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Avant—propos

Ce cours présente les bases de la thermodynamique correspondant a un
niveau scientifique de premiere année des filieres scientifiques et techniques des
universités et écoles d’ingénieurs. Il répond au programme officiel du module «
Thermodynamique » enseigné en premiere année LMD des filieres Sciences et
technologie (ST) et Sciences de la matiere (SM). Il comporte six chapitres. Le
premier chapitre comporte des rappels de thermodynamique et des notions
générales sur les gaz parfaits, qui sont essentiels a la compréhension des chapitres
suivants. Le deuxieme et le troisieme chapitre détaillent le premier principe de la
thermodynamique et son application aux gaz parfaits et aux réactions chimiques.
Les chapitres quatre et cinq développent le deuxiéme et le troisiéme principe de la
thermodynamique pour les systemes fermés et les corps purs. Le dernier chapitre
aborde les notions de I'énergie libre et 'enthalpie libre, qui traite I'évolution des
équilibres chimiques. Les chapitres sont présentés de facon simplifiée et
accompagnés par des exemples et des exercices corrigés donnés a la fin de chaque

chapitre, afin d’aider I’étudiant a mieux assimiler le contenu.

Ce polycopié est le fruit de plusieurs années d’expérience pédagogique et qui
résulte de la lecture de nombreux ouvrages et documents dont la plupart ne sont

pas cités dans la bibliographie.

Je souhaite remercier mes collegues (enseignants de chimiey du département ST,
avec qui j’ai travaillé des années a la recherche d’une exigeante qualité. II me faut
aussi remercier tous mes étudiants, lesquels il m’a été donné de travailler, en
Cours, en Travaux Dirigés. J’espere que 'expérience acquise aupres d’eux, m’aura
permis d’apporter a leurs camarades d’aujourd’hui et de demain un outil de travail

utile, répondant a leurs attentes.
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Chapitre I: Généralités sur la Thermodynamique

I.1. Fonction d’état

I.1.1. Définition d’une fonction d’état

Une fonction d'état est une fonction des variables d'état qui décrivent
les états d'équilibre d'un systeme thermodynamique. Physiquement, une telle
fonction possede la propriété de ne dépendre que de I'état d'équilibre dans
lequel se trouve le systeme, quel que soit le chemin emprunté par le systeme
pour arriver a cet €tat. Au cours d'une transformation entre deux états
d'équilibre, la variation d'une fonction d'état ne dépend donc pas du chemin
suivi par le systeme pendant la transformation mais dépend uniquement des
états d'équilibre initial et final.

I.1.2. Propriétés fondamentales des fonctions d’état

La différentielle d'une fonction d'état, fonction de plusieurs variables
indépendantes, est une différentielle totale exacte. Cela signifie qu'elle est
€gale a la somme de ses différentielles partielles par rapport a chaque
variable. Pour une fonction de deux variables notée F(x,y):

dF—(aF>d +(aF)d
—\ox) P T \ay) Y

(3—5) est la dérivée partielle de F par rapport a x et idem pour y.
Application: si F est fonction de plusieurs variables au cours d'une
transformation, on peut décomposer cette transformation en plusieurs étapes
de telle maniere que pour chaque étape une seule variable indépendante
varie, ce qui rend 1'étude plus simple. La variation globale de F sera égale a
la somme des variations partielles de chaque étape et sera bien évidemment
identique a la variation obtenue au cours de la transformation effectuée en
une seule €étape; toutes les variables variant simultanément.

Considérons une transformation définie par 1'état initial A : F(A); x(A); y(A)
et I'état final C : F(C); x(C); y(C).

On définit un état intermédiaire B : F(B); x(B) = x(C); y(B) = y(A).

On dit alors que la variation de la fonction d'état ne dépend pas du chemin
suivi.
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AF AC
>
X et y varient

AF AB AF BC

X varie - y varie

y constant X constant
AFAc = AFAB + AF BC

LLa variation de F ne dépend pas du chemin suivi

Calculons la variation de la fonction :

dF = (g—i) dx + (3—5) dy

xC

AF 1o = F(C) — F(A) = jx ) (‘;—5) dx + jy :C (‘;—5) dy

Remarque:

- L'ordre de variation des variables indépendantes x et y n'a aucune
incidence sur le résultat. Cela se traduit mathématiquement par le fait

que les dérivées secondes croisées de la fonction F par rapport a x et y
sont égales:

d°F _ 9°F
dxdy 0yodx

- Si F est une fonction d’état = dF est une différentielle totale exacte
- Si F n’est pas une fonction d’état = oF

I.2. Définition d’un systeme thermodynamique

Un systeme est une portion de I’Univers délimitée par une enveloppe
(surface) réelle ou fictive. Les échanges d'énergie se font a travers de cette
frontiere. Le thermodynamicien est inévitablement amené a préciser son sujet
d'étude, c'est-a-dire a couper mentalement l'univers en deux parties :
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( le systeme, l'intérieur: c'est l'objet d'intérét ;
( l'environnement, l'extérieur: c'est le reste de 1'univers.

Exemple: 1'atmosphere, les océans, le corps humain, une chaudiere, une machine

frigorifique, un moteur a combustion, une turbine . . .

L'univers .- -

-
-—--
p—

Milieu extérieur
= partie active du reste de I'Univers
(celle qui est susceptible d’échanges
= eau avec Ig systéme) .

= paroi marmite + table + piéce

Systéme
= ce qui nous intéresse.

Les différents types de systéemes :
» Ouvert: s’il échange a travers la frontiere avec le milieu extérieur de la
matiere et de I’énergie ;
» Fermé: s’il n’échange que de 1’énergie avec le milieu extérieur ;
» Isolé: s’il n’échange ni énergie (travail, chaleur, ...) ni matiere avec le
milieu extérieur ou avec un autre systeme. Dans les systemes isolés, on

trouve aussi :

¢ Le systeme mécaniquement isolé : pas de mouvement de la paroi qui

I'enveloppe ;

% Le systeme thermiquement isolé (ou adiabatique): pas d'échange de

chaleur avec l'extérieur.
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I.3. Description d'un systeme thermodynamique
1.3.1. Variables d’état

Un systeme en équilibre est caractérisé par son état (solide, liquide ou
gazeux). On le décrit macroscopiquement au moyen de grandeurs physiques. Ce
sont des grandeurs accessibles, directement ou indirectement grace a des
instruments de mesure:

La pression p exprimée en Pa (pascal) ;

La température T exprimée en K (kelvin) ;

Le volume V exprimé en m’ (metre cube) ;

La quantité de matiere n exprimée en mol (mole).

P N

Ces fonctions d’état particulieres sont appelées variables d’état d’équilibre
d’un systeme thermodynamique qui sont classées en deux catégories:

» les variables extensives : elles ne peuvent étre mesurées que globalement
sur le systeme. Une grandeur extensive est proportionnelle a la quantité de
matiere. C’est toute variable dépendant de la taille du systeme comme le
volume, la masse, la quantité de matiere, la charge €lectrique. ..

» les variables intensives : elles peuvent étre mesurées localement (en
chaque point du systeme) indépendantes de l'extension du systeme, en
d'autres termes de la quantité de matiere du systeme comme la
température et la pression. Cette grandeur intensive prend une valeur
déterminée en chaque point du systeme.

Exemple: si on mélange deux bouteilles contenant 1L d’eau chacune, a la
température de 20 °C, la température finale est 20 °C et non pas 40 °C. Il en
serait de méme avec la pression qui ne présente pas non plus la propriété
d’additivité. En revanche, le volume V final sera égal a 2 L. Le volume n’est
pas une grandeur intensive mais une grandeur extensive qui dépend de
I'extension du systeme et donc de la quantité de maticre. La quantité de
matiere n, possede elle-méme cette propriété d'additivité et est donc
également une grandeur extensive.

Remarque:

Les variables intensives sont importantes pour définir 1'état d'équilibre d'un
systeme physico-chimique. En effet 1'équilibre est atteint lorsque la valeur
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des variables intensives est homogene dans tout le systeme et ne varie pas au
cours du temps.

1.3.2. Equation d'état d’un systeme

Les variables d’état définissant I’état d’équilibre d’un systeme, p, V, T,
n, ne sont pasindépendantes. Elles sont liées par une relation
appelée équation d’état du systeme, plus ou moins complexe. L’équation
d’état la plus simple est celle des gaz parfaits:

PV =n.R.T ou R est la constante des gaz parfaits, R = 8,314 JK!'.mol™.

1.3.3. Fonction d’état d’un systeme

Les fonctions d’état sont des grandeurs extensives qui ne dépendent que
des variables d’état. Leur valeur ne dépend donc pas des transformations
antérieures. De méme, la variation de ces fonctions d’état lors d’une
transformation est indépendante du chemin suivi.

Exemple de fonctions d’états usuelles en thermodynamique :

(  L’énergie interne : U exprimée en J (Joule) ;

( L’enthalpie : H exprimée en J ;

( L’entropie : S exprimée en J.K™';

( L’enthalpie libre : G exprimée en J.

1.4. Notion d'équilibre d'un systéeme

1.4.1. Equilibre thermique - Principe Zéro de la thermodynamique

Un systeme est dit en équilibre thermique s'il possede la méme
température en chacun de ses points. Pour deux systemes mis en contact
prolongé se mettent en équilibre thermique. Ceci nous permet de postuler
I’existence d’un parametre intensif d’état appelé température. Cette dernicre
prend la méme valeur pour les deux systemes lorsque 1’équilibre thermique est
atteint.

Le principe "Zéro" de la thermodynamique s'énonce ainsi: « deux corps en
équilibre thermique avec un troisieme se trouvent en équilibre entre eux ».
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1.4.2. Equilibre mécanique:

Les résultantes des forces exercées sur les parties mobiles du systeme sont nulles
(mémes pressions).

1.4.3. Equilibre chimique:

Se traduit par une composition homogene des especes chimiques au cours d'une
réaction (mé€mes concentrations). Une formation et élimination en méme temps.

1.4.4. Equilibre thermodynamique:

Un systeme est dans un état d’équilibre thermodynamique, lorsque les variables
qui le définissent sont les mémes en tout point de celui-ci et restent fixes au
cours du temps.

L’équilibre thermodynamique est donc a la fois un équilibre mécanique puisque
la pression est constante, thermique puisque la température est constante et
chimique puisque les concentrations des différents constituants sont constantes.

L.5. Types de transformations d'état d'un systeme

Un systeme subit une transformation lorsqu'il passe d'un état a un autre.
Une transformation peut étre réversible ou irréversible. Une transformation est
réversible quand elle passe par une succession d’états d’équilibre extrémes
voisins. En inversant le sens de 1’évolution, le systeme repasse par ces mémes
états. Dans le cas contraire, la transformation est irréversible. (Les
transformations réelles sont irréversibles).

L.5.1. Transformations de gaz parfait

Transformation isotherme se fait a température constante T=Cte. Elle est
représentée par une hyperbole en coordonnées de Clapeyron (P, V).

Transformation isobare se fait a pression constante P=Cte. Elle est représentée
par une horizontale en coordonnées de Clapeyron.

Transformation isochore se fait a volume constant V= Cte. Elle est représentée
une droite verticale en coordonnées de Clapeyron.

Transformation adiabatique se fait sans échange de chaleur avec le milieu
extérieur. Elle est représentée par une hyperbole en coordonnées de Clapeyron.
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chauffage refroidissement
-
Isobare V/T = cte

détente

V refroidissement

Isotherme PV=cte
Isochore P/T= cte

P
\ A chauffage

compression

Transformations fermées ou cycliques: série de transformations qui raméne le

systéme a son état initial

P
3

Les transformations réversibles et irréversibles

( Transformations réversibles ou (idéales): ce sont les transformations
infiniment lentes d’une succession d’états d’équilibres. La réversibilité d’une
transformation exige que le systetme passe par une infinit€é d’états
intermédiaires peu différents d’états d’équilibre (€tats quasi-statiques). Elle
doit €tre renversable c-a-dire elle repasse par les mémes états d’équilibre.

(;):_’b’r_unsformations irréversibles (réelles): ce sont des transformations rapides
et brutales. Les transformations naturelles spontanées sont irréversibles; elles
ne peuvent évoluer que dans un seul sens.
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I.5.2. Transformations physiques ou de changement d'état

Un changement d’état est une transformation physique au cours de laquelle
I’état physique d’un corps change. Au cours d’un changement d’état les
différentes especes chimiques sont conservées (en nature et en quantité) mais les
entit€s chimiques subissent des modifications au niveau de leur organisation:
leur liberté de se mouvoir est modifiée.

LIQUIDE

SOLIDE [ | GAZ

sublimation

I.5.3. Transformations chimiques (réaction chimique)

La transformation d'une substance en une ou plusieurs substances différentes au
moyen d’une réaction chimique. L’équation-bilan d’une réaction chimique

s’écrit:
Qv = ) ik

Une équation-bilan traduit la conservation qualitative et quantitative des
éléments chimiques. Les nombres vi et vk sont les coefficients

steechiométriques :
Z vak — ZViAi =0

Il est souhaitable de préciser 1’état physique des especes mises en jeu: solide (s),
liquide (1), gaz (g), solution aqueuse (aq).

Exemples:

CHyg) + 205, — COyq) + 2H;0q
2 2

CM+ (aq) + Zl’l(s) —> Zl’l+ (aq) + Cu (s)

CH3CO0H([) + CH3CH20H(1) — CH3CH2CO0CH2CH3(]) + HZO(I)
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I.6. Les lois des gaz parfaits

1.6.1. Définition d’un gaz parfait

C'est le modele idéalisé d'un gaz constitué de particules suffisamment
¢loignées les unes des autres pour considérer qu'il n'y a
aucune interaction d'ordre €lectrostatique entre elles ; cela implique que la
pression est faible. Dans ces conditions, 1'équation d'état est indépendante de
la nature chimique du gaz considéré comme parfait. De nombreux gaz réels
dans les conditions normales de température et de pression vérifient, avec
une excellente approximation, le modele du gaz parfait; c'est le cas des gaz
constituants de 1'air : le diazote (N,) et le dioxygene (O,).

- on néglige les interactions moléculaires du gaz, a lI'exception des collisions
entre les molécules
- le volume propre est négligeable devant le volume du récipient.

1.6.2. Equation d’état d’un gaz parfait

a- Loi de Boyle-Mariotte (10i de compression isotherme (7 = Cte))

En tirant, on augmente
e volume et on
diminue la pression

En poussant, on
diminue le volume et on

augmente la pression

©2020 Parlons sciences

A température constante, le volume d'un gaz est inversement proportionnel a sa

pression:

10
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P.V = constante; P .V, = P,.V,

b- Loi de Gay-Lussac (loi de dilatation isobare (P = Cte))

e o
|® e 4 [}

Volume

V1)

Température ,
(™)

C
Tem%t_ézr)ature , , ,

a pression constante, le volume est proportionnel a la température absolue du

gaz:

V/T = constante; V,/T, =V, /T,

c- Loi de Charle (loi d'échauffement isochore (V = Cte))

Pression
(P1)

©2020 Parlons sciences

Pression
(P2)

HOS

A volume constant, la pression du gaz est proportionnelle 2 sa température

absolue :

P/T = constante; P,/T, = P, /T,

Conclusion

On peut alors décrire le comportement d'une mole de gaz parfait par

I'équation: PV/T=cste=R

-1 -1
R: constante des gaz parfaits R = 8,314 J.K-1.mol-1 (R = 1,987 cal K mol ;R

= 0,082 Latm K mol )

Pour n mole, on a I'équation d'état des gaz parfaits:

11
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P.V = n.R.T

P: pression en pascal (Pa), (1 bar = 10° Pa; 1 atm = 1,013 bar; 1 atm = 760
mmHg)

V:volumeenm’ (1 m*>=1000L; 1 L=1dm’ lem’ = 1 mL)

n: quantité de matiere gazeuse en mole (mol)

T: température en Kelvin K (T en K =273,15+ ten °C)

Exemple:

Calculer la valeur de la constante des gaz parfaits R, sachant qu’une mole de gaz
parfait occupe un volume de 22,414 litres dans les conditions normales de
température et de pression (CNTP). Donner les résultats en (Latm.K'.mol™), (J.
K ' mol™) et (cal. K mol™)

Données:  Conditions Normales de T et P (CNTP): T=0°C,
P=latm=1,01325.10°Pa ; Ical=4,18]

Solution :

PV
PV =nRT > R =—

nT
I- P=1latmV =22,414L,T = 0°C = 273K:
R 122,414 0,082 L.at LK1
1.273 ’ atm.mo

2- P =1latm =1,0123.10°Pa,V = 22,414 L = 22,414.1073m3,T =
273K:

_1,0123. 10°.22,414.1073

=R 1273

=8,31).mol"t.K?

3-  Ical=4,18J = R = % —198 ~ 2 cal.mol~1. K1

1.6.3. Mélange de gaz parfaits - Loi de Dalton

On appelle pression partielle (P,) du constituant (i) d’'un mélange de gaz, la

pression qu’aurait ce constituant s’il occupait tout le volume V seul:
P i V= n;. R. T

Pour un mélange a N constituants de gaz parfaits, on a:

12
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Pr.V=n:RT
Avec:
Pr: la pression totale du mélange.
ni: nombre de moles de chaque constituant ou gaz parfait.
nr: nombre de moles total dans le mélange (), n;).

N
PT= Pi etPi=PT.xi
i=1

Avec xi la fraction molaire ou titre molaire du constituant 1 :
N
n;
x; =— avec x; =1
nr
=1

l
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Exercices corrigés

Exercice 01:
L’expression mathématique du premier principe est: dU = oW + 60, avec (dU =
n.Cv.dT et W=- PdV). (1a capacité calorifique molaire Cv ne dépende que de la
température).

a- Vérifier que dQ n’est pas une différentielle totale exacte.
b- Montrer que I’intégrale de différentielle (6Q/T) est une fonction d’état.

