bd Ad
Z_Q:f Q(1)+f 9o _,
T ), T )T

:deQ(l)_JBdQ(z) ~ 0o

A T A T
=>jB dQ) =deQ(2) _ fB dQyrey
A T A T A T

. , . - Bd
On conclue que pour une transformation réversible I’intégrale : [ M %:

» Dépend seulement de I’état initial (A) et de 1’état final (B).

» Ne dépend pas du chemin suivi.

erev
T

d
Alors dS = %

Donc est une fonction d’état nommeée entropie (S).

La variation d’entropie est donc :

B
d
AS=SB—SA=f Qrev
4 T
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V-4-2- Cas d’une transformation irréversible :
Soit le cycle irréversible formé d’une transformation irréversible de 1’état initial (A) vers

1’¢état final (B) et d’une transformation réversible de 1’état B a 1’état A.

-»

p

réversible

iréversible

Le bilan énergétique sur ce cycle irréversible est :

dQ B inrrev 4 erev
ET_L T +j r <0

B
— j-B inrrev _ fB erev <0
A T A T
j-B inrrev fB erev
= <
A T A T

.. dQ; B dQ;
Dooir: “4e < gs etdonc : AS > [, “Hrrer
Bilan entropique :
B dQ; . . s
Le terme [ ) % est appelé la variation de I’entropie d’échange (AS¢cpange)- Ce terme

correspond au chemin irréversible c-a-d chemin réellement suivi. Pour un systéme en

contact thermique avec une source de chaleur nous avons :

BdQ

AS _ J irrev _ 1 JBdQ _ Qirrev
sch = = — ; =
échange A T T A irrev T

L’entropie S est une fonction d’état donc on a :

dQ

irrev
= AS > AS¢change

B
AS = ASyeyp + ASirrer > f
A T

D’ou: AS = ASéchange + AScréer

AS¢change - Correspond a la variation d’entropie échangeée avec le milieu extérieur.
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AS .,¢er - Correspond a la variation d’entropie créée due aux transformations internes liées
a des évolutions microscopiques du systeme.
AS : Correspond a la variation d’entropie du systéme.
» AS.¢r =0 : Donc la transformation de 1’état initial A vers 1’état final B est
réversible
» AS.¢er > 0 : Donc la transformation de I’état initial A vers 1’état final B est
spontanée
» AS;¢er < 0:Donc latransformation de 1’état initial A vers 1’état final B n’est pas

spontanée

V-5- Entropie en fonction des variables T et V :
Selon le 1% principe de la thermodynamique : dU = dQ + dW

dQTelJ

Selon le 2°™ principe de la thermodynamique : dS = -

dW = —PdV et dU = nc,dT = dU =TdS — PdV = nc,dT = TdS — PdV

D’apres la loi des gaz parfait, pour une mole ona: PV = nRT = P = %

Donc ¢, dT = TdS —~-dV

=>dS=cvd?T+Rd7V ............... (1)

V-6- Entropie en fonction des variables T et P :
Selon le ler principe de la thermodynamique : dH = dU + d(PV)
= dH = dU + PdV + VdP
Ona:dU =TdS — PdV = dH =TdS — PdV + PdV + VdP
dH =TdS +VdP

Pour une mole de gaz parfait: V = % , dH = c,dT
RT
Donc: dH = TdS +—dP
dr dp
=>dS—Cp?—R? .............. (2)

ﬂ
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V-7- Entropie en fonction des variables Vet P :
D’apres les expressions (1) et (2) qui représentent la variation d’entropie (dS) :
dT dv dT dP

dS:CU?-I_RV:CPT_R P
av daT dpP
$R7= (CP_CV)T_R?

On sait que (¢, — ¢,) = R (relation de Mayer)
dv dar dP dv  dT dP
Donc:cR—=R——-R——>—=———
14 T P 14 T P
ar _av  ar
T VvV P
En remplagant I’équation (3) dans (1) ou bien (2), on trouve :

dv dP av av aP av av

(1)=>dS=cv(7+?)+R7=cv7+cv?+cp7—c,,7
aP av
=>dS=c,,—P +cp—V

V-8- Calcul de la variation d’entropie sans changement de phase :
La variation d’entropie d’un systéme est calculée sur le chemin réversible selon le type et

la nature de la transformation qu’il subisse.