Exercice 02:
Une bouteille d’hydrogene de 50L contient une quantité d’hydrogene a 20°C et
sous 200atm. Calculer :

I - le nombre de moles (n) et la masse (m) de ce gaz
2- la pression d’hydrogene a 200°C.
Données : R=8,314 J.mol"".K'=0,082 L.atm.mol" K

Exercice 03:
Une bombe aérosol contient 50 mL de gaz (considéré parfait) a une pression de

1,0.107 Pa et a une température de 20 °C.

1.Calculer la quantité de matiere (en mol) de ce gaz.
2.En déduire son volume molaire dans ces conditions.

3.En appliquant la loi de Mariotte, calculer le volume de gaz que cette bombe
est susceptible de dégager dans I’air a 20 °C et a la pression atmosphérique.

Exercice 04:

On introduit du méthane gazeux dans une enceinte de 1 L a la pression de 1 atm
puis on complete le remplissage avec I’oxygene jusqu’a atteindre une pression
totale de 20 atm a la température de 293 K.

- Calculer pour chaque gaz la pression partielle, la fraction molaire et le nombre
de moles.

14
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Exercice 05:
Un mélange de gaz est constitué de 0,2 g de H,; 0,21g de N, et 0,51g de NH;
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) = 14¢g mol™

15
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Corrigés:

Exercice 01:

a. 0Q n’est pas une différentielle totale exacte (DTE), cela se traduit
mathématiquement par le fait que les dérivées secondes croisées de la
fonction Q par rapport a T et V ne sont plus égales:

92Q ) 92Q
oVaT = aTaV
Ona:dU = W + 8Q = 80 = dU — 6W = nCvdT + PdV

Pour un gaz parfait: PV = nRT = P = %

= 6Q = (nC,)dT + (%) dvV=

azQ _ a(nCV) _ O-‘

ovaT ov Donc, 6Q n’est pas une DTE= Q n’est pas une
92Q 0 (@) _nR[ fonction d’état

oTov ~— T V.
b. On a: §Q = (nC,)dT + ("sl) v =2 = (%) dT + (%) dv =
o) _y | 50 |

avoT 0 Donc, - estune DTE = Son intégrale est une

0 (@) fonction d’état

V/_o
aTov -

Exercice 02:

1- Nombre de moles (n) et la masse (m) d’hydrogene

PV = nRT il 200.50 416,22 mol
= = = = =
" "= RT T 0,082. (20 + 273) oL mo
m
n=goms= n.M = 416,22.2 = 832,44 g.

2- Pression d’hydrogéne

P1.T,

P, P .
A volume constant : T—l = T—Z (Loi de Charle) = P, =
1 2

16
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200473

2= "503 = 322,86 atm

Exercice 03:

1- Quantité de matiére du gaz

PV 1.107.50.107°

PV =nRT =n=— =
" " T RT T 8314.(20 + 273)

= 0,205 mol

2- Volume molaire du gaz

=L BT 5010743 1ot
mTn TP T o205 4O

3- Volume du gaz dégagé

Loi de Mariotte (a T=cste): P.V =P'.V' = V' = 1;_‘,/

, _ 1.107.50
© 1105

=5000mL =5L

Exercice 04:

1- Pression partielle
On a: Pyy, =1 atm, Py = 20 atm
D’aprés la Loi de Dalton : Py = YN P, = Pryy + Py,

$P02:PT_PCH4=20_1=19atm

2- Faction molaire

P;
Pi = PT'xi = X =
Pr
— Pena _ 1 _ . —Poz _ 19 _
XcHa = 5~ =30 = 0,05; x9, = P = 20 0,95
3- Nombre de moles
Ona: x; =2 5 n; = Nr.Xx;
nr
Prv 20.1
Avec: PtV =npRT = np = -4 = = 0,832 mol
RT 0,082.293

17
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Ncga = N1.-Xcgga = 0,8320,05 == 0,041 mOl

Ngy = N7.Xgy = N7 — Neyg = 0,7904‘ mOl

Exercice 05:

1- Nombre de moles: ni = mi / Mi
-n(H,) = 0,2/2 = 0,1 mole.
-n(N,) = 0,21/28 = 0,0075 mole.
- n(NH3) = 0,51/17 = 0,03 mole.

- Fractions molaires : xi = :—; ; np = n(H,) + n(N,) + n(NH3);

ny = 0,1375mole; X xi = 1
-x(Hy;) = n(Hy) /ny = x(H,) = 0,1/0,1375 = 0,727
-x(N,) = 0,0075/0,1375 = 0,055
- x(NH3) = 0,03/0,1375 = 0,218
2. La pression partielle de chaque gaz P; :
Pi = xi.Pr; Avec P = XYPi =1 atm.
-P(H,) = x(H,).P; > P(H,) = 0,727 atm.
-P(N,) = x (N,).P; = P(N,) = 0,055 atm.
-P(NH3;) = x(NH3).P; = P(NH3) = 0,218 atm.
3. Volume du mélange
En supposant que le mélange est un gaz parfait on a: PtV = ng.RT

=V = n;.RT /P = V = 3,38 litres.
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Chapitre II. Premier Principe de la Thermodynamique

I1.1. Energie échangée entre le systeme et le milieu extérieur

Le systeme peut échanger de I’énergie avec son environnement. Nous
considérons uniquement 1’énergie thermique notée Q et 1’énergie mécanique
notée W. Cette derniere sera due uniquement aux forces de pression extérieures.

Le travail W et la chaleur Q dépendent du chemin suivi, donc ne sont pas des
fonctions d’état: W et 8Q sont appelées différentielles inexactes:

- En thermodynamique:
( Lénergie gagnée par le systeme est représentée par le signe plus (+).

( Lénergie perdue par le systeme est caractérisée par le signe moins (-).

Milieu extérieur

- L’unité de I’énergie sera donnée en Joules ou en calories (1 calorie = 4,18
Joules)

I1.1.1. Notion de chaleur Q (énergie calorifique ou thermique)

La chaleur traduit la variation de I’énergie cinétique des molécules par
€change d’énergie thermique entre le systeme et le milieu extérieur.

Effets physiques de la chaleur:

* Un apport de chaleur se traduit par un échauffement (élévation de température)
ou un changement d’état physique: fusion, vaporisation, sublimation.

* Une soustraction de chaleur se traduit par un refroidissement (abaissement de
température) ou changement d’état physique: solidification, liquéfaction,
condensation.
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I1.1.1.1. Chaleur échangée lors d’un échauffement ou d’un refroidissement

Dans ce cas, la quantité de chaleur (6Q) échangée (ou transférée) est
proportionnelle a 1’écart de température observé dT et a la quantit¢ de matiere
du corps. D’ou:

Tf
8Q=nCdT > Q=| ncC.dT
Ti

Avec:

C: Capacité calorifique molaire (ou chaleur spécifique) du corps, en J.K'.mol™,
avec C=f (T);

T;: Température initiale du corps, (K) ;

Tt : Température finale du corps, (K).

- Si on suppose que C=cste, la relation de la chaleur devient :

Q=nC.(T;—T;) =n.CAT

Remarque: On peut écrire 0Q=n.c.dT, avec C la capacité calorifique massique

(Jkg' K"

I1.1.1.2. Chaleur échangée lors d'un changement d’état physique

Dans ce cas, la température du systeme qui €change de la chaleur avec
I'extérieur peut rester constante. Donc, la chaleur sert a le faire changer état
physique du systeme. La chaleur mise en jeu est calculée comme suit:

Q=nlL

Ou L représente la chaleur latente de changement d’état en J.mol™' et n le
nombre de moles transformées.

I1.1.2. Notion de travail W

Pour une transformation thermomécanique W correspondra au travail
mécanique contre les forces de pression, W n’est pas une fonction d’état. Pour
exprimer W, on utilise les parametres P et V. Pour établir son expression on
considere 1I’exemple classique d’un gaz dans un cylindre a piston mobile:
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1 P, P 1 S
1 = i
G G
az I l dS az I l

Le travail élémentaire développé par la force de pression extérieur, dF,,=P,,. ds
sur le piston est:

6W == _dFext- dx == _Pext- dS. dx == _Pext' dV
Le signe (-) intervient pour se conformer a la convention de signe:

(  Si le volume diminue: C’est une compression dV < 0 le systéme gagne
de I’énergie mécanique 8W > 0;

( Sile volume augmente: C’est une détente dV > 0 le systeme perd de
I’énergie mécanique W < 0.

Dans le cas d’un systeme constamment en équilibre mécanique avec le
milieu extérieur (transformation réversible), il y a égalité de la pression
extérieure avec la pression du systeme (P = Pext). On peut donc souvent écrire:

oW =—-pP.dV

Pour calculer W, il est nécessaire de connaitre cette fonction P(V), c’est-a-
dire de connaitre le chemin suivi par la transformation, le travail échangé n’est
pas une fonction d’état. Le travail développé par un systeme passant d’un état
initial (1) a un état final (f) est alors donné par la formule suivante:

vf
W = —f P.dv
Vi

Remarque: Lors d’une transformation sans variation du volume du systeme le
travail de cette transformation W=0.

I1.2. Energie interne d’un systeme (U)

L’€énergie interne d’un systeme ou d’un corps est le contenu en énergie de
ce systeme. Chaque systeme (solide, liquide ou gazeux) est une collection
d’atomes, molécules etc ....... Ces particules sont toujours animées de
mouvements incessants et aléatoires: vibrations dans les solides ou agitation
thermique dans les liquides ou gaz. A ces mouvements des molécules est
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associée de 1’énergie cinétique Ec. De plus, entre ces atomes ou molécules
peuvent exister des forces d’interaction auxquelles on associe une énergie
potentielle Ep.

A I’échelle microscopique, L’énergie interne U du systeme est définie comme la
somme des €énergies cinétiques et potentielles de toutes les particules formant le
systeme.

U est une grandeur d’état extensive (proportionnelle a la quantité de matiere).
Cette énergie n’est pas mesurable; seule la variation d’énergie interne AU peut
étre déterminée.

I1.3. premier principe de la thermodynamique (Principe de conservation
d’énergie)

« La variation de ['énergie interne d’'un systeme fermé lors d’une
transformation est égale a la somme algébrique du travail et de la quantité de
chaleur échangée avec le milieu extérieur ».

C. a d. que I’énergie ne peut €tre ni crée ni détruite mais se transforme d’une
forme a une autre ou transformée d’un systeme a un autre sous forme de travail
(W), sous forme de chaleur (Q), ou sous forme de travail et chaleur a la fois.

dU=86W+8Q —> AU=W+Q

( AU>0->Sile systeme gagne de l’énergie ;
( AU<0->Sile systeme cede de |’énergie.

Remarques:

Pour une transformation adiabatique (Q=0), on aura toujours AU=W;
- Pour une transformation cyclique : AUcycle=0 (U=U;);

- Pour une Transformation d’un systeme isolé: W=0 et Q=0 = AU=0,
- Si le systeme possede 2 corps (ou 2 sous-systemes) A et B alors:
AUy p=AU+AUR;

- Pour deux transformations successives 1-2 puis 2-3 alors AU;3=AU;,+AU,;.
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Soit le schéma suivant qui représente deux transformations A et B allant de
I’état initial (1) vers 1’état final (2), et une transformation C qui représente le
retour vers 1’état initial :

WBI QB

A B

La variation de 1’énergie interne s’€écrit :
AUpye =Wy + Q4 + We 4+ Q¢ = 0 (car AC est un cycle)
AUgc = Wy + Qg + W + Q. = 0 (car BC est un cycle)
Wy +Qy =Wp +Qp =AUyy, = AUyp, = AUy,
= (AU;, ne dépend pas du chemin suivi)

Conclusion:

- Qet W dépendent du chemin parcouru ou du type de transformation, donc
W et Q ne sont pas des fonctions d’état.

- La somme W+Q dépend de I’état initial et I’état final seulement et non du
chemin, donc U est une fonction d’état.

I1.4. L’enthalpie (H)

L’enthalpie est une fonction d’état utilis€ée pour décrire les transformations
isobares (pression constante) de systemes fermés:

dU = 8Q, — PdV - 8Q, = dU + PdV

Q, = AU + PAV = Uy — U; + PV; — PV, = (U; + PV;) — (U; + PV))
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La quantité de chaleur échangée correspond donc a la variation d’une nouvelle
grandeur (U + PV). On appelle cette grandeur 1’enthalpie (en joule).

H=U+PV = AH= (Us+PV;)—(U;+PV;))=H;—H;

ILS. Application du premier principe aux gaz parfaits
I1.5.1. Loi de Joule

Dans leur expérience, Joule et Gay-Lussac laissent un gaz comprimé se détendre
dans un second récipient vide.

- Aucune variation de température n'est observée = Ti = Tf

- Les parois sont calorifugées: pas d'échange thermique avec l'extérieur = Q=0
- Le travail effectué est nul, car aucune surface n’a ét€ déplacée > W =0
= AU=W+Q0=0
- Or dans cette expérience P et V varient. Donc U ne dépend ni de P ni de V.
- L'énergie interne U d'un gaz parfait ne dépend donc que de la température:
U = f(T)

- Si U d'un gaz parfait ne dépend que de la température, donc 1'enthalpie H
d'un gaz parfait ne dépend que de la température:

H=U++ (PV)=U+nRT
= H=g(T)

- Ce postulat est connu sous le nom de lois de Joule. On peut le résumer
ainsi:
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« Pour les gaz parfaits, la variation de [’énergie interne et la variation de
I’enthalpie ne dépendent que de la température et non du volume ou de la
pression qui peuvent varier ».

U=nC,T = dU=n.C,dT = AU=n.C,AT

H=nC,T = dH=nC,dlT = AH=n.C, AT

Avec :

C, : capacité calorifique du gaz a volume constant (J.mol.K™) ;
C, : capacité calorifique du gaz a pression constante (J .mol.K™.

I1.5.2. Définition de la capacité calorifique

Un transfert thermique vers un systeme s'accompagne en général d'une variation
de température du corps, proportionnelle a la quantit€é de chaleur transférée au
systeme. On appelle le coefficient de proportionnalité la « capacité calorifique
du systeme ».

% a volume constant

dU = §Q, — PdV = §Q,(dV = 0) = dU = §Q, = n.C,.dT

(&)
dT/y
C,: capacité calorifique ou chaleur spécifique molaire a volume constant en
J.mol' K.

1

n

Cy

% a pression constante

dH = §Q, = n.C,.dT

C

p

1

n

(

dH
daTr

),

C,: capacité calorifique ou chaleur spécifique molaire a pression constante en

J.mol' K.

Remarque:

Dans le cas des gaz parfaits, les capacités calorifiques C, et C, sont

indépendantes de la température.
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I1.5.3. Relation de Mayer entre Cp et Cv

Soit la relation de I’enthalpie: H = U + PV = dH =dU + d(P.V)
D’apres la loi de Joule: dU = n.C,.dT et dH = n.C,..dT

= n.C,..dT =n.C,.dT +d(P.V) =n.C,.dT + d(n.R.T)

= Nn.Cp..dT =n.C,.dT +n.R.dT = C,=C,+R

C,,—C,=R

Quotient des chaleurs massiques

Le ratio des chaleurs massiques a pression et a volume constants est nommé y.
Ains :

Cp

¢, ?

v: coefficient thermodynamique dépend de la nature du gaz, y est toujours
supérieur a 1. Nous retenons:

- Air: 4 =14;

- Gaz monoatomique (He, Ne, Ar....) : y=5/3=1,67 ;

- Gaz diatomique (Hy, O,, N».....): y=7/5=1,4.
Remarques:

A partir des deux relations entre C, er C,, on peut déterminer C, et C, en
fonction de y et R:

C, —C, =R —(01)
c
C—z=y=> C, =v.C, »(02)

On remplace(02) dans (01), on trouve :

_ _R _ YR
C,=— & C”_F

( Gaz parfait monoatomique: Cp =5 cal.mol K, et C,=3 cal.mol K ;
( Gaz parfait diatomique: Cp =7 Cal.mol'l.K'l, et C,=5 cal.mol' K ;
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( Gaz parfait polyatomique: Cp = 9 cal.mol".K™, et C,=7 cal.mol" K
I1.5.4. Transformations réversibles des gaz parfaits

Les transformations réversibles d’un systeme sont des transformations idéales, et
dans les systemes fermés, la masse de matiere peut subir différentes
transformations de cette nature. Dans les paragraphes qui suit, on a va €étudier les
quatre transformations réversibles (isotherme, isochore, isobare et adiabatique).

On détermine les relations des quatre formes d’énergie: W, Q, AU et AH et
on représente le diagramme de Clapeyron (P= f(V)) pour n mole de gaz parfait
transformées d’un état initial i définit par (P, V;, T;) vers un état final f définit
par (P, Vs Ty):

I1.5.4.1. Transformation isotherme (T=constante, P et V varient)

La transformation isotherme c’est une réaction qui s’effectue a Température
constante (T=Cste = PV=cste).

a) La variation de ’énergie interne et la variation de I’enthalpie

D’apres la loi de Joule pour les gaz parfaits: dU = n. Cv.dT et dH = n.Cp.dT

T =cste =2|AU=0et AH=0

b) Le travail et la chaleur

Ona 6W =—PdV = W = [/ —Pav,
on applique la relation des gaz parfait : P = nRT/V:

=W =[] —(nRT/V)dV = —nRT [,” dV/V = —nRT(InV; — InV;)

W = —nRTIn(V;/V;) = —nRTIn(P;/Py)

D’apres le premier principe : AU =W +Q =0 = Q = -W

Q = +nRTIn(V;/V;) = +nRTIn(P;/Py)
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¢) Diagramme de Clapeyron

C’est I’équation de la courbe de transformation dans le plan P.V. appelé plan de
Clapeyron.

(f)

I1.5.4.2. Transformation isochore (V=constant, P et T varient)

La transformation isochore c’est une réaction qui s’effectue a volume constant.
(V=Cst = P/T=cste).

a) Le travail

Comme V=cst = W = —PdV =| W=0

b) La variation de I’énergie interne et la variation de I’enthalpie

D’apres la loi de Joule pour les gaz parfaits:

AU =n.C,.(T;—T;) & AH=n.C,(T;—T;)

Remarque:
Cp
Comme: AH = n.C,. (Tf — Tl-) et==y = C,=v.GC

= AH = n.(y.C,). (Tf - Ti) =7 [n. Cy- (Tf B Ti)]

= On trouve la relation entre AH et AU pour un gaz parfait:

AH =y.AU
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¢) La chaleur

AU=W +Q = Q =AU (W=0)

Q, =AU =n.C,.(Tf—T;)

d) Diagramme de Clapeyron

I (f)

A4

Vi=Vf Vv

I1.5.4.3. Transformation isobare (P=constante, V et T varient)

La transformation isobare est une réaction qui s’effectue a pression constante.
(P=Cste = V/T=cste).

a) Le travail
w= [ —pav=-p [ av=—-pPV;-V)

> | W=-P(V;-V;)=-nR(T;—T))

b) La chaleur
§Q =n.CpdT = Q = [,/ n.CpdT = n.C,. (T; = Ty)

Q, =AH =n.C,. (T —T;)

¢) La variation de I’énergie interne et la variation de ’enthalpie

D’apres la loi de Joule pour les gaz parfaits:
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D’apres le premier principe : AU =W + Q =

AU = —nR(T; —T;) +n.C,.(T; — T;)

d) Diagramme de Clapeyron

(i
pept | (f

\ 4

| |

I |

| |

[ |

| |

Vi Vf
I1.5.4.4.Transformation adiabatique (P, V et T varient)

On nomme transformation adiabatique, une transformation s’effectuant sans
échange de chaleur avec le milieu extérieur:

Q=0

a) Lois de Laplace

Les trois variables d’état varient simultanément, 1l est donc nécessaire d’établir
une nouvelle relation entre les variables, on peut utiliser la loi de Laplace reliant
les variables d’état P, V et T:

Le premier principe s'écrit : dU = nC,dT = W = —PdV = — (%) dv

Soit: =4+ =0....... (1)
RT
Onaaussi:Cv=L=> R (2)
y—1 R y—-1

En remplagant I’eq (2) dans I’eq (1), on trouve: % + (-1 f/—v =0

L’intégration de 1’équation précédente donne: f 74 + -1 f Vf A
T v Tr\ (VYD _ _
n(F)+ @ -Din() =0 n [(T—f) (#) ] S ES NAGREY MACS
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T.VY~1 = Cste

A partir de la loi des gaz parfaits: PV = nRT =T = %

Soit - (%).Vy-l — Cste = P.VY = Cste'

P.VY = Cste’

y—1
v="0sT.(22) T =Cste =TY.P1Y =Cste”

TY.P1-Y = Cste’

Conclusion: pour une transformation adiabatique (Lois de Laplace)

(P,V) : P.VY =Cste'

(T,V) : T.v¥~1 =Cste

(T,P) : TY.PY =Cste

b) La variation de I’énergie interne et la variation de I’enthalpie

D’apres la loi de Joule pour les gaz parfaits:

c) Le travail

Comme le systeme est thermiquement isolé: Q=0

=>|W=AU=n.C,.(T;—T;)

Deuxiéme relation:
W= f:lf —PdV, on applique la loi de Laplace: P.VY = Cste = P = Cste/VY

(v V-vi'™)

=>W= f;lf —(Cste/VY)dV = —Cste. f;/lf dV /VY = Cste. -

1- 1-
(Pf.ny.Vf Y_piviYv; ]/)
-1

Avec: Cste = P.V;Y =P VY = W =

(PV—PV;)

= W =AU =
y—1
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d) Diagramme de Clapeyron

(T,

33
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Exercices corrigés

Exercice 01:
Calculer la variation d'énergie interne de chacun des systemes suivants:

a- un systeme absorbe Q = 2 kJ tandis qu'il fournit a I'extérieur un travail W
=500 J.

b- un gaz maintenu a volume constant cede Q = 5klJ.
c- la compression adiabatique d'un gaz s'accomplit par un travail W = 80 J.

Exercice 2:

Un compresseur formé par un récipient, fermé par un piston mobile, contient 2g
de I’hélium (gaz parfait, monoatomique) dans les conditions (P;,V;). On opere
une compression adiabatique, de facon réversible, qui amene le gaz dans les
conditions (P,,V,). Sachant que P,=1 atm, V=10 litres et P,=3 atm. Déterminer:

1- Le volume final V,?
2- Le travail regu par le gaz?
3- La variation d’énergie interne du gaz?

4- En déduire la variation de température du gaz, sans calculer la
température initiale T;.

5- En déduire la variation d’enthalpie du gaz.

On donne: j= 5/3 ; R = 8,32 J.K"'. mol"'=0,082 L.atm. K. mol’.

Exercice 03:

L’état initial d’une mole de gaz parfait est caractérisé par Py = 2.10° Pascal, V=
14 litre. On fait subir successivement a ce gaz une série de transformations
réversibles:

- Une détente isobare, qui double son volume initial.
- Une compression isotherme, qui le ramene a son volume initial.
- Un refroidissement isochore, qui le ramene a 1’état initial.

a) Déterminer les températures, volumes et pressions des différents états.

b) Représenter la série des transformations sur un diagramme de P = f(V).
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c) Calculer le travail, la quantité de chaleur, la variation d’énergie interne et la
variation d’enthalpie dans chaque transformation et dans le cycle.

On donne: R = 8,32 J.K'. mol'=0,082 L.atm. K'. mol” ; y = 1,44

Exercice 04:

On considere un gaz parfait dans état initial A caractérisé par: P,=105 Pa,
Va=50 L, T\=300 K. Ce gaz subit successivement les quatre transformations
réversibles suivantes :

- compression isotherme jusqu’a 1’état B,

- chauffage isochore jusqu’a I’état C caractérisé par Tc=350K,
- chauffage isobare jusqu’a I’état D caractérisé par Tp=400K,
- détente adiabatique ramenant le gaz vers I’état A.

1. Déterminer les coordonnées des différents €tats (A, B, C et D), et représenter
les quatre transformations réversibles en diagramme de Clapeyron.

2. Calculer pour chaque transformation ainsi que pour le cycle: W, Q, AU et AH.
3. Justifier que le premier principe de la thermodynamique est vérifié.

Données: Cp=29,12 J.K'.mol”’, R=0,082 atm.L. K" .mol" = 832 J.K'.mol'.!
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Corrigés

Exercice 01:

En appliquant le premier principe de la thermodynamique: AU = W + @
a. Q = +2 kJ (chaleur absorber) ; W=-500J (travail céder)
= AU = =500 + 2.103 = 1500 J;
b. W =0 (Volume constant); Q = - 5 kJ (chaleur céder)
= AU = =5 kJ = —5000 k/;
¢. Q=0 (adiabatique); W = +80 J (compression)
= AU =80].

Exercice 02:

1- Volume final

Compression adiabatique réversible= Loi de Laplace : P.VY = Cste

1 3/
SPLVY =P VY = vy =2y ()7 =10.(3) " =514L

-1
P, P,
2- Le travail échangé :(Transformation adiabatique réversible)

P,.V, — P,.V. 3.5,14 — 1.10).10°.1073
W——(2 2 ! 1)——( ) = 813,81]
y—1 5 1
3

3- Variation de ’énergie interne :

D’apres le 1% principe : AU = W + Q (Q =0 :adiabatique)
= AU =W =813,81]

4- Variation de température :

D’apres la loi de Joule pour I’énergie interne:

AU

AU =n.C,.AT = AT =
by n.C,

Avec:in =" = % = 0,5mol; C, = % =232 = 12,60 J.mol~1. K1

3
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813,81
0,5.12,6

= AT =

= 129,17 K

5- Variation d’enthalpie :

D’apres la loi de Joule pour I’enthalpie:

5
AH =n.C,. AT = y.AU = §.813,81 = 1356,35)

Exercice 03:

a) Les variables des différents états:

1- Etat initial (0): Py = 2.10° Pa, Vo= 14 L= PV = nRT =T, = if[;o
- 2.10%.14.1073 336.56 K
°~” 18314 = 77

isobare (P=cste)

2- Deuxieme état (1): état, > état; > P; =P, = 2.10°Pa

P,V; _ 2.105.28.1073

Vi=2Vy=28L=T, = = = 673,07 K
n.R 1.8,314
; isotherme (T=cste)
3- Troisieme état (2): etat, > état, > T, =T;=673,07K
V,= Vo= 14L > P, = nRT, _ 1.8,314.6;3,07 — 4105 Pg
Vv, 14.10
b) Diagramme de Clapeyron: P = f{(V)
P (Pa)
P,=4.10° I )
Isochore Isotherme
PoPi210 _______(6)| Isobare |(1)
| |
| |
' V(L)
Vo=V2=14 V,=28
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c) Les différentes énergies:

1- Le travail (W):

Wy, (isobare) = —P,. (V; — V) = —2.10°(28 — 14).1073 = —2800J

V.
Wi, (isotherme) = —nRT;ln (72
1

)— 1.8,314.673,07.1 (14)
= —1.8,314.673, .n28

= 3863,96
W, (isochore) = 0]

chccle = W()l + le + WZO = 1063,96]

2- La chaleur (Q):

ARG

Qo1 (isobare) = n.C,. (T — Tp) = n. (

<ob —1 (1,44.8,314
Qo4 (isobare) = 1. T

Q,,(isotherme) = —W,,(isotherme) = —3863,96 ]

).(673,07 —336,56) = 9162,58]

Q,o(isochore) = n.C,. (T, — T,) = n. (y — 1) (Ty—T,)
,314
Q,(isochore) = 1. (—) .(336,56 — 673,07) = —6362,9 ]
1,44 -1
Qcyccte = Qo1 + Q12 + Q29 = —1064,28 ]
3- Variation d’énergie interne (AU):
AUy, (isobare) = n.C,.(T; — Ty) = n. (y — 1) (T, —Ty)
,314
AUy, (isobare) = 1. (W) (673,07 — 336,56) = 6362,9 ]

AU, (isotherme) = 0]
AU, (isochore) = Q,q(isochore) =n.C,.(Ty — T,) = —6362,9]
AUcyccre = AUgy + AU1; + AUz = 0]

4- Variation d’enthalpie (AH):

AHy,(isobare) = Qo (isobare) = n.C,.(Ty — Tp) = 9162,58 ]

AH,,(isotherme) = 0]
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Y.R
y—1

AHyq(isochore) = n.C,.(To — T,) = n.(

1,44.8,314
1,44 -1

). (T - 1)
AHy, (isochore) = 1.( ).(336,56 —673,07) = —9162,58]

AHcyccre = AHoq + AHy; + AHyg = 0]

Exercice 04:

1- Les variables des différents états:

a. Etat initial (A): P, = 10’ Pa, V,= 50 L, T, = 300 K

adiabatique

b. Etat !DZ.’ étatD — étatA , TD = 400K VD ?, PD ?

En appliquant les lois de Laplace (transformation adiabatique):

T, V' T,\ /71
T,V ' =T, 7Y Ty, 1=2L24 Sy =y, (—A>
Tp Tp
Calcul de y: D'apres la relation de Mayer €, —C, =R = (, =(, — R
=29-832 = 1 mol~t y =G = 2
= (,=29-832=208J. K" ".mol™",y = C ~ 208" 1,4
300\ /1,4-1
>V, = 50 (m) = 24,35L
Pp.Vy = nRTy = Py =282 . 9
Vb
5 -3
Calcul de n: Py.Vy = nRTy = n =424 = 105010~ _ 5 60
R.T, 8,314.300
2.8,32.400 5
=4 PD =m= 2,7310 Pa
) isobare (p=cste) 5
c. Etat (C): état, étatp,=>Pc=Pp=2,73.10°Pa; Tc=350K
>V =" = 22220 = 21,3110 m® = 21,31 L
C , .
) isotherme (T=cste)
d. Etat (B): état, étatp > T =T,=300K

isochore (V=cst)

étatB étatc = VB = VC: 21,31 L

39



Chapitre II. Premier Principe de la Thermodynamique

_ nRTy _ 2.8,32.300

= Py = 213105 2,34.10°Pa
Stat T(K) P(Pa) V(L)
A 300 10° 50
B 300 2,34.10° 2131
¢ 350 2,73.10° 21,31
b 400 2,73.10° 24,35

Diagramme de Clapeyron: P = f(V)

P (Pa)

2,73.10°

2,34.10°

10

(9 (D)

=

——————————— (A)

S

V(L)

N
[ N —
w
=
N
e
w
(9]
(9]
O — — —
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2- Les différentes énergies:

W ) QW AU (J) AH (J)
Vp Vp
p isothermeB —n.R.Ty.Ln (7A> +n.R.Ty.Ln (7A> 0 0
+4257,41 -4257.,41
, n.Cv.(Te — Tg) n.Cv.(Tc —Tg) | n.Cp.(To — Tg)
isochore
+2080 +2080 +2912
—P..(Vp = V) n.Cp.(Tp — T¢) n.Cv.(Tp — T¢) | n.Cp.(Tp — T¢)
isobare
—D -832 +2912 +2080 +2912
n.Cv.(Ty — Tp) n.Cv.(Ty —Tp) | n.Cp.(Ty —Tp)
adiabatique 0
— 4 -4160 -4160 -5824
Cycle +734,69 734,69 0 0

3- Vérification du premier principe:

D’apres les résultats de calcul, on trouve que:

AUcycle =

est vérifié.

cycle T Qcycte = 0 = le premier principe de la thermodynamique
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Chapitre III: Application du ler Principe de la Thermodynamique a la Thermochimie

I11.1. Réaction chimique

La réaction chimique est I’évolution de la matiere entre un état initial
(réactifs) et un état final (produits). Ces états sont caractérisés par les variables
température (T), pression(P) et volume(V). Les états initial et final sont
supposés a la méme température. Les produits sont ramenés a la méme
température des réactifs.

Transformation = Réaction chimique

On définit une réaction chimique par son équation-bilan sous la forme:

aA +bB — c¢cC+dD

Avec :

A et B: les réactifs ;

C et D: les produits ;

a, b, cetd:les coefficients steechiométriques;
Etat initial: a moles de A, b moles de B.

Etat final : ¢ moles de C, d moles de D.
II1.2. Chaleur de Réaction

Dans le cas d’une réaction chimique, a la variation d’énergie interne ou
d’enthalpie, correspond une variation de 1’état d’avancement de la réaction
chimique: Q, ou Qp respectivement. Rapporté a une mole d’avancement, on les
nomme «chaleur de réaction» a volume constant ou pression constante
respectivement.

» Si la chaleur de la réaction Q est positif (Q>0), la réaction est
endothermique (le systeme gagne de I’énergie au cours de la réaction) ;

> Si Q est négatif (Q<0), la réaction est exothermique (le systeme perd de
I’énergie au cours de la réaction).

Intérét: Calcul des installations industrielles, .. .etc.

( Réaction exothermique: il faut éventuellement refroidir le milieu
réactionnel pour éviter une explosion ou une détérioration de
I’appareillage.
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( Réaction endothermique: il faut chauffer le réacteur pour conserver une
réaction a une vitesse suffisante.

II1.2.1. A volume constant: W =0 = AU =Q,

La chaleur recue par le systeme (réaction chimique) est égale a sa variation
d’énergie interne.

Q, = AUpg

Exemple: réaction en phase gazeuse: H,+Cl, —»2HCI
II1.2.2. A pression constante: AH = Qp

C’est le cas le plus fréquent en chimie. Lorsqu’un systeme évolue a pression
constante, la chaleur recue par le systeme est égale a sa variation d’enthalpie.

Qp = AHp

Exemple: combustion dans I’air C +0,— CO,

I11.3. Relation entre AHg et AUk ou (Qp et Qv)

Soit un systeme évoluant entre un €tat initial (i) et un état final (f), on a:
H=U+PV = AH = AU + A(PV) oubien Qp = Qv + A(PV)

II1.3.1. Cas d'une réaction entre des liquides ou solides sous pression
constante

Dans ce cas le volume initial est approximativement le volume final: V;=V; =
AV=0.
Comme P=cste et V= cste = A(PV)=0 ce qui donne:

AHp = AUg oubien Q, =Qy

IT11.3.2. Cas d'une réaction entre des gaz sous pression et température
constantes

Dans ce cas : AH = AU + PAV = AU + P(V; — V;) = AU + (P.V; — P.V;)
Comme les gaz sont supposés parfaits: P.V=n.R.T, c’est a dire:
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P.V; =n;.R.T (pour les Réactifs)
P.Vs =ns. R.T (pour les produits)
On aura: AHp = AUy + (nf.R.T — ni.R.T) = AUy + R.T(nf o ni)

AHp = AUR + An.R.T oubienQp = Qv + An.R.T

Avec: An = z Viproduits — z Vireactifs

IT11.3.3. Cas d'une réaction entre des gaz, des liquides et des solides (cas
général)

AHp = AUg + Ang,,.R.T

Avec: Angg, = Z Viga,(pT) — Z Vigq, (reac)

Exemple:

I- Ecrire la réaction de combustion du monoxyde de carbone (AHy =
-565,68 kJ/mol a 298K).
2-  Calculer AUg.