AS = deQrev = de—Q
A T A T

V-8-1- Cas des solides et liquides :
On sait que dans le cas des solides et liquides la quantité de chaleur est definit par la
relation : dQ = ncdT

Bag BnedT Bar Tg
ASzf —=f =ncf — = AS =ncln—
. T 4 T . T T,

V-8-2- Cas des gaz parfaits :
Dans le cas des gaz parfaits et d’apres le premier principe de la thermodynamique, nous
avons : dQ = dU — dW
Telsque : dU = nc,dT et dW = —PdV
Il en résulte que : dQ = nc,dT + PdV
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V-8-2-1- Transformation isochore :
Pour une transformation isochore, nous avons dV =0 d’ou : dQ = nc,dT

Il en résulte que :

Ba Bnc,dT
AS=f _sz nc,
A T A T

Si cy est une constant entre Tg et Ta On trouve apres intégration que :

Tp
AS =nc, lnT—A

V-8-2-2- Transformation isotherme :

Pour une transformation isotherme, nous avons dT =0, d’ou :
dv

Il en résulte que :

AS fB dQ anRTdV RdeV
= —_— =n —
W T . TV AV

On trouve apres intégration que :

AS =nRIn“E  Oubien AS =nRInZ4
Va Pp

V-8-2-3- Transformation isobare :
Pour une transformation isobare nous avons : dQ = dH = ncpdT

Donc :

AS = de_Q= jB"CPdT
A T A T

Aprés intégration on trouve que :

AS ] Ts
= Tle l’lTA

V-8-2-4- Transformation adiabatique réversible :
On sait que pour une transformation adiabatique, la chaleur dQ = 0, il en résulte que :
AS =0
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V-8-2-5- Transformation adiabatique irréversible :

Dans le cas de la transformation adiabatique irréversible nous avons AS = 0 par
conséquent : AS¢change = AScréer > 0

Sur le chemin réversible nous avons trouve que : ASgcpange = 0.

Cependant, sur le chemin irréversible nous avons : ASscpange > 0.

D’ou on est en désaccord avec le principe de I’état initial et 1’état final, car I’entropie est
une fonction d’état.

Normalement on trouve que : AS,., = AS;ep. C’est pourquoi le calcul de la variation de
I’entropie AS dans le cas de la transformation adiabatique irréversible se fait par des

chemins intermédiaires et non pas par un chemin direct.

Chemin direct

A(Ta; Pa;Va)

A\ 4

B (Te; Ps; Vs)

1(Ti;Pi; Vi)

Chemin

Donc : AS = AS; + AS,
Remarque :

AS = ASisothrme T ASisobare = ASisothrme + ASisochore = ASisobare T ASisochore

V-8-2-6- Transformation cyclique :
Pour une transformation cyclique, la variation d’entropie AS = 0, par ce que |’entropie

est une fonction d’état (S de I’état initial = S de 1’état final)

AS=0=> fdeQ=> fdeQ < 0 Relation de Clausius

V-9- Calcul de la variation d’entropie de changement de phase des corps purs :
La quantité de chaleur qui accompagne un changement d’un état physique de la matiére
est appelée la chaleur latente. On sait bien, qu'un changement de phase d’un corps pur

s’effectue a température constante d’ou :

B
dQchangement de phase 1

B
AS = T = T f dQchangement de phase
A changement de phase changement de phase J A

m
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_ Qchangement de phase

AS

Tchangement de phase

Qchangement de phase = Qrev = AH
AH

AS
T

Avec:

AH : Chaleur latente de VVaporisation, de Fusion ou de Sublimation.
T : Température du changement de I’état physique de la matiere.

AS : La variation d’entropie de fusion

AS,qp - La variation d’entropie de vaporisation

AS ¢, - La variation d’entropie de sublimation

AS. = AHf _ an ) AS _ AHvap _ nLvap ] AS _ AHgyup __ NLgyp
f — T, T ) vap — - r ) sub — -
f f vap vap

V-10- Calcul de la variation d’entropie de mélange des corps pur :

V-10-1- Cas des corps purs a I’état solide ou liquide :
Soit deux corps A et B ayant respectivement une température Ta et Tg aprés contact entre
eux la température d’équilibre atteint Teq. La variation d’entropie de mélange s’exprime

par :

Teq

AS = AS, + ASp = nycy lnTTi: + ngcgIn T,
V-10-2- Cas des corps purs a I’état gazeux :
Soit un gaz parfait A caractérisé par les variable d’état initial (P1, T1 et V1) et un gaz parfait
B caractérisé par les variable d’état initial (P2, T2 et V2). Le mélange des deux gaz est
caractérisé par les variable (état final) Pm, Tm €t Vim . La variation d’entropie du mélange
s’exprime par :
AS = AS, + ASg = (ASt + ASy) 4 + (ASy + ASy)g = (ASy + ASp) 4 + (ASy + ASp) g
= (ASp + ASy) 4 + (ASp + ASy)p
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V-11- Machines thermiques :
Une machine thermique est un systéme capable de convertir de 1’énergie thermique en énergie
mécanique (Travail) et inversement. Ce systeme subissant une transformation cyclique.
Les machines thermiques reversibles doivent respecter les deux principes de la
thermodynamique. Il y’a deux cas possibles :

» Lorsque le travail est négatif (W < 0) : il s’agit d’un moteur thermique.

» Lorsque le travail est positif (W > 0) : il s’agit d’une machine frigorifique ou d’une

pompe a chaleur.