Solution:
1- CO(g) +1/20,(g) — CO-(g)

2-  AUg =A Hr—Angy.R.T avec Ang,,=1-1-1/2 = -2 =
AU =-565,68.10° — (=15) x 8,314 x 298 =—563,48 kJ/mol.

I11.4. Etat standard

Afin de comparer les effets thermiques de différentes réactions, il
convient de définir les conditions dans lesquelles ces réactions sont effectuées.

Un corps est a I’état standard (état de référence conventionnel), s’il est a
I’état pur, pris dans son état physique le plus stable sous la pression de référence
P° de 1 bar, généralement 1 atm.

45



Chapitre III: Application du ler Principe de la Thermodynamique a la Thermochimie

L’¢état standard est distingué par le symbole «° » lorsque une réaction se
réalise dans ces conditions (réactifs et produits sont a 1’état standard), on parle «
d’enthalpie standard de réaction » notée A H°%.

L’enthalpie standard d’une réaction s’écrit: AH°r si T=298K, on écrit
AHOZQS.

I11.4.1. Enthalpie standard de formation (AH;°)

Quand 1l s’agit d’une réaction de formation d’un composé a partir de
corps simples pris dans D’état standard; on parle d’enthalpie standard de
formation de ce composé notée: AH®;

On définit aussi I’enthalpie molaire standard de formation comme étant la
chaleur dégagée ou absorbée, lors de la formation d’une mole du composé, sous
I bar a partir des €léments (corps simples) dans leur état standard. Son unité
dans le S.I est le : KJ.mol ™.

Par convention, I’enthalpie molaire standard de formation de tous les
corps pur simple dans 1’état standard est nulle quel que soit T.

°s (corps simples)=0

Exemples:

- Exemples de corps simples:

Elément Br I H S P C Na N @)
C

Sii)nrglsepur Br, I, H, Sg Py Cgraphite Na N, 0O,
Etat physique

Sous%oy q 1 S g S S S S g g

- L’oxygene se trouve a T=298K a I’état diatomique gazeux: AH (O, gaz)=0;

- Réaction de formation de H,O(1): Hx(g) + O.(g) — H,O(l), AH® (H0),= -
68,32 Kcal/mol;

- Réaction de formation de CO, gaz: C(s) + Ox(g) — COx(g), AH% (CO;)=-
94 Kcal/mol;
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- Réaction de formation de CO gaz: C(s) + 1/20,(g) — CO:(g), AH
(C0O)=26,42 Kcal/mol.

Remarque :

( SiAH °r (compos€) < 0 = le corps est plus stable que ses éléments.

( SiAH °r (compos€) > 0 = le corps est moins stable que ses €léments.
I11.4.2. Enthalpie standard de réaction (AHR) - Loi de HESS (1802-1850)
I11.4.2.1. A partir des enthalpies standard de formation

La loi de HESS permet le calcul de la variation d’enthalpie d’une réaction
chimique a partir des enthalpies de formation des différents constituants, soit la
réaction suivante:

l"lA(t) + l"zB(t) —> l’3C(t) + l"4D(t)

La loi de HESS donne:

AHp = Z V;. AH}i (produits)) — z v;. AH}i (réactif's)

En appliquant la loi de Hess sur la réaction précédente, on pourra écrire:

AHg = v3.AH¢(C) + v4. AH¢ (D) — v;. AH;(A) — v,. AH;(B)
Exemple:
Calcule de la variation d’enthalpie de la réaction suivante a 298K:
CoHy(g) + 3 02 (g) = 2CO(g) + 2 HO(l) (AHy ?)

Avec a 298K: AHS(C;Hg,g) = 12,5 kcal.mole™ ; AHS(COsg ) = -94,05
kcal.mole”; AH° (H20, 1) = -68,32 kcal.mole’.

Solution:

AHg°= 24H,°(CO,,8) + 24H,°(H20, 1) — AH°(C,H,, g) — 3 AR O 58)
AH°(0,,8)=0

AHR°=2(-94,05)+2(-68,32)-(12,5)=-337,24Kcal
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I11.4.2.2. A partir des enthalpies standard d’autres réactions

Quand une réaction chimique peut s’écrire comme une combinaison linéaire de
plusieurs réactions, 1’enthalpie standard de cette réaction s’exprime par une
combinaison linéaire, avec les coefficients pertinents, des enthalpies standard
des différentes réactions chimiques (v; étant positif ou négatif):

AHp = Z vi.AHy, (réaction i))

Exemple:
Calcule de la variation d’enthalpie de la réaction suivante:

C + 2H, + 1/2 0, — CH;0H (AHy ?)
A partir des équations thermochimiques suivantes:
(1) CH;0H+ 3/2 0, — CO, +2H,0 (4H; = — 676 kJ.mole™)
(2) C+0, — CO, (AH, = — 394 kJ.mole™)
(3) Hy+1/20, — H,O (AH;= — 242 kJ.mole™)
Solution :

On Remarque que si on inverse la réaction (1), si on garde la réaction (2) telle
qu’elle est et si on multiplie la réaction (3) par deux, on pourra trouver par
addition la réaction principale:

(]’) €06, +2H,0 — CH;0H+ 3/2 O, (AH]’ =—AH])
+(2) C+0, — €6, (4H,)
+(3’) 2H>,+ 0, — 2H-.0 (4H3’= 2 AH;)

C+2H,+ 172 0, — CH;0H
=>AHg = — AH, + AH, + 24H; = 676 — 394+2(— 242)= - 202kJ.mol’

I11.4.3. Enthalpie standard de combustion (4H,,,,;°)

L’enthalpie standard de combustion d’un composé ou d’un corps simple
est la variation d’enthalpie accompagnant la réaction complete d’oxydation

d'une mole d'un corps pur par O,.
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Exemple:

Calculer la chaleur de combustion de 1’acide oxalique solide (C,H,0,4) a 25°C et
la pression atmosphérique, en utilisant les enthalpies molaires standard de
formation. Sachant que:

AHP, 298(CoH,0,5) = -1822,2 kl.mole™ ; AHP, 298 (COs,g ) = -393 kJ.mole’;
AH, 298 (H20, 1) = -285,2 kJ.mole™".

Solution:
CoH;04(s) + 1/2 Ox(g) — 2 CO,(g) + HO (1) a 298K

Pour calculer la chaleur de combustion de 1’acide oxalique solide, On applique
la loi de Hess:

AHR°= 24H,°(CO>,8) + AH(H20, 1) — AH,(Co:H,04, s) —1/2 AHA(O58)

L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle :
AHfO(OZ, g) =0

SAH  comp= 2 (-392,9) + (-284,2) — (- 1822,2) = 752,2 kJ

I11.4.4. Enthalpie de changement de phase (AH° ou L)

C'est I'énergie nécessaire pour transformer 1 mole d'un corps d'un état physique

a un autre:

. AH}usion>0 B . o °
fus: solide ——— liquide et AH,g;,,, = —AH goji4ification 0

. . AH:Japorisation>0 o o

vap: llqulde > vapeur et AI-Ivaporisation = _AHliquifaction *+ 0

. AH;ublimatiun>0 o o
sub: solide > vapeur et AI-Isublimation = _AHcondensation 0
Exemple:

AHvap,298K

H,0(l) — H,0(g)
AHovap (H20)1: AHOf (HZO)g - AHOf(HZO)IZ -57,8 - (- 68,32) = 10 kcal/mol
AHOliq (HZO)g =- AHOWP (HgO)l = - 10 kcal/mol
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I11.4.5. Energie (ou enthalpie) de liaison (E ou AH®)

L’énergie de liaison est définit comme étant la variation d’enthalpie
accompagnant la formation d’une liaison a partir des atomes isolés a I’état
gazeux, sous 1 atmosphere. C’est une €nergie libérée, elle est donc toujours
négative, elle s’exprime en J/mol.

La réaction de formation d’une liaison s’écrit comme suit :

A(9) + B(g) —28 A — B(g), AH,_p ou Ey_p < 0

Avec A et B sont des atomes.

Exemple:
Soit la réaction suivante:

AH; o
H(g) + Cl(g) — HCl(g), AHy_¢y(g) = —431 kJ /mol

AH®y ¢ est différentes de I’enthalpie standard de formation de HCl: AH®;(HCl)g
qui est définie par rapport aux corps simples:

f(HCl)
H,(g) + Cl,(g) — HCI(g), AHf(HCl)(g) = —92 kJ/mol

Remarques:
- Plus la variation d’enthalpie mise en jeu est grande, plus la liaison est forte;
- AH®,_p dépend de la liaison A-B, mais aussi de I’environnement.

Exemple:
- La liaison O-H: AH®o_y=- 498 kJ/mol dans H,O (H-O-H) et -377 kJ/mol dans
CH;0H (H-O-CH;) ;

- Dans les tables, on donne généralement une valeur moyenne sur un tres grand
nombre de composés comportant cette liaison.

I11.4.6. Enthalpie de dissociation de liaison (ou enthalpie d’atomisation)

Elle correspond a la réaction de dissociation de la liaison covalente A-B:

AHdiss(A—B)
A— B(g) —)A(g) + B(g) AHdzss(A -B) >0,

Naturellement, 1’enthalpie molaire de dissociation est opposée a I’énergie de

liaison car 1l faut fournir de 1’énergie pour casser la liaison.
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AH® 4 (A-B)=-E (A-B) ou AH° (A-B)

IIL.5. Cycle de BORN-HABER
a- Cycle d’une molécule biatomique

Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de I’acide chlorhydrique
gazeux, a 298K, a partir des enthalpies de liaison suivantes en kimol™:

AHy _c;=—428 KJ/mol , AHy_py = =432 KJ/mol et AH¢;_¢; = — 420 KJ/mol.

1 AH°f(HCD g
-Ho(g) + -Clz() >  HCI(g)

Sens

l;AHodiSS(H - H) CllSS(Cl Cl) AHO(H Cl)

H(g) + Cl(g)
z AH°cycle = 0

H®;iss(H—H) + AH°dlSS(Cl CD) + AH°(H — Cl) — AH°(HCl)g = 0
= —AH°(H —H) —JAH°(Cl — C) + AH°(H — Cl) — AH°;(HCl)g = 0

=>AH°;(HCl)g = AH°(H — C1) — *AH°(H — H) — 1AH°(Cl — Cl)

AH°;(HCl)g = =92 k. mol™* H H
b- Cycle d’une molécule polyatomique: H —C: - CI — H
0k
2C(s) + 3H,(g) AHf(C.H)g . CyHg(g)

ZAHosub(c)s 3 Hodiss(H - H)

AH°(C — C) + 6AH°(C — H) Sens

(+)
2C(g) + 6H(g)
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z AH°cycle = 0

20HC,;,(€)s + 3AH°i55(H — H) + AH°(C — C) + 6AH°(C — H) — AH®(C;Hg)g = 0

=2A0Hs,p(C)s + 3AHy;5s(H — H) + AH(C — C) + 6AH(C — H) — AHf(C;Hg)g = 0

II1.6. Influence de la température sur les chaleurs de réaction — Loi de
Kirchhoff (1824-1887)

La loi de Kirchhoff permet de calculer I'enthalpie d'une réaction a une
température 7, AHg(T) connaissant l'enthalpie de la réaction a 298 K ou une
autre température Ty, AH°r(Tp).

Considérons une réaction chimique effectuée a pression constante et symbolisée
par:
aA+bB—->cC+dD

On cherche a calculer AH,(T) de la méme réaction a la température T (T #T,).
Les autres parametres (pression, états physiques des produits et réactifs) restant
constants dans I’intervalle de température (T, T), alors on peut écrire:

AHR(T) = AHg(To) + [, ACp.dT

Avec : ACp = Y, v;.Cp; (produits)) — Y v;.Cp; (réactif's)

En désignant par Cp;° les capacités calorifiques molaires standard a pression
constante des réactifs et des produits.

- La loi de Kirchhoff permet aussi de calculer la variation de 1'énergie interne de
la réaction a une température T, AU°R(T) de la méme maniere, connaissant
AU°R(Ty) ainsi que les capacités calorifiques molaires standard a volume
constant Cv;°:

T
AUR(T) = AUR(T,) + j ACv.dT
TO
Avec : ACv = Y v;.Cv; (produits)) — ), v;. Cv; (réactif's)

Remarques:

( Les Cp et Cv sont généralement en fonction de la température, données
par les formules empiriques de la forme: Cp= a + bT + ¢T * en J.mol-1K-
1, les constantes a, b et ¢ sont tabulées;
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( Sion suppose Cp et Cv des constantes (ne varient pas en fonction de la
température), les expressions KIRCHHOFF deviennent:

AHR(T) = AHR(T,) + ACp. (T — Ty)
AUR(T) = AUR(Ty) + ACv.(T —T,)

(  Dans le cas o il y a un changement de phase de 1'un des réactifs ou
produits dans I'intervalle [Ty, T], on doit tenir compte des enthalpies de
changement de phases dans le calcul.

Exemple:
Considérons la réaction de synthese de 1’'1odure d’hydrogene a T=1000K:

1 1
S Hag) 5 12(g) = Hlgg)

Les grandeurs thermodynamiques a T(=298K, pour les trois gaz supposés
parfaits sont indiquées dans le tableau ci-dessous:

Constituant H, I, HI

AHP (kJ.mol"' . K) 0 62,1 25,9

Cp° (J.mol'.K") 28,8 36,8 29,1
Solution:

On applique la loi de Kirchhoff a Cp;° constantes:
AHR(T) = AHg(T,) + ACp. (T — To)
Avec:
AHR(298K)= AHP (HLg) — 1/2AH(H o) — 1/2AH (I, g) = -5,15 kJ.mol”

ACp= ACp°(HLg) — 1/2Cp°(H>, g) — 1/2Cp°(L, g) = -3,7 J.mol” K’

=AH;(1000K) = —5,15 — 3,7.1073(1000 — 298) = —7,74 kJ.mol™™.
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Exercices corrigés
Exercice 01:
1- Calculer I’enthalpie standard AHg, 298 K de la réaction suivante:
CO (g) + 3Hx(g) — CHu(g) + H,0 (g)
2- En déduire la valeur de 1’énergie interne AU, 298K de la méme réaction.
3- Cette réaction est-elle endothermique ou exothermique?

On donne les enthalpies standards des réactions de combustion AH® 5,298 K
de CO, de H, et de CH, :

CO (g) + 1/20; (g) — CO; (g) AHC ;0,298K (1) = -283 kJ
H, () + 1120, (2) — H,0 (g) AH® o, 298K (2) = -241, 8 kJ
CH, (g) + 20, (2) — CO, (g) + 2H,0 (g) AH® o, 298K (3) = -803, 2 kJ

Exercice 02:

La combustion dans une bombe calorimétrique (volume constant) d’une pastille
de 3,762g d’acide benzoique (C¢HsCOOH) de masse molaire 122,12g-m01'l
dégage 99,44kJ a 298,15 K.

1. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de combustion.

2. Calculer la valeur de I’énergie interne molaire de combustion AU ooy de
I’acide benzoique a 298,15 K.

3. Calculer la valeur de I’enthalpie molaire de combustion AHocomb de ’acide
benzoique a 298,15 K.

4. Calculer la valeur de I’enthalpie molaire standard de formation AH; de
I’acide benzoique.

Données: AH ;a 298,15K en: H,O(l)= —285,84 kJ.mol™'; CO4(g)=—393,51
kJ.mol™".

Exercice 03:

1. La réaction reformage de I’heptane gazeux fournit du toluéne C¢Hs—CH;(g) et
du dihydrogene. Ecrire I’équation-bilan de cette réaction avec les nombres
steechiométriques entiers les plus petits possibles.
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2. A 298 K, I’enthalpie standard de cette réaction est de +237,8 kJ-mol™'. Dans
I’industrie, cette réaction est réalisée a température plus élevée. Donner
I’expression de 1’enthalpie standard AH,° en fonction de la température:

(a) en utilisant les capacités calorifiques standard approximatives a 298 K ;
(b) en utilisant les capacités calorifiques standard en fonction de la température
valables entre 298 K et 1000 K.

3. Calculer sa valeur a 750 K dans les deux cas.

Données: capacités calorifiques molaires standard sous pression constante Cp en
-1 -1
J-mol™ -K™.

298K 298K & 1000K
C,H,s(3) 166,0 98,75+0,290T
H (g) 28,8 28,30+0,002T
CsHs- CH; (g) | 103,7 46,40+0,229T

Exercice 03:

L’enthalpie molaire de combustion de méthane a 25°C et sous une atmosphere
est égale a -212,8 kcal.mol .

. Calculer I’enthalpie molaire de combustion du méthane sous une atmosphere et
a la température de 1273 K.

On donne les chaleurs molaires (supposées constantes entre 298 et 1273K) des
corps suivants:

CH4, g 02, g COZ, g HZO,g HZO, [
Cp (cal.mol’ K') 132 76 11.2 92 18,0

AH°,,,,373K (H,0,1)=9,7 kcal.mol”

Exercice 05:
La combustion d’'une mole d’éthylene dans les conditions standards suivant
I’équation fournit au milieu extérieur 1387,8 kJ.

CoHy (g) +30; (g) — 2CO, (g) + 2H0 ()

En utilisant les enthalpies molaires standards de formation et les énergies des

liaisons ainsi que 1’enthalpie de sublimation du carbone:
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1. Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de C,Hy(g).
2. Calculer I'énergie de liaison C = C dans C,H, (g)

Données: AHsub (C,s) = 171,2 kcal mol” | AH(CO; ,8)=-393 kJ.mol” et AH°
(H0,1)= -284,2 kJ.mol".

Liaison H-H C-H c-C
E, AH° (kJ.mol‘]) -434,7 -413,8 -263,3
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Corrigés
Exercice 01
1- Enthalpie standard AH,,298 K

A partir des réactions de combustion, si on garde la réaction (1) telle qu’elle
est, si on multiplie la réaction (2) par trois, et si on inverse la réaction (3), on
pourra trouver par addition la réaction principale:

AH°comb (1)
CO (g) +H26: (g) —— > €6: (9)

3AH°comb (2)
3H, (g) +32260: () —— 3H.0 (g)

—AH°comb (3)
€0, (g) + 2H,0 (g) ——— CH4 (g) +206.(g)

AHR?
CO (g) +3Hy)(g) —> CHy(g) + H,0(g)
= AHp = AH°comb (1) + 3AH°comb (2) — AH°comb (3)

= AHp = —283 + 3(—241,8) — (-803,2) = —206,23 kJ
2- Energie interne AU,,298 K
D’apres la relation: AU, = AHp — Ang,,.R.T
Avec:Ange, =1+1-1-3=-2
= AU, = —206,23 — (—2).8,32.1073.298 = —201,8 kJ
3- Type de réaction :

Comme la chaleur de la réaction est négative (AH, < 0 et AU, < 0) =1a
réaction est exothermique.

Exercice 02 :

1- L’équation-bilan de la réaction de combustion de ’acide benzoique

AU°comb (298K)
C¢HsCOOH (s) + 15/2 O,(g) 7CO; (g) + 3H,0 (1)
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2- DPénergie interne molaire de combustion AU meb de acide benzoique

3,762
T 122,12

AU;
AU°comb = TR’ Avecn =

= 0,031 mol

S E;

44
= AU°comb = 0031 —3207,74 kJ /mol

3- ’enthalpie molaire de combustion AH oo, de I’acide benzoique
D’apres la relation: AHp = AU, + Ang,,.R.T
= AHy = —3207,74 + (7 —=).8,32.1073. 298 = —3208,24 kJ /mol
4- Denthalpie molaire standard de formation AH ; de I’acide benzoique.
En appliquant la loi de Hess :
AHp = Z V. AH;i (produits)) — Z V. AH;i (réactifs)
= AH omp = 7AH;(CO2, g) + 3AH;(H20,1) — AH;(C6H5COOH, g)
= AH;(C6H5COOH, g) = 7AH;(C02, g) + 3AH;(H20,1) — AH oy

= AH}(C6H5COOH,g) = 7(-393,51) + 3(-285,84) — (—3208,24)
= —403,85 kJ /mol

Exercice 03 :

1- L’équation-bilan de la réaction de reformage de I’heptane :
AH°R
C;His (g) — CeHs—CHs(g) + 4H; (g)

2- Relation de AH g en function de T:

T
AHR(T) = AHR(T,) + j ACp.dT
TO

a- A Cp constante:

AHR(T) = AHg(T,) + ACp. (T — To)
Avec:
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ACp = Cp(Ce¢Hs — CH3, g) +4.Cp(H,, 9)-Cp( C7H16,9)
= 103,7 + (4.28,8) — 166 = 52,9 /. mol~1. K1

=AH,(T) = +237,8 + 52,9.1073(T — 298) = 222 + 52,9.1073T.

b- A Cp en fonction de T:

ACp = (46,40 + 0,229T) + 4(28,30 + 0,002T) — (98,75 + 0,290T)
= 60,85 — 0,053T enJ.mol 1. K1

T

= AHL(T) = +237,8+ | (60,85 —0,053T).1073.dT
TO

T
o T?
= AHR(T) = +237,8+ 1073 [60,85T — 0,053 —
2 298
s 0,053.107° )
= +237,8 + 60,85.107°(T — 298) — T(T —298%) =

= +2224+60,85.1073.T — 26,5.107°. T2

3. Calculer de AH°p a 750 K :
a- AHL(T) = 222 + 52,9.1073(750) = +261,7 kJ.mol™!

b — AHR(T) = 4222 + 60,85.1073. (750) — 26,5.107°. (750)?
= +252,8 kJ.mol™?

Exercice 04:

- Enthalpie de combustion du méthane a 1273 K:

CHy (g) +20:(g) — CO: (g) + 2H>0 (1)
AHC onp(298K)= - 212,8 kcal.mol”’
On remarque un changement de phase de I’'un des produits dans I’intervalle
(298K, 1273K), vaporisation de H,O a 373 K, donc on applique la loi de

Kirchhoff modifiée avec changement de phase:
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AH.,,., (1273 K )
373

= AH,(298 K ) + f ACP.dT + Nypo. AHya, (H20,373K)

298

1273
+ f ACp'.dT
373
Comme les Cp; sont constantes:

AH. .., (1273 K)
= AH, ), (298 K ) + ACp. (373 — 298)
+ Nyzo- AHpg, (H20,373K) + ACp'. (1273 — 373)

ACp = Cp(COy2,9) +2Cp(H,0,1)-Cp(CHy, g) — 2Cp( 03, 9)
= 11,2 + (2.18,0) — 13,2 — (2.7,6) = 18,8 cal. mol™ 1. K1

ACp' = Cp(COy g) + 2Cp(H,0,9)-Cp(CHy, g) — 2Cp( 02, 9)
= 11,2+ (292) — 13,2 - (2.76) = 1,2 cal.mol 1. K1

AH. .., (1273 K )
= —212,8+18,8.1073(373 — 298) + 2.9,7
+1,2.1073(1273 — 373) = —190,9 kcal. mol~*

Exercice 05:

CHy(g) +30,(g) = 2C0O;(g) + 2H,0 (1) AH®.ppp= - 1387,8 kJ/mol < 0

1. Penthalpie molaire standard de formation de C;H(g) :

En appliquant la loi de Hess :

AHp = Z V. AH;i (produits)) — Z V. AH;i (réactif's)
= AH omp = 20H;(CO2, g) + 2AH;(H20,1) — AH:(C2H4, g)
= AH;(C2H4,9) = 2AH;(C02,g) + 2AH;(H20,1) — AH

= AH;(C2H4,9) = 2(-393) + 2(-284,2) — (—1387,8)
= 33,4 k] /mol
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H~— ~ H
2. l'énergie de liaison C = C dans C;H, (g) : /C = C -
On ¢établit le cycle du composé C,H, (g) H
2C(s) + 2H,(g) AH°f(C,H,)g CyHLu(g)

ZAHosub(C)S 2 Hodiss(H - H)

AH°(C = C) + 4AH°(C — H)

2C(g) + 4H(g)

Z AH°cycle =0

20H° 4, (C)s + 2AH°gi5(H — H) + AH°(C = C) + 4AH°(C — H) — AH®;(C,Hy)g = 0
=2AH°,(C)s — 2AH° (H — H) + AH°(C = C) + 4AH°(C — H) — AHp(CHg)g = 0
=SAH°(C = C) = AHf(C,Hg)g — 2AH 4, (C)s + 2AH° (H — H) — 4AH°(C — H)
=>AH°(C =C)=33,4—2(171,2.4,18) + 2(— 434,7) — 4(— 413,8)

AH°(C = C) = —612,032 kJ/mol
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Chapitre IV: Deuxieme Principe de la Thermodynamique

IV.1. Nécessité d’un second principe

Le premier principe permet de faire le bilan d'énergie des systemes; mais,
ce bilan énergétique ne permet pas de prévoir le sens d'évolution des systemes.
Considérons la transformation suivante:

- Un corps chaud est mis en contact avec un corps froid. De la chaleur
passe du corps chaud au corps froid jusqu’a I’obtention d’'une méme
température dans les deux cas:

Corps chaud + Corps froid — 2 Corps a méme température

- Le premier principe n’interdit pas la transformation inverse et pourtant on
ne 1’observe jamais. La transformation inverse est toutefois possible si on
apporte de 1’énergie:

2 Corps a méme température — Corps chaud + Corps froid

Le ler principe fournit le bilan énergétique d’une transformation sans
fournir d’information sur le genre de processus qui a lieu. Il ne permet pas non
plus de prédire quel sera 1’état du systeme dans des conditions données. Il doit
donc étre complété; c’est 1’objet du second principe. Ce dernier est dit principe
d’évolution puisqu’il précise si telle ou telle transformation est possible ou non.

IV.2. Enoncés du deuxieme principe de la thermodynamique

Le deuxieme principe déclare que les systemes ont tendance a évoluer a
partir de configurations treés ordonnées et statistiquement improbables vers des
configurations désordonnées plus probables. Les systemes tendent donc vers des
états de désordre moléculaire maximum.

IV.3. Fonction entropie S

- Le deuxieme principe de la thermodynamique consiste a introduire une
fonction que l'on appelle entropie notée S extensive et non conservative qui est
une mesure de désordre qui ne peut qu'augmenter sans intervention extérieure.

- Pour un systeme isolé, S conserve sa valeur seulement dans les évolutions
réversibles et croit toujours dans les évolutions irréversibles.

IV.3.1. Définition microscopique de I’entropie

On définit microscopiquement l'entropie par:

S =k InQ (Relation de Boltzman)
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S : L'entropie s'exprime en J.K';
K: La constante de Boltzman (k=1.38.10 J.K™)

Q : la probabilité thermodynamique d'un état macroscopique (I'expression du
désordre moléculaire)

Solide Liquide Gaz
désordre S
ordre \

IV.4. Expression du deuxieme principe

Considérons un systeme fermé qui évolue de 1’état A a 1’état B; supposons que
sa température est uniforme en tout point de celui-ci, mais éventuellement
variable au cour du temps. Si le systeme échange avec le milieu extérieur une
quantité de chaleur 6Q, échangés pendant le temps dT durant lequel la
température est T, la variation d’entropie AS s’écrit:

AS = ASi + ASech

Avec :

AS: variation d'entropie du systeme, une fonction d'état ne dépends pas des
conditions d'évolution du systeme ni de type de transformation (réversible ou
irréversible).

ASech ( < 0 ou > 0 ): l'entropie d'échange est la variation d'entropie due aux
échanges de chaleur avec l'extérieur. ASech n'est pas une fonction d'état dépend
des conditions d'évolution du systeme.

6Q
ASech = j?

ASi (= 0 ): l'entropie interne ou de source crée dans le systeme. Les gains
d'entropie dus a l'irréversibilité éventuelle des phénomenes (perte d'énergie,
frottement....):
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IV.4.1. Cas d’un systeme isolé

Pour un systeme isolé il n’y a pas d'échange de chaleur, 4Sech=0, donc:

AS = ASi>0

- SiASi > 0 = transformation irréversible réelle;
- S1 ASi = 0 = transformation réversible 1déale.

Exemple: T'univers est un systeme isolé dont I'entropie augmente dans les
transformations réelles (le désordre augmente)

IV.4.2. Cas d’un systeme non isolé

Pour un systeme non isolé, I'entropie peut €tre négative c'est a dire 1'entropie du
systeme diminue lorsque 1'entropie du milieu extérieur augmente:

AStot(univers) = ASsyst + ASm.ext > 0,
donc si ASsyst < 0 - ASext > 0
IV.5. Expression différentielle de 1'entropie

Supposons une transformation réversible (dSi = 0). Le deuxiéme principe
donne:

6Q
dS = dSech = -

D’apres le premier principe: dU = §Q + W, donc 6Q = dU — 6W
dH = dU + d(PV)

dS_(SQ_dU SW
T T T

Avec :

8 . : : . :
dS = TQ: La variation d'entropie pour une transformation réversible (entropie

interne du systeme est nulle). Ce qui donne:
dU =TdS — PdV

dH = dU + d(PV) = dH = TdS + VdP
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Cela confirme le fait que l'entropie S est bien une fonction d'état extensive car
U; T; P et V le sont. Comme I'énergie interne, l'entropie ne dépend que de 1'état
du systeme et non de la maniere dont on a atteint cet état.

IV.6. Entropie des gaz parfaits
IV.6.1. Expressions différentielles de 1'entropie pour les gaz parfaits

En utilisant le premier et le deuxieme principe et en supposant que la
transformation est réversible infinitésimale de n moles de gaz parfait, on trouve
les expressions différentielles de 1'entropie:

IV.6.1.1. Expressions différentielles de 1'entropie en fonction de T et V
dU = 8Q + SW =TdS — PdV = nCvdT, Avec P=nRT/V

On en déduit:

ds = nCvd—TT + an—;’ (a)

IV.6.1.2. Expressions différentielles de 1'entropie en fonction de T et P

dH = TdS + VdP=nCpdT , Avec V=nRT/P
On en déduit:

ds = nde—TT - anTP (b)

IV.6.1.3. Expressions différentielles de 1'entropie en fonction de P et V
En faisant (a)=(b), on aurra:
ncvE + nRE = nCpﬂ —nRE
T 14 T P

RAV _ (Cp—Cv)dT  RdP aT _ av | dpP
= ———,donc —=—+—

%4 T P T %4 P

=

En remplacgant 1’expression de (d7/T) dans l'eq (a) ou (b), on trouvera:

dS=nCvdTP+nde7V ©
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1V.6.2. Expressions de AS pour les gaz parfaits

A partir de 1'équation (a) et pour une transformation finie de i a f:

Tf dT Vi qv
AS = f nCv—+ j nkR—
Ti T Vi v

Ce qui donne ;

(T.V): AS = nCan% + nRLn% )

A partir de 1'équation (b):

T dr (P dP
AS =f nCp——f nR—
Ti T Pi p

Ce qui donne:

(T.,P): AS =nCplnZ — nRLnZ ()
Ti Pi
A partir de 1'équation (c):
Pr - dp (Y7 av
AS:j nCv—+j nCp —
Pi p Vi 4
Ce qui donne:
Pf vf
(P,V): AS = nCanE + nCanW (f)

IV.6.3. Transformations des gaz parfait

En utilisant le premier et le deuxieme principe et en supposant la transformation
réversible de n moles de gaz parfait d’un état initial (i) vers un €tat final (f), on
trouve les expressions de I'entropie pour les déférentes transformations:

IV.6.3.1. Transformation isotherme (T=cste)
. _ %@ —(%e_1 _¢
Ona: dS=—"= AS—fT —Tf5Q—T

Avec : Q = —W = +nRTIn(V;/V;) = +nRTIn(P;/Pf) (pour une

transformation isotherme)

=>|AS =n.R.Ln (Z—f) = -n.R.Ln (%)
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I1V.6.3.2. Transformation isobare (p=cste)

Ona: dS =—, Avec: §Q = n.C,.dT (pour une transformation isobare)

= AS = fTTifn. Cp.%

A Cp=cste = |AS =n.Cp.Ln (;—{) — n.Cp.Ln (v,:)

IV.6.3.3. Transformation isochore (V=cst)

Ona: dS =—, Avec: §Q = n.C,.dT (pour une transformation isobare)

= AS=[)ncC

A Cv=cste =|AS =n.Cv.Ln (;—f) =n.Cv.Ln (::f)
l L

1V.6.3.4. Transformation adiabatique

Ona: dS =—, Avec: §Q = 0 (pour une transformation adiabatique)

=>| AS=0

On résume sur le tableau suivant les expressions de AS pour les différentes
transformations des gaz parfaits:

Remarque: En utilisant les expressions générales des gaz parfaits (eq : d, e et f),
on trouvera les mémes relations de AS pour les différentes transformations des
gaz parfaits.

IV.7. Variation d'entropie d'un corps pur
L'entropie d'un corps pur n'est jamais mesurée, mais calculée:
IV.7.1. Au cours d'un échauffement ou d’un refroidissement isobare

Supposons n moles d’une substance A de capacité calorifique molaire Cp sont
chauffées ou refroidis lors d’une transformation réversible a pression constante
de TiaTf:

6Q dH n.Cp.dT
Ona: dS = Tp = 4

- =7 soit par intégration:
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= | AS = fTTifn. Cp.‘;—T

Calculable apres mesure de Cp = Cp(T).

- Si Cp=cste, I'équation devient:

AS =n.Cp.ln (%)

- SiTf > Tf (échauffement) = le désordre augmente > AS > 0 ;
- SiTf < Tf (refroidissement) = le désordre diminue = AS < (.
IV.7.2. Au cours d’un changement de phase isobare

Tout changement de phase isobare étant également isotherme (car la température
de changement d’état du corps pur reste constante. Considérons 1’équation bilan
de la réaction de changement d’état physique (de I’état x a 1’état y):

T=cste
Alx) — A(y)
11 vient:
dH 1 AH
AS—f7—;de—T
AH
= AS = —
T

Avec
AH: enthalpie molaire de changement de phase (en J/mol ou cal/mol) ;

T: température de changement de phase (K).

AH g
ASfys = T >0, Avec: ASpys = —ASgy
fus
AH gy
ASypap = Toer >0, Avec:ASyq, =—AS),
_ AI'Isub . —
AScup = T >0, Avec:ASg,, =—AS.ond
su
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Exemple : Lors de la fusion d’'une mole de glace a 273,15 K, sous une pression
d’une atmosphere:

AHfus
H,0(sol) — H,0(liq) AHg,s = 1436 cal. mol™"

AHpys 1436
Trys 273,15

ASpys = = 5,257 cal. mol 1. K1

La variation d’entropie est positive et correspond a un état initial plus ordonné
que 1’état final.
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Exercices corrigés

Exercice 01 :

1- Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se détend de
30 a 50 litres de maniere isotherme.

2- Méme question que celle de 1, mais la détente n’est plus isotherme. La
température passant de 300K a 290 K.