V-11-1- Les moteurs thermiques :
Ce sont des machines produisant du travail, dite machines motrices. Une partie de la

chaleur a haute température est transformeée en travail mécanique et le reste sera perdu,
selon la figure indiquée ci-dessous :

Source Chaude a T2 > T1 (Q2>0)

Q2

W< 0

Q1

) 4

Source Froide a T1 (Q1<0)

Principe ue 1unicuvnnenient u un moteur wermique

Remarque : Une source de chaleur désigne, tout un corps ou un systéme capable d’échanger de la

chaleur, tout en restant a température constante.
Exemples de machine thermodynamiques sont :

» Machines a vapeur.

» Moteurs a combustion a essence ou a diesel.

» Centrales thermiques ou nucléaires de production d’électricité.

ﬂ
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V-11-2- Machine frigorifique :
Ce sont des machines ou le transfert de la chaleur se fait d’une source froide vers une

source chaude grace a un travail supplémentaire pour assurer ce transfert.

Source Chaude a T2 > T1 (Q2 > 0)

Q2

1
Q1

Source Froide a T1 (Q1<0)

Pl‘inupc Ut IVNCUVHICHIENL U ulle viauol i ié frigorifique
En général, les machines thermodynamiques fonctionnent avec plusieurs transformations
successives et forment ainsi un cycle.

Il existe plusieurs cycles thermodynamiques, on cite, dans ce qui suit, le cycle de Carnot.

V-11-3- Applications du cycle de Carnot :
On appelle cycle de Carnot un cycle ditherme et réversible, c’est a dire deux sources de
chaleur. Il comporte deux transformations isothermes et deux transformations
adiabatiques réversibles.
Pour fournir du travail au milieu extérieur, une machine diatherme doit nécessairement
recevoir de la chaleur de la source chaude et en fournir a la source froide.

P

r

Isotherme T,

B
Adiabatique

/PTTR L,
AN
Isotherme T,

Adiabatique

ﬂ
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o

AB transformation isotherme a T

L)

o

BC transformation adiabatique : de T,a T,

L)

7
A X4

CD transformation isotherme a T,

o

DA transformation adiabatique : de T,a T4

L)

Bilan des échanges de chaleur
Transformation isotherme A — B Pour 1 mole
dU = ncydT = 0 = 6Q + W
Q1 = Qap = —Wap

RT
PV=RT>P==- ; T=T
VB Ve
RT, dv
WAB= f _7 dV:WAB=—RT1 7
Va Va

Vg
WAB = _RT1 [ln V_A
dU = ¢, dT =0=8Q+8W == Q; = Qag = —~W,yp
Vg
Qi = Qus = RT; [n 7]
A

Transformation adiabatique B - C

Qpc =0
dU = éw + 6Q
{ 60 =0 - ow =ncydTl
dU =ncy dT

T;
WBC :f CV dT:> WBC = CV(TZ _Tl) = WBC = CV AT

T,
Remplagant cy par
_ R
-1

Cy

= WBC == AT = WBC = (TZ - Tl)

R R
y—-1) y—-1
Transformation isotherme € - D
dU =ncydT = 0 = 6Q + W

Q2 =Qcp = —Wep

Vp
WCD = _RTZ [ln _]
Ve

ﬂ
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Vb
Q = Qep = RT, |1n 2
Cc

Transformation adiabatique D —» A

Qpa =0
Wpa = R (T, —T,)
DA (y _ 1) 1 2
Bilan des échanges de chaleur

% Transformation isotherme AB —» Q; = Qag = RT; [ln Z—B

% Transformation adiabatique BC — Qgc =0

L)

% Transformation isotherme CD — Q, = Q¢cp = RT, [ln ‘;—D

R/
L X4

Transformation adiabatique DA — Qpa =0

Signe des quantités de chaleur

Vp
Va

Q, = RT, [ln @] <0
Ve
Relation entre les températures T, et T, et les volumes V4, Vg, Vo et Vp
PV} = P,V = Cte - Formule de Laplace

V) ' =TV ' =cCte et T)P "V =T/P " =Cte

Pour la transformation adiabatique B—C nous avons :
TVt =T,p) !

Et pour la transformation adiabatique D—A nous avons
(/A N
TV, B T,V ™

vyt _ vyt (VB>”_1 _ (VC)V_I _ Ve Ve

. —_— — _——=—
yr—t VDV_1 Vy Vb Va Vp
% Q= RT|In 2 ]=> [l
DS [ zc =2 — __ )l — V_B
e Q, = RTZ[anD—>T2— R[anD— R[an
U__ %

T, Ty
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Q1 Q:
—+—=—=0
T, T,
Cette relation est connue sous le nom d’identité de Carnot-Clausius.
B 42— 0 Pour un cycle réversible
Ty T2
Q

+2 <0 Pour un cycle irréversible

1 2

V-11-4- Le rendement :
1¢ principe : AU =W +Q;+Q, =0 > W = —(Q; + Q3)

éme v U L Q0 QU
2°M principe : T + el 0- s
&Q_ L
QZ T2

Le rendement (efficacité) du cycle de Carnot ne dépend que des températures des sources

froides et chaudes.
> Le rendement du moteur thermique est défini par le rapport du travail fourni

W ourni) sur la chaleur qu’il a regue de la source chaude (Qgc).
f

Weowrni  —(Q1 + T,
p=- fourm=_ (Ql QZ)=1+&=1__2
Usc Q1 Q1 Ty

Q:

p=1+—

Q1

Le rendement d’un moteur thermique réversible dépend seulement des températures T1et T2
et non pas de la nature du fluide.
Pour un moteur ditherme irréversible :

Ty

Pirreév <1l- T_l

» Dans le cas des Machine frigorifique, I’effet recherché est la quantité de chaleur

Q2 retirée a la source froide. L’efficacité ou le coefficient d’effet frigorifique est

donné par :
Q; Q; Ty
TOTW TSt YT,
Ty
= &y = T, 1

ﬂ
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Exercices et Solutions :
Exercice 1:
Des petites billes de verre de masse totale m1 = 509 sont placées dans un four maintenu a
une température T1 = 80°C. Elles sont ensuite plongées dans un calorimétre contenant une
masse mz = 100g d’eau a la température T2 = 20°C. Les transferts thermiques s’effectuent
a Dintérieur de I’enceinte adiabatique constituant le calorimétre sous la pression
atmosphérique.

1. Calculer la température d’équilibre finale Tr.

2. Déterminer la variation d’entropie globale.

Données : On donne les capacités thermiques concernées

Eau (massique) : Ceau = 4,18 JK'g ™' ; Verre (massique) : C vere = 0,87 J K g !
Calorimétre : C =150 J K™!
Solution :
1- X0 =0= Querre t Qcar + Qeau =0 e e .. (1)

La quantité de chaleur des billes de verre est : Querre = My Cpere(Tr — T1)
= Querre = 50.0,87 . (Tf — 353) = Querre = 43,5 Tf — 15355,5
La quantité de chaleur de ’eau est : Qpqy = My Coqu (Tf - TZ)
= Qoau = 100.4,18. (T — 293) = Quq, = 418 T — 122474

La quantité de chaleur du calorimétre est: Q¢ = C (Tf — Tz)

= Qcqr = 150.(T; — 293) = Q¢q = 150 Ty — 43950

(1) = 43,5 Tf — 15355,5 + 418 Ty — 122474 + 150 Ty — 43950 = 0
= 611,5Ty — 14840 = 0 = T = 297,27 K = 24,27 °C
2- Détermination de la variation d’entropie globale :

AS = ASyerre + ASequ + ASca

La variation d’entropie des billes de verre est :

Tr§ T, 297,27
ASyerre = f Coerre = ASyerre = M1 Cyere lnT_f = ASyerre = 50.0,87 In 353
T1 1

= ASperre = —7,48J K71

La variation d’entropie de I’eau est :

Tf §Qugy Ty 297,27
AS gy = f 7 = ASequ = My CoquIN 7= = ASperre = 100.4,18 In—
T 2

ﬂ
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= AS,q, = 6,05] K71
La variation d’entropie du calorimeétre est :

297,27
293

Tr s T,
AScy = f Qear _, ASeq = ClnL = AS;y = 150 In
T, T TZ
= AS,,, = 2,17 ] K1
= AS = 6,05+ 2,17 — 7,48 = AS = 0,74 ] K1

Exercice 2 :
Considérons 2 moles de gaz parfait qui se détend de 30 a 50 litres de maniere isotherme
et irréversible.

a- Calculer la variation d’entropie du gaz

b- Calculer I’entropie créée.

Solution :

Pour la transformation isotherme (dT = 0) nous avons :
SU=68Q +6W =0= 6Q =—-W

Et SW = —PdV

a- La variation d’entropie du systéme (gaz) est :

2 Sstst 2pdav 2nRTaV
ASsyst = -]-1 T = ASsyst = «fl T = ASsyst = fl TV

V2 nRdV v, 50
Vi 1

= ASeys = 8,49 K1
b- L’entropie crée :

Pour calculer I’entropie crée il faut d’abord calculer I’entropie échangée :

Qirrev —W irrev PFinale AV nRT AV
AS, L, = = =>AS 4 :—:}AS, Ly —= ——————
échangée T T échangée T échangée T VZ

AV 20
= ASéchangée =nR % = ASéchangée =2.8,314 50 = ASéchangée =6,65] K1
2

ASsysl: = ASéchangée + AScrrée = AScrree = ASsyst - ASéchangée

ASCTTée = 8)49 - 6)65 = AScr'rée = 1,84‘] K_l

ﬂ
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Exercice 3 :

On mélange dans une enceinte adiabatique 360 g d’eau a 25°C avec 36 g de glace a 0°C.
1. Calculer la température d’équilibre thermique.

2. Calculer la variation d’entropie accompagnant cette transformation.

On donne : Chaleur spécifique molaire de I’eau liquide : Ceau (H20, ) = 75,25 J.mol* K1
Variation d’enthalpie de fusion de la glace : Ah®fusion, 273 (H20, s) = 5,94 kJ.mol*

Solution :

1- Calcul de la température d’équilibre du mélange :
L’eau liquide (m1 = 360 g) avec une Ty =25 °C + La glace (m2 = 36 g) avec T, =0°C
(eau a I’¢état solide).