On donne : Cv=5 cal. K'l.mol'l, R=2 cal. K'.mol

Exercice 02:

On considere un gaz parfait dans état initial A caractérisé par: P,=105 Pa,
Va=50 L, T,=300 K. Ce gaz subit successivement les quatre transformations
réversibles suivantes :

- compression isotherme jusqu’a 1’état B,

- chauffage isochore jusqu’a I’état C caractéris€ par Tc=350K,
- chauffage isobare jusqu’a I’état D caractérisé par Tp=400K,
- détente adiabatique ramenant le gaz vers 1’état A.

1. Déterminer les températures, volumes et pressions des différents états.

2. Calculer la variation d’entropie pour chaque transformation ainsi que pour le
cycle.

Données: Cp=29,12 J.K'.mol”’, R=0,082 atm.LK"'.mol”" = 832 J.K'.mol'.!

Exercice 03:

Un morceau de plomb de masse 2590 g et initialement a 38°C est mis en
contact avec une source infinie de chaleur (thermostat) de température 400°.
Calculer :

1. La chaleur recue par le plomb.

La variation d’entropie du plomb.

La chaleur cédée par la source.

La variation d’entropie de la source.

Nk N

La variation d’entropie totale.
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Données:

Masse molaire du plomb M ,,=207.2 g/mol

Température de fusion du plomb : 327°C

Capacité calorifique du plomb (solide) : 6,52 cal. K™'.mol™
Capacité calorifique du plomb (liquide) :7,50 cal. K™'.mol™
Chaleur de fusion du plomb : 1440 Cal. mol
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Corrigés

Exercice 01:

1- Pour une transformation isotherme : AS = n.R.Ln (V—f)

Vi
50 L
= AS=221n <%) = 2,04 cal. K~

2- En utilisant la relation d’entropie en fonctionde T et V :
AS =n.Cv.Ln <&> +n.R.Ln <E> =2.5.ln (@) + 2.2.Ln (5—0>
T; V; 300 30
= 1,7cal. K™*
Exercice 02:

1- Les variables des différents états:

a. Etatinitial (A): P, = 10° Pa, V4=50L, T, = 300 K

adiabatique

b. Etat !Dz.’ étatD _— étatA , TD = 400K, VD ?, PD ?

En appliquant les lois de Laplace (transformation adiabatique):

RS Ty /71
To Vo ™ = Ta Vi = V! = A s vy = (72
D D

Calcul de y: D'apres la relation de Mayer ¢, — C, =R = C, =(, — R

= C,=29-832=208/ K moll,y=2=22=14

C, 208
300\ /1,4-1
>V, = 50 (m) =24,35L
Py.Vy = nRTp = Pp = 222 . 9
Vp
5 -3
Calcul de n: Py.Vy, = nRT, = n =424 = 105010~ _ 5 60
RT4 8314300
2.8,32.400 .
= PD = m = 2,7310 Pa
; isobare (p=cste) 5
c. Etat (C): état, > étatp,=>P-=Pp=2,73.10°Pa; Tc=350K
=V, = 28Tc - 2832350 _ 9131103 m3 = 21,311

Pc 2,73.10°
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isotherme (T=cste)

d. Etat (B): état, étaty = T =T,= 300K

isochore (V=cst)

étatB étatc = VB = VC: 21,31 L

nRTs _ 2.8,32.300

— 5
Vv, 213103 or10Fa

= Pg =

2- Variation d’entropie AS :

, Vg P, 21,31
AS,g(isotherme) = n.R.Ln (—) = —n.R.Ln (—) = 2.8,32. ln( )
Va P, 50

= —-14,19J/K

, T, Ve 350
ASgc(isochore) = n.Cp.Ln (—) =n.Cp.Ln (—) = 2.29.In (—) = 8,94J /K
Ty Vg 300

AS,p (isobare) = n.Cv.Ln (;D) = n.Cv.Ln (1; ) = 2.208. ln( 00) = 5,55]/K
C C
ASp (adiabatique) = 0 J/K
AScyccle = ASAB + ASBC + ASCD + ASDA = 0]

Exercice 03:

1- Chaleur regue par le plomb :

Qpp, ASpp

Pb, (T, = 311K) » Pb, (T = 673K)

A
Chauffage | Q, Q | Chauffage
solide AS, AS; liquide
v
Qs, AS;
Pb, (Tfus = 600K) — » Pb, (Tfus = 600K)

usion

Qpp = Qs + Qf + QL = n.Cp(pb, s)(Trus — To) + nAHz,,5s(PD) + n. Cp(pb, (T — Trys)

Qpp = n.[Cp(pb, 5)(Trys — To) + AHzys(PD) + Cp(pb, (T — Trys)]

0
Qpp = 2072 .[6,52.(600 — 311) + 1440 + 7,50. (673 — 600)]

= 42,237 kcal
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2- Variation d’entropie du Plomb:
ASpb = ASl + ASZ + ASg

=n. !Cp(pb, s)Ln(

T AH...(Pb) T
fus) fus
+ + Cp(pb, ) Ln < )]
Ty Tfus Tfus

ASpy, = 222 [6,52. Ln (@) + 2204 750 In (@)]=

207,2 311 600 600

ASp, = 94,31 cal/K

3- Chaleur cédée par la source :

Qsource = —Qpp = —42,237 cal
4- Variation d’entropie de la source :

AS _ Qsource _ —42,237. 10°
source Tsource 673

= —62,759 cal/K
5- Variation d’entropie totale :

AS; = ASpp + ASeuree = 94,31 — 62,759 = 31,551 cal/K
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Chapitre V: Troisieme Principe de la Thermodynamique et Entropie Absolue

V.1. Enoncé du troisieéme principe (Nernst et Planck)

- L'entropie d'un corps pur solide cristallin est nulle au zéro absolu (0K):

S(0K) =0J.K~ 1. mol!

- A OK la structure cristalline est tres ordonnée est parfaite (pas de désordre
moléculaire, Q=1)=>S =K.ln2 =0

-

POFO @O To g5
CHRCIONS T Q® NG
QD
@O
o &F
cristal parfait d'un sel ionique cristal réel
aT=0K a T ambiante

V.2. Entropie absolue molaire d'un corps pur a une température T, (S; )

Pour une mole d'un corps pur A a trois phases (sol, liq, gaz) chauffé¢ de OK
jusqu’a une température 7 a I’état gazeux. Les étapes sont schématisées comme
suit:

A 1
g ‘
1
o ' vop
@ |
o, [ 1
E aw) 1 ]
s | 6 : :
|_ wy 1 : 1
‘ S .
: S '
()] 1 .= .
O ! o '3
3 ] a ' A
> s ) ' ©
— 5 > o>
1 1
] ]
|} 1 )
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A (solide 3 0K, So(0K)) AS . A(gazaT,sp)
A
Chauffage Chauffage
solide, AS, gaz, ASs
v
A (solide a Tfus) A (gaz aTeb)
Fusion .
Ebullition
AS, .
liquide, AS,
A (liquide a T fus) » A (liquide aTeb)
Chauffage
liquide, AS3

AS:ST_SO=A51+ASZ+A53+AS4+ASS

Tfus dT  AHp, (7 dT AH, (T dT
St —So = Cp(s)— + + Cp(D—+ + | Cp(9)—
0 T . T T . T

K fus us eb eb

Comme Sy(0K)=0 pour les corps purs cristallines, donc:

P f’fusc ()dT AH f”bc 0 dT AH,, fT - )dT
T = p(s)—+ + pl) —+ + p9) —
0K T Tqu Tfus T Tep Teb T

Avec

St : 'entropie absolue molaire pour un corps pur a une température 7 (en J. K

1.mol ™).

Connaissant les capacités calorifiques molaires du corps pur dans les
différentes phases et connaissant les enthalpies de changement de phase, on peut

calculer I'entropie absolue d'un corps pur a une température T.

Exemple

Calculer l'entropie de 36 g d'eau a 150 °C (T = 423 K) a partir des données

suivantes:
S,og(eau,l) =70 J. K. mol™?
C, (eau,l) =75].K~'.mol™*
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C, (eau,g) = 34J.K~'.mol™"
AH,, (eau) = 40,6 kj.mol™* Teb = 373K

Solution :

La transformation comporte deux chauffages isobares de phase pur et une
transformation d’état du corps pur (ébullition):

Eau; (Ty = 298K, S,05)

Eau; (Teb = 373K)

5423(961”’9) - 5298(95“1; D)= f

Si23(eau, g) = Sy9g(eau, ) + Cp(eau, ). ln(

S423(eau, g) = 70 + 75. ln(

Chauffage
liquide

v

[

A

TO

Teb

Ebullition

dT
Cp(eau,l) T +

AH,,(eau, )

Teb
Teb) N AH,,(eau)
TO Teb
40,6.1000

298

373)

373

+

373

Soit pour 36g: S,,;(eau, g) = 200.(36/18) = 400J.K~*

Chauffage

gaz

» Eau, (Teb = 373K)

+ Cp(eau,g).ln(

V.3. Entropie absolue molaire standard d'un corps pur (S7)

Eauy, (T = 423K, 5,,57)

i dT
+ j Cp(eau, g) —
Teb T

)
Teb

423
24.ln (—) =200J.K L. mol™t

On donne dans le tableau suivant les entropies absolues molaires standards (sous
pression P°=1 atm) de quelques corps purs 2 298K, en cal. K I.mol "

Solide liquide gaz

Ag 10,2 Br, 36,6 He 30,13

Al 6,77 H,0 16,73 Ne 34,13

Na 12,2 Hg 18,17 H, 31,27

Coraphite 1,37 N, 45,7

Ciamon 0,6 H,O 45,1

AgCl 23 CO, 51,1
SO, 49.4
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On remarque en général que l'entropie des corps solides est moins élevée
que celle des liquides et des gaz car leur structure est plus ordonnée ;

On remarque aussi que l'entropie des gaz polyatomiques est plus grande
que celle des monoatomiques car ils ont un degré de liberté
supplémentaire due aux vibrations des liaisons.

V.4. Variation d'entropie d'une réaction chimique (AS°g)

On peut calculer la variation d’entropie d’une réaction chimique a partir des
entropies absolues molaires standards des différents constituants.

Soit la réaction suivante:
1’144(:) + l’zB(t) —> l-’3C(:) -+ l-’4D(t)

La loi donne:

ASyp = Z 9i.S°; (produits) — Z 9i.S°; (réactif's)

En appliquant la loi sur la réaction précédente, on pourra écrire:
ASp = 195.5°(C) +9,.5°(D)—9,.5°(A)—9,.5"(B)

Remarque: On peut prédire le signe de ASp sans calcul, en comparant les
quantités de matiere des produits avec celles des réactifs s’ils sont dans la méme
phase, ou en comparant les différentes phases des réactifs avec celles des
produits.

Exemple 1:
1
Hag) + 5 02(9) = H20(q)
La réaction correspond 2 une diminution de 1'entropie (ASy < 0), puisque 2
gauche, on a 1,5 moles de gaz et a droite une seule mole de gaz. Donc la
diminution du nombre de mole de gaz implique la diminution des molécules ce
qui conduit a la diminution du désordre ainsi que 1'entropie.

Vérification:

o 1
ASR(298 K) = S°,9g(H,0)g — S°,98(H3)g — 5'50298(02)9

o 49
ASR(298K) = 45,1 — 31,2 — - = —10,6 cal/K.mol < 0
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Exemple 2:
CaC0(s) = Ca0(s) + C0,(9)

La variation d'entropie de la réaction est positive (ASy > 0), puisqu’'on a
commencé avec un réactif solide et l'un des produits est un gaz. Donc le
désordre augmente ainsi que l'entropie.

Vérification:
ASR(298 K) = S°595(Ca0)s + 5°05(C0,) g — $°305(CaCs)s
ASR(298 K) = 9,5 + 51,1 — 22,2 = 38,4 cal/K.mol

V.5. Variation de 1'entropie d'une réaction en fonction de la température
(Loi de Kirchhoff)

Comme pour I’enthalpie, la loi de Kirchhoff permet de calculer 1'entropie
d'une réaction a une température 7, AS°r(T) connaissant I'entropie de la réaction
a 298 K ou une autre température Ty, AS°r(Tp):

o o T ACp.dT
TO T

Remarques :

Si les capacités calorifiques Cp des réactifs et des produits sont constantes,
I’équation de Kirchhoff devient:

ASR(T) = ASx(Ty) + ACp. Ln(T/T,)

Dans le cas ou il y a un changement de phase dans I'intervalle [Ty, T], on
doit tenir compte des entropies de changement de phases dans le calcul.
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Exercices corrigés

Exercice n°01 :

1. Quelle est I’entropie absolue molaire standard de I’eau a 25°C, sachant que :
$°273 (H,0, s) = 10, 26 cal.mol . K!

AH® fy50n 273 (H,0, s <—>H,0, 1) =1440 cal.mol

C, (H,0,1) = (11,2 +7,17.10° T) cal.mol ' K ™"

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

S°298 (H,, g) = 31, 21 cal.mol " K

$°298 (0,, g) = 49, 00 cal.mol "K'

Exercice 02:
On considere la réaction en phase homogene sous une pression de 1 atm.
3
H25(9) +502(9) = S02(9) + H20(g)
I- Prédire le signe de la variation d’entropie de la réaction précédente.
2- Calculer sa valeur a température 298K.
3- On augmente la température a 1000 K . Calculer la variation d’entropie

de la réaction a 1000K.

Données :
Cp (cal.K"].mol‘]) S° (cal.K"].mol‘])
H,S (g) 6,96 49,16
0,(2) 6,15 49,01
H,0(g) 7,22 45,00
S0Ox(g) 6,80 59,30
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Exercice 03:

Soit la réaction suivante dans les conditions standards a 298K:
Fe(s) + HZS(g) — FeS(S) + HZ(g)

1- Calculer la variation d'entropie de la réaction précédente a 298K.

2- Calculer la variation d'entropie d'une mole de Fe puis une mole de FeS dans
l'intervalle de température [298 K - 2000 K]

3- Calculer la variation d'entropie de la réaction (1) a 2000K.

Données :
Hy(g) | H:S(g) | Fe(s) | FeS(s)
S°(cal K'.mol”') | 21,24 49,2 6,49 16,1
AHP (cal/mol) 0 -4820 0 -22720
AHjysi0n (cal/mol) - - 3640 7730
Cp (cal. K" .mol”) 5,46 82 6 12

Thusion (Fe)=1809 K
Thsion(FeS)=1468 K
Cp(Fe,lig)=10 (cal. K" .mol™)
Cp(FeS,lig)=18 (cal. K .mol™)
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Corrigés

Exercise 01:

1- Entropie absolue molaire standard de I’eau a 25°C

o Fusion Chauffage o
H20 (273K, S373) — 5 H20,(273K) ———_» H20, (298K, S343)
AS"fus ASOch

§%08(H0,1) — §°373(H,0,5) = ASrys + AS°cp
= S208(H,0,1) = 5°73(H;,0,8) + AS®¢,s + AS®

AHg, s (eau) N T

dT
§°9s(eau,l) = 5°;73(eau, s) + Cp(eaw, ) —

Tqu Tfus
5°,05( ) =10.26 + 1449 + 1298 (11'2 7,17.107°3 )dT
° eau,l) = 10, e — +7,17.10" —
298 273 " J,0q T

S° [) =10,26 + 1440 +11,2.1 (298> +7,17.1073(298 — 273
298(eaui )_ ) 273 4. 1N 273 ) . ( )

=16,71cal. K Y. mol™?
2- Entropie molaire standard de formation de I’eau a 25°C :

L’équation de la réaction de formation de 1’eau est:

AS°(H20,1)

H; (g) +1/2 0, (g) » H,O (D)

En appliquant la loi de Hess pour I’entropie sur la réaction de formation de
I’eau :

ASp = Z 9i.5°; (produits) — Z 9i. S°; (réactif's)
o 1
= ASf(HZO)l = 5°9g(H,0)l — §°39g(H3) g — 5-50298(02)9

o 49
AS;(H,0)l = 16,71 — 31,21 -5 = -39 cal. K~t.mol™?!
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Exercice 02:

1- Signe de Pentropie de la réaction:
3
Hz5(g) +5029) = S0z(9) + H20(g)

La réaction correspond & une diminution de 1'entropie (ASp < 0), puisque
gauche, on a 2,5 moles de gaz et a droite 2 moles de gaz.

Donc: An < 0= diminution des molécules = diminution du désordre ainsi que
I'entropie.

2- Entropie de la réaction a 298K:
En appliquant la loi de Hess pour I’entropie:

o 3
ASR(298 K) = §°,95(50,)g + S°,08(H,0)g — S°308(H,5)g — 5'50298(02)9

o 3
ASR(298 K) = 59,30 4+ 45,00 — 49,16 — > 49,01 = —18,375cal..K ™!

3- Entropie de la réaction a 1000K:

En appliquant la loi de Kirchhoff pour I’entropie :

T ACp.dT

ASR(1000K) = ASR(T,) +
TO T

= ASR(298K) + ACp.Ln(T/T,)

3
Avec: ACp = Cp(S0,)g + Cp(H,0)g-Cp(H,S)g — 5 Cp(02)g

3
= 6,80+ 7,22 - 6,96 — > 6,15 = —2,165 cal..K 1

=

0 1000
ASz(1000K) = —18,375 — 2,165.Ln (TQS) = —20,99 cal..K™?!

Exercice 03:

1- Entropie de la réaction a 298K:

Fe(s) + HZS(g) - F@S(s) + HZ(g)

En appliquant la loi de Hess pour I’entropie:

ASR(298 K) = S°395(FeS)s + S°,05(Hy)g — S°205(Fe)s — S°,05(H;S)g
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ASp(298 K) = 16,1 + 21,24 — 6,49 — 49,2 = —18,35 cal..K!