Apres I’équilibre thermique ——— mélange liquide ave une Teq

Chauffage refroidissement

s
Glace(36 g,0°C) ﬂiLiquide (0°C) ———— mélange(Lig, Teq) «—— (360 g,25°C) d'eau
En calcul le nombre de moles de 1’eau liquide :

m 360
L = n, = 15 = n,; = 20 moles d'eau liquide ala T = 25°C = 298 K

nl =
eau

Le nombre de molesde laglaceaT=0°C =273 K:

m 36
2 = n, =-—=n, = 2moles
Mg 18

n, =

Ona: @, = 711Ceau(Teq - T1) : refroidissement de I’eau chaude
Q, = 20 * 75,25 (T,, — 298) = 1505 T, — 448490
Q2 = n,Ls ; lafusion de la glace
Q,=2x* 594%10%=11,88* 103
EtQ; = nzCeau(Teq - Tz)
Q3 = 2% 75,25 (T, — 273) = 150,5 T,,; — 41086,5
20;=0—>0Q,+ Q,+ Q3=0
= 1505 T,, — 448490 + 11880 + 150,5 T, — 41086,5 = 0
= 1655,5 T,, — 477696,5 = 0 = T,, = 288,55 K = 15,55 °C
2- Calcul de la variation d’entropie de la transformation :
AS = AS; + AS, + AS,

La variation d’entropie de 1’eau liquide est :

ﬂ
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288,55

T,
AS; = N1Cogy 1n$ = AS; = 20.75,25 In
1

= AS, = —48,50 ] K1

La variation d’entropie de la glace est :

AS n,Ly AS 2.594.103
= et -
YT, 1 288,55

= AS; =41,17J K

288,55

T,
AS3 = NyCogy 1n$ = AS; =2.7525 In = AS; =835JK!

2
= AS =41,14+8,35—-48,50 => AS =1,02JK!
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VI-1- Enoncé du 3°™ Principe, ’entropie absolue a zéro Kelvin (0 K) :

Le troisieme principe de la thermodynamique, appelé encore le théoréme de Nernst (1906),
énonce qu’au zéro absolu (-273 °C) I’entropie des corps purs (parfaitement cristallisés est
nulle. Donc, le troisiéme principe fixe une référence pour I’entropie. Dans le cas d’un corps

pur : il n’y a aucune agitation thermique a cette température et le cristal est parfait.

VI-2- L’entropie absolue molaire standard d’un corps pur Sy :

La valeur de I’entropie d’une substance dépend de la pression (une pression élevée par
exemple, confinerait un gaz dans un plus petit volume et réduirait ainsi son entropie). Il
est donc courant de choisir une pression standard et de donner I’entropie molaire standard.
Le troisieme principe de la thermodynamique attribué une entropie molaire absolue a
tout corps pur a la température T. Dans 1’état standard, 1’entropie molaire absolue est
notée Sy. C’est-a-dire I’entropie molaire d’une substance dans son état standard
(substance pure sous 1 atm)

A pression constante, par exemple a p = pe = 1 atm, la connaissance de la capacité
thermique ¢, (T, P) , notée alors ¢, (T) permet d’accéder, par intégration, & Sy :

;o
S(T) — (T = 0) =f (1)

T=0

dT

Telle que :
S°(T) : représente ’entropie molaire absolu du composé A a la température T
S°(T = 0) : représente I’entropie molaire absolu du composé A a la température OK.

D’apreés le troisiéme principe, S°(T = 0) = 0, donc :

. T ¢, (T)
S(T)=f ——dT

T=0

VI-3- La variation d’entropie absolue lors d’une réaction chimique AS},
L’¢évolution d’un systeme thermodynamique est prévue par la fonction d’entropie qui
peut étre positive ou nulle. Dans le cas des réactions chimiques, 1’entropie est positive si
la réaction est spontanée et nulle si elle réversible (équilibrée).
Considérons la réaction suivante dans les conditions standards (P =1 atm et T = 298K)
mise en jeu.

aA + bB—> c¢C + dD
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AS;\’,298K = (CS;98K,C + dS;98K,D) - (aS;98K,A + bS;‘BSK,B)
AVEC S,9gx désigne I’entropie molaire de 1’espéce chimique qui s’exprime en cal.
K .mol?
Dans le cas général, la variation d’entropie d’une réaction chimique dans les conditions

standards est donnée par la relation suivante :

ASp 505 = Z n;S; 205 (Produits) — z 1;S; 505 (Réactifs)

VI1-4- La variation d’entropie d’une réaction chimique a une température T ;
ASg(T):

Connaissons la variation d’entropie d’une réaction chimique AS 54 ON peut calculer la
variation d’entropie de cette réaction nouvelle a une autre température T ; ASg 1 en

utilisant la relation de Kirchoff :