2- Variation d'entropie d'une mole de Fe et de FeS dans ’intervalle [298 K -
2000 K]

AS(Fe)?
Fe, (298K ) AS(Fe) | Fe, (2000K)
A
Chauffage Chauffage
solide liquide
v
fusion
Fe, (1809K) » Fe, (1809K)
AS(Fe) fouSc (F )dT+AHf“S(Fe)+jT Cp(F l)dT
e) = p(Fe,s)—+——— p(Fe,l)—
T0 T Tfus Tfus T
Tfus\ AHgy(Fe) T
AS(Fe) = F,.l( ) F,l.l(—)
S(Fe) = Cp(Fe,s).In T + Tfus + Cp(Fe,l).In TFus
AS(Fe) = 6.1 (1809)+3640+ (2000)—13 3865 cal. Kt
¢ =5 208 ) T1809 T T "\1809) T T0OP 4t
AS(FeS)?
FeS, (298K ) AS(FeS) | Fes, (2000K)
A
Chauffage Chauffage
solide liquide
M fusion
FeS, (1468K) —  FeS; (1468K)
AS(FeS) ijuSc (FeS )dT+AHf“S(FeS)+ ' Cp(FeS, 1) ar
eS) = p(FeS,s)—+—F—7F1— p(FeS, 1) —
T0 T Tfus Tfus T

Tqu) N AHgy s (FeS)

T
T Tfus + Cp(FeS, l).ln(

AS(FeS) = Cp(FesS, s).ln( Tfus)
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1468) 7730 (2000
An

— ) = -1
298 + 1809 + 18.1 1468) 29,966 cal. K

AS(FeS) =12.ln (
3- Entropie de la réaction a 2000K:

En appliquant la loi de Kirchhoff modifiée avec changement de phase (fusion de
Fe et FeS), on aura:

o o T T
ASS(T) = ASS(Ty) + Cp(Hy, g). Ln (T—) _ Cp(H,S, ). Ln (T—) + AS(FeS) — AS(Fe)

0 0

o 2000
AS;(2000) = —18,35 + (5,46 — 8,2).Ln( o8 ) + 29,966 — 13,3865

ASR(2000K) = —6,98 cal.. K1
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Chapitre VI: Energie et Enthalpie Libres — Critéres d’évolution d’un Systéme

VI.1. Energie libre-Energie libre de Helmholtz (F)
VI.1.1. Définition de I’énergie libre

On a vu que lorsqu’un processus se déroule a pression constante (plutdt qu’a
volume constant), il est plus intéressant de considérer I’enthalpie que 1’énergie
interne. Si I’on s’intéresse a un processus a température constante, il est pour la
méme raison intéressant de considérer I’ “énergie libre F.

C’est une fonction d’état extensive dont la variation permet d'obtenir le
travail utile susceptible d'€tre fourni par un systeme thermodynamique fermé,
a température constante. On définit la fonction énergie libre par:

F=U-T.5

VI.1.2. Expression différentielle de 1'énergie libre
Ona:F=U-TS = dF =dU —TdS —SdT

Avec: dU =TdS — PdV =

dF = —PdV — SdT

Remarque:

Le role de la fonction F (énergie libre) est beaucoup moins important en
thermochimie que celui de la fonction Enthalpie libre qui est indispensable a
I’étude des équilibres chimiques.

VI.2. Energie de Gibbs - Enthalpie libre (G)
VI.2.1. Définition de 1'enthalpie libre

- L'enthalpie libre ou I'énergie de Gibbs est une €nergie potentielle qui mesure le
travail utile produit d'un systeme thermodynamique a température et pression
constantes

- L'enthalpie libre est une fonction d'état utile pour étudier les équilibres
chimiques a température et pression constante.

On définit 1'enthalpie, en Joule, par:

G=H-T.S
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VI1.2.2. Expression différentielle de 1'enthalpie libre

Ona:G=H-T.S >dG =dH —TdS — SdT
AvecdH =TdS + VdP

En remplacant dH dans I’expression de dG, il vient:
dG = (TdS +VdP) — TdS — SdT

= | dG =VdP — SdT

VI.2.3. Expression de D’enthalpie libre des gaz parfaits a température
constante

Ona:dG =VdP — SdT =VdP
Pour 1 mole de gaz supposé parfait on aura:

dG = R.T.dP/P

En exprimant les pressions en atmosphere et en intégrant de P°=1atm (pression
standard de référence) a une pression P, il vient:

G P
j dG =J- R.T.dP/P = G —G°=R.T(InP — InP°)
o po

Avec: InP°=1In1=0 (la pression étant par convention exprimée en
atmosphere). On aura:

G=G°+R.T.InP
et pour un constituant (i), on écrira:

G;=G;+ R.T.InP;

VI1.2.4. Enthalpie libre d'une réaction chimique (AGy) - Loi de Hess

Pour une réaction chimique a température constante; I’enthalpie libre de la
réaction est:

AGy = Z Vi.AG; (produits) — Z Vi. AG; (réactif's)

Avec:
AG;J-: Enthalpie libre standard de formation en kJ mol™;

AGy (corps simple)=0
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Exemple:
La réaction suivante se déroule a 298K et 1 atm:
CClCOg(S) o CCLO(S) + COZ(g)
AGr = AG°F(C0O2)g + AG°f(Ca0)s — AG°f(CaCO3)s
= —94,26 —144,4 + 269,8 = —31,14 KCal

VI.2.5. Enthalpie libre d'une réaction chimique AG,(T) a une température T

Ona:G=H-T.5 =:

AGR(T) = AHR(T) — T.ASR(T)

Avec AHR(T) et ASx(T) calculés par les lois de Kirchhoff.

VI.2.6. Enthalpie libre d'une réaction chimique (4Gy) en fonction des
pressions a température T

Considérons la réaction effectuée entre gaz parfaits a température et pression
constantes:

V1G1 +Vsz > V3G3 +V4G4

La loi de HESS appliquée a la réaction permet de calculer la variation
d’enthalpie libre de réaction:

AGg = Gproduits — Gréactifs
= AGg = V365 + V4G, — V16 — V26,4
=AGg = V3(G3 + RTInP;) + v,(G, + RTInP,) — v1(G; + RTInP,) — v,(G, + RTInP,)
=>AGg = AGr + V3(RTInP;) + V4 (RTInP,) — v{(RTInP;) — v,(RTInP,)
=>AGg = AGy + RT(V3InP; + V,4InP, — V,InP;—V,InP,)
=AGp = AGy + RT (ln(P3V3.P4"4) - ln(Pl"l.Pz"z))

On aura:

° P3V3' 4V4
AGR = AGR +R.T.Iln <W>

Ou

AGr = AGz +R.T.In 1_[ P,
i
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AGp: Variation d’enthalpie libre standard de réaction calculée par la loi de Hess.

v; . Coefficient steechiométrique, positif (+) pour les produits et négatif (-) pour les
réactifs.

Remarque:

Dans le cas général ou une réaction fait intervenir des substances dans un état
gazeux, liquide et solide, on prend en considération que les gaz dans la partie
logarithmique:

Exemple:
NH4Cl(S) g NHg(g) + HCl(g)

AGR =S AGOR + R.T. Ln(PNH3(g).PHCl(g))

AG°r = AG°;(NH3)g + AG°,(HCl)g — AG°,(NHACl)s = —94,26 — 144,4 + 269,8
AG°g = —31,14 KCal

VIL.3. Les équilibres chimiques
V1.3.1. Condition d’équilibre-Loi d’action de masse

Considérons la réaction effectuée entre gaz parfaits a température et pression
constantes:

—1)
V1G1 +V2G2 -3 V3G3 +V4G4
On a:

. p3V3. 4V4
AGR = AGR +R.T.ln <W>

( AGg < 0: réaction spontanée dans le sens 1 (sens direct: réactifs —

produits);

( AGg > 0: réaction spontanée dans le sens 2 (sens inverse: réactifs <

produits);
( AGg =0: réaction chimique en équilibre chimique (réaction est arrétée).

A [l’équilibre thermodynamique: T, P, composition ne varient pas au cours du
temps. Pour qu’il y ait équilibre, il faut que la variation d’enthalpie libre au
cours de la réaction soit nulle : AGg =0, d’ou :
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AG}, + RTIn H(Piw)equwbre =0
i

= AGp = — RTInT[;(P,"),,

Posons : K, = [[;(P;"") .4, 1a constante d’équilibre (sans dimension). Il vient:

o AG;
AGgp = — RTInK, = K, =exp “TRT

C’est la loi d’action de masse dont I’approche expérimentale a été faite par «
GULDBERG et WAAGE) a I’aide des considérations cinétiques.

Remarques:
- la constante d’équilibre thermodynamique K, ne dépend que de la température
(puisque AGp, : ne dépend que de T) ;

- D’enthalpie libre standard de réaction AG, peut étre calculée a partir des
enthalpies libres de formation (loi de Hess) ou a partir de I’enthalpie AH} et
I’entropie de réaction ASp :

AGR(T) = AHR(T) — T.ASx(T)

VIL.3.2. Autres constantes thermodynamiques d’équilibre
VI1.3.2.1. Constante d'équilibre en fonction des concentrations K¢
En phase gazeuse et selon la loi de MARIOTTE:
n
p= (V) RT = CRT

ou C : représente le nombre de moles par unité de volume ou la concentration
molaire (mol.I™").
P,¥3.P,%*  (C3RT)Y3.(C,RT)"*

K. = =
P pVip,Y2  (C,RT)Vi.(C,RT)"2
=
C3V3.C, V4
R e (V3+vs—vi—V7)
Kp = C V. CY2 (RT)Te
_ —Av _ C3"3.C4"4
= KC - Kp' (RT) v - C1V1.C2V2

Kc : Constante d'équilibre en fonction des concentrations.
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Remarque:

Si Av=0 = (RT)"=1 = Kp=Kc : La transformation se fait 2 volume constant.
V1.3.2.2. Constante d'équilibre en fonction des fractions molaires K,

Soit x la fraction molaire:
n; P

X = = —
nr Pr

Avec :
nt: nombre de mole totale du mélange réactionnel;
Pr: pression totale du mélange réactionnel.

L’équation de K, peut s’écrire sous la forme:

BT
T T

ﬁ V3 P_4 Vg
K, = x3V3.x4V4 (PT)3 '(PT) P3V3.p,v4 P—(AV)

xq1V1.x,V2

=| K, =K, Py

Remarques:

( Sia nouveau, la variation de molécularité de la réaction est nulle, Av=0=

K.=Kp puisque P;"=1.

(11 faut noter que Kp et K. ne dépendent que de la température 7, par contre

K.=f(T.P).

V1.3.3. Lois d’équilibre pour différentes phases

( Les lois d'équilibre chimique sont considérés pour des phases homogenes

gazeuses mais peuvent €tre aussi appliqué pour des phases homogenes

liquides en utilisant Kc ainsi que les concentrations molaires ;

( Pour les phases hétérogenes on peut appliquer la loi d'action de masse sur les

constituants gazeux seulement dans un mélange réactionnel (solide-gaz ou
liquide-gaz) et sur les constituants liquides seulement dans un mélange

(solide-liquide)
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Exemples
4HCl(g) + 0,(g) < 2Cly(g) + 2H,0(g)
_ PClzz' PH202

p 4
Pyci”. Py

CeH1206(1) © 6H,CO(1)

[H,C0]°
[C6H1206]

C(s) + CO,(g) < 2C0(g)

Py’ _[co7?
= , Kc =
Pco, [CO,]

Kp

H,0(l) « H,0(g)
Kc = [H,0]

V1.3.4. Influence de la température sur la constante d’équilibre-
Loide Vant'Hoff

Considérons un équilibre réalis€ a une température T et sous une pression P
constante.

D’apres l'expression différentielle de I'enthalpie libre:
dG = VdP — SdT, a pression constante: dG = —SdT

dAGg
dr

= dAGp = —ASRdT = =—ASp .oeiiiie(1)

D’apres la loi d’action de masse (a I'équilibre):

LTle _ —AGg N d(LnKp) _ _i(ﬂ)
RT dT dT \ RT
d(tnkp) _ (-1 .o\ _ (1 d(AGe)
> LD = (= AGy) (RT. — ) ........... 2)

En remplacant I’eq (1) dans I’eq (2), on trouve:

d(LnKp)—( 1 AG°>+<1 AS°>— L (AG}, + TAS})
dr ~ \RT2 "R RT ~"R) RT2\""R R

Avec: AHp = AGg + TASR, donc:
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d(LnKp) _ AHpg
dT  RT2

Loide Vant'Hof f

Remarques :

- La formule de Vant'Hoff nous permet de trouver une relation entre deux
constantes d'équilibres Kp; et Kp, a deux température différentes 7 et T>.

- Pour intégrer cette équation, il faut connaitre la variation de I’enthalpie

standard de réaction avec la température: AH ; =f(T):
T2

AHOR’TZ = AHOR’T]_ + j AdeT

T1

( SiACp=0 (AH »=Cste) lorsque l'intervalle de température est assez petit:

Kp2 T2 AHj
S d(LnKp) = [ =2 dT

= ln<Kp2> AHR[
K1 T1 T,

( Si ACp#0 (AH p#Cste) lorsque l'intervalle de température est assez grand:

1- On calcule AH®R 17:
T2

AHOR’TZ = AHOR’Tl + f AdeT
T1
2- On calcule AS°g 12:
. . T2 ACp.dT
AS RT2 = AS rRT1 T f - 5
T1 T

3- On calcule AG°g 1, par:
AGOR,TZZ AHOR,TZ - TZ.ASOR,TZ
4- On calcule Kp; par la loi d'action de masse:

_AGOR,TZ)

Kp2=exp< R T
)

VI1.4. Lois de déplacement de I’équilibre - Principe de Le Chatelier

« Toute modification d’un facteur d’équilibre (T, P et Composition) entraine un
déplacement de cet équilibre dans le sens qui s’oppose a cette modification »
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- On appelle ces variables qui perturbent 1'équilibre les facteurs de déplacement
(température, pression totale, pression partielle, concentration......)

VI1.4.1. Influence de la température a P=cste

Une augmentation de la température déplace 1’équilibre dans le sens de la
réaction endothermique:

d(LnKp) AHg
dT  RT?

a) Réaction endothermique (AH; > 0): K, est une fonction croissante de la

température T: donc si T augmente TT => K, augmente => évolution dans le
sens 1 (sens endothermique).

b) Réaction exothermigue (AHp < 0): Kp est une fonction croissante de la

température; donc: si T augmente TT => Kp décroit => évolution dans le
sens 2 (sens endothermique).

VI1.4.2. Influence de la pression a T=cste
Une augmentation de la pression (P ou P7) déplace I’équilibre dans le sens qui
diminue le nombre de moles gazeuses:

P augmente => Evolution dans le sens ou Ang,, < 0

K, = K, Py &) = K, p"Wae

La température est constante, donc Kp=f(T) est constante. Par contre: Kx=f(T,
P):

a) Ang,, = 0:la pression n’a pas d’influence sur I’équilibre.
b) Ang,, < 0:siP T augmente => Kx T augmente => évolution dans le sens 1.

¢) Ang,, > 0:si P Taugmente => Kx | diminue => évolution dans le sens 2.

Remarques:

( Nous pouvons étendre ce résultat aux équilibre hétérogene (solide, liquide,
gaz): seuls les gaz varient avec la pression et on a le méme résultat que
précédemment.

( Pour les équilibres ne faisant intervenir que les phases condensées (solide,
liquide), la pression n’intervient pas.
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VI1.4.3. Influence de la composition (pression ou concentration)
L’ajout d’un constituant actif a température et volume constants déplace
I’équilibre dans le sens de la consommation de ce constituant:
1
—_—
nAy +v , V. +vV
14y +vody 5 Vidy +vad,
a) Si on ajoute un réactif (par exemple ajout de A;) => n; augmente donc: na,
doit diminuer (ou bien np; et nay doivent augmenter) => déplacement de
I’équilibre dans le sens 1 (sens de la consommation de A;).

b) Si on ajoute un produit (par exemple ajout de Az) => na3 augmente donc: ny
et na, doivent augmenter) => déplacement de 1’équilibre dans le sens 2 (sens
de la consommation de Aj).

Remarques:

( Pour un systeme hétérogene présentant au moins une phase solide, 1’ajout
(ou le retrait) ne provoque aucune évolution.

( Dans le cas des solutions aqueuses, nous appliquerons les mémes
conclusions relatives a T et V constantes.

VI1.4.4. Influence de I’ajout d’un constituant ou gaz inerte
« Un constituant inerte ne participe pas a la réaction chimique et ne réagis pas
avec 1'un des produits ou réactifs ».

- L’introduction d’un constituant inerte a P constante déplace 1’équilibre dans le
sens d’une augmentation du nombre de moles gazeux et a V constant n’a aucun
effet sur 1I’équilibre:

1- a V=cst et T=cste => I’'introduction ne produit aucun effet sur I’équilibre;

2- a P=cste et T=cste=> on a les trois cas suivants :

a) Si Ang>0, si on introduit un constituant inerte, n augmente => évolution dans
le sens 1 (sens de I’augmentation du nombre de moles gazeux);

b) Si Ang <0, st on introduit un constituant inerte, n augmente => évolution dans
le sens 2 (sens de I’augmentation du nombre de moles gazeux);

c) Si Ang=0, I’'introduction ne produit aucun effet sur I’équilibre.
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Exemple: Comment se déplace 1'équilibre de la réaction suivante:
C(s) + 2H,(g) < CH,(g), Avec AH°; <0

1- Si1 on augmente T.