T

ASIOQ,T = AS;?,298 + J
298

Avec : Ac, = ¥ ¢, ;(Produits) — Y. ¢, j(Réactif’s)

ACp T

V1-5- L’enthalpie libre d’une réaction chimique :
VI1-5-1- Définition :
» La condition d’entropie maximale est un critére convenable pour 1’équilibre d’un

S > 0 : processus spontané (irréversible)
AS = 0 : processus réversible

systeme isolé {A
» Dans le cas d’un systéme non isolé :
» |l faut considérer les variations d’entropie (du systéme et du milieu extérieur)
» 1l faut trouver une nouvelle fonction d’état caractéristique du systeme selon
deux critéres :
1) Critere d’entropie maximale : le systéme évolue vers 1’état la plus grande
probabilité statistique (nombre de microétats).
2) Critére d’énergie minimale : le systéme évolue vers 1’état de plus basse énergie

(le plus stable).
» Introduction de la fonction d’état appelée Enthalpie Libre : G=H-TS
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L’enthalpie libre (G) est une fonction indispensable pour 1’étude des réactions chimiques
; elle permet de prévoir si une réaction chimique effectuée a T et P est théoriquement
possible et dans quel sens elle évolue.
A température constante : dG = dH — TdS
Donc: AG = AH — TAS

V1-5-2- Condition dévolution d’un systéme :
Considérons un systéme qui évolue spontanément (d’une fagon irréversible) d’un état

initial vers un état final a T = cte. On a dans ce cas :

ds>%=>d5—w>o

T
Soit: TdS —dQirey > 0
Pour une transformation finie entre 1’état initial et I’état final (a T = cte et P = cte) on
peut écrire :
TAS —AH >0=AH —-TAS <0
Avec : AG = AH — TAS
Un systeme non isolé a T et P constantes, évolue spontanément dans le sens ou AG < 0

(dG <0).

V1-5-3- Calcul de la variation de ’enthalpie libre lors d’une réaction
chimique :
L’enthalpie libre (G) est une fonction indispensable pour I’étude des réactions chimiques
; elle permet de prévoir si une réaction chimique effectuée a T et P est théoriquement
possible et dans quel sens elle évolue.

VI-5-3-1- Enthalpie libre standard de formation AG :
C’est la variation d’enthalpie libre qui accompagne la formation d’une mole d’un
composeé a partir de ses constituants pris dans leur état standard de référence.

AGyr = AH; 7 — TAS; ¢

V1-5-3-2- Enthalpie libre standard de réaction AGg g :

La relation suivante représente la fonction d’état dite de GIBBS appelée enthalpie libre.
AGpog = AHygg — 298AS50g

AGp, peut étre aussi calculé selon I’expression suivante :

AGg 205 = Z AG,eg(Produits) — Z AG,og(Réactifs)

ﬂ
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AGp, peut étre également calculé a une température T par la relation suivante :
AGgpr = AHgr — TASg 7
Avec AH; et AS; sont calculées en appliquant la loi de Kirchoff.
L’enthalpie libre standard de tous les corps simples est nulle ; AGy = 0.
> AGp < 0= laréaction est spontanée
> AGg > 0= la réaction est non spontanée

> AGp = 0= laréaction est en équilibre (il n'y a pas d'évolution du systéme)

V1-5-3-3- L’enthalpie libre molaire - Equilibre :

1- Variation de ’enthalpie libre molaire avec la pression :
Au cours d’une transformation, la pression du systéme peut subir des variations.
Ces variations n’ont pas d’influence sur 1’état des phases condensées. Par contre, dans le
cas de gaz, I’effet de la pression est trés important.
L’enthalpie libre G s’exprime en fonction des autres fonctions thermodynamiques par la
relation :

G=H-TS=U+PV-TS
dG = dU + PdV + VdP — TdS — SdT

OrdW = —PdV et dQ = TdS pour un processus réversible
Soit: dU = dQ — PdV = Tds — PdV
Donc:dG =VdP — SdT
Pour une transformation isotherme, on peut écrire : dG = VdP
Pour une variation finie de la pression de P1 a P> :

P
AG = Gp? — Gyt = fp VdP
1

Pour n moles de gaz parfait : V = "%T

P, P. P2 dP
=>AG=GT2—GT1=TIRTJ 3
Py

P
=GP — Gyt = nRTlnP—2
1

Si on choisit P1 = Ibar (I’état standard),
Pour une mole d’un gaz pur, I’enthalpie libre molaire a la pression P:

GE =Gy +RTInP
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Pour une mole d’un gaz i dans un mélange, I’enthalpie libre molaire est fonction de la
pression partielle P; :
GF =G; +RTInP,
Cette relation est applicable dans le cas de gaz parfaits, peut étre généralisée aux
systémes a constituants quelconques sous la forme :
GE(i) = G;(i) + RT Inq;

ai est ’activité (concentration, pression ..) du constituant i.

2- Equilibre chimique
2-1- Définition
Un systeme chimique est en état d’équilibre lorsqu’il est le siége d’une réaction
inversible c'est-a-dire une réaction qui n’est pas totale. L’établissement de 1’équilibre
nécessite la coexistence de tous les constituants, produits et réactifs a une température,

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

2-2- Loi d’action de masse (Relation de Guldberg et Waage pour des
équilibres homogénes) et les constantes d’équilibre
On appelle équilibre homogéne tout mélange qui résulte en la formation d’une seule
phase solide, liquide ou gazeuse. Cette phase est homogéne : ses propriétés sont
identiques quel que soit le lieu considéré a I’intérieur de cette phase.
En 1865 Guldberg et Waage, en s'inspirant des propositions de Berthollet, montréerent
expérimentalement qu'il existait une relation entre les concentrations des especes présentes
a I'équilibre en solution ; la constante d'équilibre qu'ils définirent a été appelée constante
de Guldberg et Waage ou constante de la loi d*action de masse.
Considérons une réaction chimique en solution,

aA+bBz2cC+dD

A 1’équilibre, les concentrations des constituants vérifient la relation :

_[c1°.[p)
“ = A B

K : est la constant d’équilibre relative aux concentrations.

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

¢ pd
_ P;. Py

~ pr.pp

Kp

2-3- Relation entre Kp et K,

La concentration molaire d’un constituant :

_ma_Pa.rp_me_Pe. rpyonc_Pe. pj_To_Fp
[A]_V_RT’[] v RT’[] v RT’[D]
Ainsi:ng=a; ng=b; nc=c; np=d
Apres remplacement des concentrations des différentes constituants (a I’état gazeux)
dans I’expression de K. on trouve que :
[c]°.[D]
— — K.(RT)n(@
g oD

Avec: An(g) = (c+d) — (a+b)

K, =

2-4- Relation entre la constante d’équilibre et la variation d’enthalpie libre
standard
Considérons une réaction chimique se produisant entre gaz parfaits :
a A *+bBg 2 cCq +dD
La variation de 1’enthalpie libre entre 1’état initial et un état d’avancement quelconque
avant I’équilibre :
AG,r =c.Gr(C) +d.Gr(D) —a.Gr(A) — b.Gr(B)
En appliquant pour chaque constituant la relation :
GF =Gr +RTInP,
On obtient :

¢ P
P

AG,r = AG, 7+ RT In

Avec .
AG,.r = c.G7(C) +d.Gr(D) — a.G7(A) — b.G;(B)

c pd
A équilibre : AGy,r = 0 = AG, 7 + RT In %5 = 0
A"B
c Pd
= AG,r = —RTIn < PDb = AG,7 = —RTInK,
A'"B
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InKp, = —AG;’T =ex —AG;’T
P RT P\™RT

La constante d’équilibre ne dépend que de la température et elle n’a pas de
dimension.

2-5- Déplacement de I’équilibre
2-5-1- Principe de Le Chatelier
Lorsqu’on applique a un systéme chimique une perturbation par la modification de I’'un
des facteurs d’équilibre, 1’équilibre se déplace dans le sens diminuant 1’effet de la
perturbation.
Un équilibre cherche toujours a s’opposer aux variations qu’on veut lui imposer. C’est la
loi de modération.
On étudiera I’effet d’une perturbation du systéme en équilibre par modification d’un

facteur d’équilibre et prévision de son évolution.

2-5-2- Variation de Kp avec T : Influence de la Température : Loi de Vant'Hoff
AG,; = AH, — TAS, = —RT InKp

AH, AS;

RT * R

Si I’on porte In Kp en fonction de 1/T on obtient directement les valeurs de AH, et AS,.

anP =

On peut écrire cette relation sous la forme différentielle :

dlnKp _ AHy

Loi de Vant’Hoff

dT  RT2
dT AH, Kp(T2) T2 dT AH,
R Kp(T1) T; T R
Kp(T3)
Il = (K )Tl
T1 p\l1 1 2

La relation de Vant’Hoff permet de prévoir facilement I'influence de T sur un équilibre.
RT? est un terme obligatoirement positif.

Si AH, < 0 (Réaction exothermique) : d(In K;) et dT sont de signes contraires donc si T
augmente K, diminue (et inversement).

Si AH, > 0 (Réaction endothermique): d(In K;) et dT sont de méme signes donc si T

augmente Kp augmente (et inversement).
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Une élévation de température (K, augmente) favorise donc le sens correspondant a la
réaction endothermique.

Inversement, un abaissement de température (K, diminue) favorise le sens correspondant
a la réaction exothermique.

2-5-3- Influence de la pression Partielle :

L’¢équilibre se déplace dans le sens de disparition des constituants, dont on a augmenté sa

pression.

Kp = = cte

- Si Paaugmente (na et [A] augmentent). Pour que Kp soit constant, I’équilibre se
déplace dans le sens 1 (sens direct).

- Si Pcaugmente. Pour que Kp soit constant, I’équilibre se déplace dans le sens 2
(sens inverse).

D’une fagon générale :

P;de réactifs 1
P;de produits 1

P;de réactifs 1

} Sens 1 P;de produits T

} Sens 2

2-5-4- Coefficients de dissociation en phase homogenes :

Si une réaction chimique met en jeu un seul réactif (milieu homogene), comme par
exemple : AB(g) 2 A) + By

On la qualifie de réaction de dissociation. On définit ainsi le taux de dissociation o

(coefficient de dissociation), compris entre 0 et 1. Il est défini comme suit :

!

a= Z— ,n’ : nombre de mole dissocié ; no : nombre de mole initial.
0

AB) 2 A + B(g)
at=0 No 0 0

b b b

a I’équilibre No-n n n
P, P
Ky = AlB
Ppp

Nombre de mole total a I’équilibre : n; = ngg + ny +ng = (ng —n') +n' +n’
n' =nya
Donc: n; = (ng — nga) + nga + nga = ny + nga = ny(1 + a)

a=0% - 100%
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t AB A B
0 ng 0
a I’équilibre ny(1—a) noa noa
n; ny(1+ a)
P, Pg —AGy
Kp = = InK, =
P P PTORT
Pa=X,P,=Ap=—T" p=_2 p
AT AT g T () T 4+t
Pp=XgPi=2p=—12" p=—"_p
BBt T o, P T ne(l+a) T 4+t
Nap no(1—a) 1-a)
AB ABTL T o, P T (4+a) T Q4+t
a a
X _((1+a)Pt) ((1+a)Pt>_ a’P, _ a’P,
P 1-ao, T Q4+ (1-a) 1-a?
1+a)t
a’Pp,
KP=1_a2=a2=KP(1—a2)=a2Pt=»KP=a2(Kp+Pt)

, Kp Kp
ac = —
Kp + P, Kp + P,

i?}
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Exercices :
Exercice 1 :

1. Quelle est I’entropie absolue molaire standard de 1’eau a 25°C, sachant que :

s°273 (H20, s) = 10,26 cal.mol*.K™*

Ah®susion, 273 (H20, s < H20, 1) =1440 cal.mol*

Cp (H20,1)=11,2 + 7,17.103 T cal.mol*. K™,

2. Quelle est I’entropie molaire standard de formation de 1’eau a 25°C, sachant que :
$°208 (H2,g) = 31,21 cal . mol* K1

%208 (02,9 ) = 49,00 cal . mol* K1

Solution :
1- Calcul de I’entropie absolue molaire de 1’eau a 25 °C : S2og (H,0,1)
H,0 (5,273 K) — H,0 (1,273 K) — H,0 (],298 K)
AS® = S}’z - S}’l = AS? = 525g(H,0,1) — S2.,5(H,0, 5)
= $%g(H,0,1) = AS® + S2,5(H,0,s)
AS® = AS°(273, fusion) + AS® (chauf fage)

298 dT

AH? .
273,fusion cp (HZO, l) T

AS°(273, fusion) = ; ASY (chauffage) = f

Tfusion 273

0 AHg73,fusion 298 ar 0
= Sy95(H20,1) = . + f cp (H;0,1) T + S273(H>0,5)
fusion 273

0 1440 298 11,2 3
= S;05(H,0,1) = 10,26 + ——+ J (— +7,17.10" )dT
273 273 T

298
= Sos(H,0,1) = 15,54 + 11,2 lnﬁ +1,17.1073(298 — 273)

= S%g(H,0,1) = 15,66 cal . mol! K
2- Calcul de I’entropie standard de formation de ’eau a2 298 K :
AS? 595(H20,D)
Hy(9) + 15 0,(9) — H,0() 4298k
ASr('),298 = ASfo,zfas(HzO' D

1
= AS;9,298(H20; 1) = S30g(H,0,1) — S39g(Hz, g) — 55898(02,9)

1
= ASP505(H20,1) = 15,66 — 31,21 — - .49
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= AS}’,zgg(HzO, 1) = —40,05 cal. mol~*. Kt

Exercice 2 :

Considérons la réaction de formation d’une mole de MgO :

Mg (s) + % 0,(g) — MgO (s)
On suppose que AH? = —602 kJ et AS? = —108 J. K~ sont indépendante de la
température.
1- Calculer AG? pour la formation de MgO (s) a 0 °C. la réaction est-elle possible
ou impossible a cette température ?

2- A quelle température la formation de MgO est impossible ?

Solution :
1- Calcul de ’enthalpie libre de formation de MgO :
AG? = AH? — TAS? = AG? = —602 — 273.(—108.1073)
= AG? = —572,52 k]
On constate que : AG? < 0 donc la réaction de formation de MgO est possible.
2- Calcul de la température qui correspond a la formation impossible :
La réaction est impossible donc :

AHP
AGY =0 = AH® —TAS? =0 = TAS® = AH? = T = AS{,
T
= 9% o ssa07k
~ —-108. 103 - ’

Donc la réaction est impossible c-a-d non spontanée a T > 5574,07 K
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