2- Si on augmente P.

3- Si on ajoute le méthane a volume constant.

4- Si on ajoute le carbone.

5- Si on ajoute un gaz inerte a volume constant.

6- Si on ajoute un gaz inerte a pression constante.

Solution :

1- TTavec AH°g < 0 = sens endothermique = sens 2 ;

2- PTavec4dnye, = 1—2 = -1 < 0= sens de diminution de 4n,,, = sens
1;

3- CH4T (ajout d’un produit) = sens de sa diminution = sens 2;

4- C(s) T (un solide) = pas d’influence ;

5- gazinerteT a V=cst = pas d’influence;

6- gazinerteT a P=cste avec 4ny,, < 0 sens d’augmentation de 4n,,, = sens
2.

VIL.5. Aspect complémentaire de 1'étude des équilibres
VL5.1. Degré d'avancement d'une réaction chimique ({)

Lorsque les variations de composition d’un systeme sont dues aux réactions
chimiques, ces variations ne sont pas indépendantes. En effet, ’apparition d’un
composé est liée a la disparition d’un autre. On introduit alors une nouvelle
variable chimique notée (§) pour caractériser I’avancement d’une réaction.

Soit la réaction suivante:

1
w4 +vy A, 5, v3Az; +viy A,

an;

_ _ _ _ dny 4 hral- _

= T T T en général: d{ = ”
Avec, v;: coefficient steechiométrique, avec (v; > 0) pour les produits et (v; < 0)
pour les réactifs. L intégration entre 1’état initial t=0 (n,= n;y avec ¢ = 0) et I’état
final (n; et &) conduit a:

An ni—nio
(=—= — donc:

Vi Vi
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n; =Ny +v;.¢

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

Equation a'lAl + a2A2 4'|'> a3A3 + a4A4_

o

Instant 1 nq n, N3 ny

° o a,x ° asx ° AuX
Instant t n, —x n, —— nz +— ng +——
a a a;

Instant 1., o o o o

X =a.¢

Exemple:

On fait réagir 8 moles de I, et 3 moles de H, a pression constante suivant la
réaction:

Hygy + Irq) < 2HIg

Equation Ig) + Hx(g) <€ 2HI(g) Somme
nj a t=0 3 8 0 11 mol
n; a teq 3-C 8§-C 2¢ 11 mol
P:=Pr.x; B —-9pPr | 8- OPp 2Pr Py
11 11 11
P(HI)? 2(

& = PP, B-0.6-0

Connaissant K,, on peut déterminer 1'avancement de la réaction par la résolution
p
d'une équation linéaire de 2°™ ordre.

VIL.5.2. Coefficient de dissociation ou degré de dissociation (o)

Le taux (ou coefficient) de dissociation o d’un composé A, seul dans la
réaction, est:

nombre de moles dissocié de A

a = ——
nombre de moles initial

n; = n; + Ving«a
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Remarque:
Le degré de dissociation 0 <a < 1:

( Sio=1:laréaction est complete;
( Si a est proche de 1; le rendement de la réaction et bon;
( Si a est proche de 0; le rendement de la réaction et mauvais.

Exemple:
On fait introduire ny mole de PCl;s suivant la réaction:

PCl5(g) x4 PClg(g) + Clz(g)

Equation | PCls(3) <P PClx(g) + Clg) | Somme
=0 no 0 0 noy mol
teq no.(1-o) no.o. ng.o. no.(1+a)
. .| A= a)Pr a.Pr a.Pr
Pi=Prxi | =775 a+a a+ a Pr
B P(PCl3).P(Cly) B a?. Py
-~ P(PCly) S (1+0.(1-a

Connaissant Pr et K,,, on peut calculer a.

VIL.5.3. Rendement d'une réaction chimique ()

On appelle rendement d'une réaction en équilibre le rapport, exprimé en %, entre
la masse obtenue réellement a 1’équilibre et la masse théorique (si la réaction est
totale):

quantité obtenue a l'équilibre

n= quantité obtenue si la réaction est totale’

Exemple :

Ainsi si on obtient pour une réaction, 7,8¢ d’un produit au lieu de 8,8g
théoriques, le rendement est:

_78 100 = 88,6 %
M=gg "0
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Exercices corrigés

Exercice 01:
On considere la réaction en phase gazeuse homogene:

4Ag) + Bg) o 2C4) +2Dy,

1. Calculer l'enthalpie standard AH®R et 1'entropie standard AS°g de la réaction a
298K.

2. Déduire I'enthalpie libre standard AG°g de la réaction a 298K.

3. En appliquant la loi d'action de masse, calculer la valeur de la constante
d'équilibre Kp; a 298K.

4. On chauffe le mélange a 650K. Déterminer la constante d'équilibre Kp, a
650K, en admettant que AH°g est constante dans l'intervalle de température
[298K , 650K].

On donne les grandeurs molaires de référence pour les 4 gaz supposés parfaits a
la température 298K:

Constituant A (g) B (g) C(g) D (g)
AH (kJ/mol) | -92.3 _ -241,8 §
S°(J.mol' K | 186,9 | 2052 | 188,8 | 223,1

Exercice 02:
On se propose d’étudier 1’équilibre suivant :

CUBI’Q (s) € CuBr ) T %Brz (@

Le dibrome Br;, est un gaz assimilé a un gaz parfait. Les deux solides ne sont pas
miscibles. L’enthalpie standard de réaction est 47,35 KJ. On mesure la pression
en dibrome a 1’équilibre et on obtient: P= 6,71.107 atm 2 T, = 450 K.

1. Déterminer la valeur de la constante d’équilibre Kp, a T;.

2. Quelle est I’influence, a pression constante, de la température sur 1’équilibre
étudié ?

3. Déterminer le sens de déplacement de 1’équilibre lorsqu’on augmente la
pression totale.
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4. Calculer la valeur de Kp, a T, = 550 K (en considérant AH°; constante dans
I'intervalle [T, ; T,].

Exercice 03:

On introduit une mole de PCls dans un récipient de 59 litres préalablement vide
d’air et qu’on chauffe a 200°C. Il s’établit 1I’équilibre suivant:

PCI; (2)2 [BCl; (g) + ClLy(g)

1. Exprimer la constante d’équilibre Kp en fonction du coefficient de
dissociation @ et de la pression totale P du mélange gazeux.

2. Sachant qu’a I’équilibre, la moiti€é de PCI5(g) initialement introduit s’est
dissociée, calculer:

a) La pression totale du mélange.
b) La constante Kp a 200°C.
Exercice 04:

Lorsqu’on envoie dans un four a la température de 900°C, un courant gazeux,
supposé parfait, constitué¢ par un mélange de CO, CO, et H, sous la pression
d’une atmosphere, il s’établit 1’équilibre suivant:

CO(g) + H0(g)2 [ Hi(g) + COx(g) , AG°x=8635,2

1. Calculer la constante d’équilibre Kp a 900°C.

2. Calculer le nombre de moles des différents constituants du mélange a
I’équilibre pour un mélange initial a 900°C de 20 moles de CO, 15 moles de
CO, et 25 moles H,.
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Corrigés

Exercice 01:

4Ag) + Bgy © 2 Cg) + 2 D¢y
1- Enthalpie standard AH°y, et l'entropie standard AS°g a 298K
On applique la loi de Hess pour I’enthalpie:
AHp = Z V;. AH;i (produits)) — Z v;. AH;i (réactif's)
AH(298K) = 2AH;(Cy) + 2AH;(Dy) — 4AH;(Ay) — AHf(By)
AHR(298K) = 2(—241,8) — 4(—92,3) = —114,4 kJ
On appliquant la loi de Hess pour I’entropie:
ASp = z 9i.5°; (produits) — z 9i.S°; (réactif's)
ASR(298K) = 2.8%95(Cy) + 2.5%29(Dg) — 4.5°208(A4) — S°208(By)
ASR(298K) = 2.(188,8) + 2.(223,1) — 4.(186,9) — 205,2 = —129]/K
2- Enthalpie libre standard AG°y de la réaction a 298K
On applique la relation : AGx(T) = AHR(T) — T.ASR(T)
AGR(298K) = —114,4 — 298.(-129).107% = —75,958 kJ
3- Constante d'équilibre Kp; a 298K

En appliquant la loi d'action de masse:

AGR(298K)
Kpl = exp _—RT
K = ( 75958 ) —2018.10"3
pL = ¢*P\ 7832 10-3.208) ~ 7

4- Constante d'équilibre Kp, a 650K

Comme AH°y est constante dans l'intervalle de température [298K , 650K], on

peut appliquer la loi de Loi de Vant'Hof f :

AHpT1 1]

l Ky, AHgy1 1] Ko =K
el el e =
"\k R |1, " 1,) T ez T Bm &P (T T T

p1
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—129 1 1 — 117
8,32.10_3 [298 650] S

K, = 2,018.10136xp[

Exercice 02:

CUBI‘Z (s) € CuBr )t %BI‘Z (@ » AH‘:{ =47,35 KlJ.

1- Constante d’équilibre Kp; a T; = 450 K:

1
Ky1 = Py (2) (Les composés solides n’interviennent pas)
Avec a I’équilibre: Pg,, = P; = 6,71.1073 atm
=Ky, = (6,71.1073)(5 = 0,0819

2- Influence de la température sur I’équilibre :

(  Si on augmente la température TT avec AH%; > 0 = I'équilibre se déplace

dans le sens endothermique = sens 1;

(  Sion diminue la température T! avec = 'équilibre se déplace dans le sens

exothermique = sens 2.

3- Influence de la température sur ’équilibre :

(  Si on augmente la pression totale PT avec An = 0,5 > 0 = l'équilibre se
g p gaz q

déplace dans le sens de diminution de 4ngy,, = sens 2;

(  Sion diminue la pression totale Pl avec = 1'équilibre se déplace dans le

sens d’augmentation = sens 1.

4- Constante d'équilibre Kp, a 550K

Comme AH°y est constante dans l'intervalle de température [298K , 650K], on

peut appliquer la loi de Loi de Vant'Hof f :

(K2 AHR11 1 ] .k [AH,[1 1 ]
—_— = = = _— ]
"\K,,) T R 1, Tl T "2 T P T T

47,35 1 1 7
8,32.10_3 [450 550

Ky, = 0,0819exp[ } = 816,42
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Exercice 03 :

1- Expression de la constante d’équilibre Kp

On établit le tableau d’équilibre en fonction du degré de dissociation a:

Equation PCls(g) <P PCly(g) + Cly(g) Somme
t=0 no=Imol 0 0 ng mol
teq ng.(1-a) ny.a ny.a ng.(1+a)
. . 1 - a)Pr a.Pr a.Pr
S0l | R 1+ a+a Pr
B P(PCl3).P(CLy) B a?. Py a?. Py

P(PCly)  (Q+0.(1-a 1-a
2- a. Pression totale du mélange: (a=0,5)

A T’équilibre : ny = ny. (1 +a) = 1.(1+0,5) = 1,5 mol

On applique la loi des gaz parfaits: P;V = nyRT =

_ nyRT  1,5.0,082.473
r— vy - 59

= (0,986 atm

2- b. Constante des gaz parfait:

a’.Pp  0,5%.0,986
1—a?2 1-0,52

Kp = = 0,329

Exercice 04:

CO(g) + H:0(2)2 [ Ha(g) + COxg), AG %= 8635,2J
1- Constante d'équilibre Kp a 900K

En appliquant la loi d'action de masse:

8635,2
8,32.(900 + 273)

Kp = exp (— ) =0,412

2- Composition a I’équilibre
On établit le tableau d’équilibre en fonction de I’avancement ¢ -
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Equation | CO(g) + H;O(g)«» Hyg) + COy(g) Somme

nj a t=0 20 0 25 15 60 mol

n; a teq 20-¢ -<¢ 25+ ¢ 15+ ¢ 60 mol

P=Py.x; (20 - OPr | (—=OPr | 25+ Py | A5+ OP; P,
60 60 60 60

_ P(CO).P(H) _(15+ .25+ O)

P = p(C0).P(H,0) ~

(20 - 9.(-9)

=0,60°+327 + 375 = 0> {=—8,7mol

= n(CO) = 28,7 mol ; n(H,0) = 8,7 mol

n(€0,) = 6,3 mol; n(H,) = 16,3 mol
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Al. Transformations réversibles de gaz parfaits

Diagramme Travail Chaleur Variation de Variation de Variation de
de Clapeyron I’énergie interne I’enthalpie I’entropie
P=f (V) wo QW AU (J) AHL () AS (J/K)
Isobare
n.Cp.Ln (T—':)
P=cste, —P.(Vf - Vi) n.Cp. (Tf — Ti) n.Cv.(Tf — Ti) n.Cp.(Tf — Ti)
V/T=cste n.Cp. Ln <V_f)
p' i
Isochore n. Cv.Ln T_f)
L
V=cste, ‘ ‘ 0 n.Cv.(Tf — Ti) n.Cv.(Tf — Ti) n.Cp.(Tf — Ti) pf
P/T=cste n.Cv.Ln (—l>
4 V
Isotherme —n.R.T.Ln (—f> +n.R.T.Ln (—f> n.R.Ln (V—f)
K Vi Vi vi
T=cste, 0 0
vf Vi Pf
P.V=cste —P.V.Ln (5 +P.V.Ln (> “n.R.Ln (ﬁ)
Adiabatique Pf.Vf - PiVi
P.V'=cste, y—1 ) )
T.V' =cste, 0 n.Cv.(Tf — Ti) n.Cp.(Tf — Ti) 0
T".P"=cste n.Cv.(Tf — Ti)

Cp/Cv=y, cp-cv=R, Cv=R/(y-1), Cp= y.R/(y-1), R=8,314 J.K".mol'=0,082 l.atm. K*.mol™ =2 Cal. K*.mol?, 1 atm=10° Pa, 1 litre=10"> m°.
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A.2. Données Thermodynamiques a 298 K

AHfl Sl Cpl AHqu Tfus AHvap Tvap
kl.mol? [J.mol*.K* | L.mol™.K* | kJ.mol™ K kJ.mol™ K

Ai(s) 0 28,3 243 05 $33 284 2745
Al O4(s) -1675.7 509 79,0 108 8 2 288
BaCOy(s) -12163 121 85,4
BaO(s) -5535 70,5 47,8
C(s) (V] 5.7 85
CHLOH() -2387 268 8i,6 32 i7s 353 3375
CHyOH(Q) -2007 2397 439
CH Q) -748 1862 35,3 09 89 82 11,5
C2Hi(Q) 52,3 2195 426 34 1035 13,5 169
C H(Q) 2267 2008 43,9 38 191 176
CeHell) 490 1733 1355 99 2785 24 353
CgHe(Q) 829 2693 81,7
CO(g) -110,5 197 6 29,1 08 74 6 81,5
COz(9) -3935 2136 37,1 83 216,5 1945
CaCOq(s) -12069 929 81,9
Cao(s) -635,1 397 2.8 50,2 2853 3123
Clig) 0 2230 339 6,4 172 20,4 2385
Cu(s) (V] 332 244 13 1356 3046 2 840
Cucxs) -157,23 426 423
Fa(s) 0 7.3 25,1 15,1 1 808 351 3023
FR0O(s) - 266,1 57,5 481 A 1693
F2,04(s) -8240 87 4 1038
Fas0us) -11184 1464 1434 1281
H(Q) 0 1206 28,8 0,1 14 09 20
H2O0) -2852 699 75,2 [ 273 441 373
H.0(9) -2418 1887 336
HzO(s) 37,6 (**) 598
HBr(Q) -364 1986 291 24 1845 176 206
HCKg) -923 1868 29,1 2 158 162 188
HIKg) 26,5 206,5 29,2 29 222 198 237,
(s) 0 1161 s44 156 86,5 a9 as7
N.(Q) 0 1915 29,1 0.7 63 56 77
N2O(g) 82,0 2197 385 6,5 182 16,6 361
NH, (D -46,1 1922 35,1 5.7 195 234 2395
Na(s) (V] s12 26,2 3 371 “a 1156
NacCi(s) -4112 721 50,5 28,5 1074 1707 1685
NOXg) 20,2 2107 298 23 109,5 138 1”21
NO.(9) 332 2400 37,2
02(9) 0 2050 29,4 04 545 68 @0
O4(9) 1427 2388 39,2 80 108 161
P(s) (dlanc) 0 411 238 06 217 12,4 553
PCly(Q) - 287 317 71,9
PCls(a -3749 3645 1128
PD(s) (V] 648 26,4 5.1 600 180,0 20132
PDO(S) -21723 68,7 45,8 17 1161 2134
S(s) 0 18 22,6
S02(9) -2968 2481 39,9
SO4(9) -3957 2566 50,7
ZnCly(s) -4160 11,5 71,32 230 556 1292 1005
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A.3. Enthalpie de liaisons: kl.mol™

A.3.1. Liaisons simples

H-H 435.97 H-S 338.90 0-0 138.07
H-F 563.17 C-C 347.27 S-S 213.38
H-CI 431.79 C-Cl 326.35 F-F 153.13
H-Br 366.10 C-Br 276.14 Cl-Cl1 242.67
H-I 208.74 C-0 351.46 Br-Br 102.88
H-C 414.22 C-N 292.88 I-1 151.04
H-N 380.11 N-N 158.99 I-Cl 210.46
H-O 464.22 N-Cl1 200.83 I-Br 177.82
A.3.2. Liaisons multiples

C=C 615.05 C=N 878.64

C=C 811.70 N=N 418.4

C=0 711.28 N=N 045.58

O0=0 497.00
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A.4. Fonctions et dérivées utiles en thermodynamique

fix) fle)
a 0 a constante
ax a a constante
a.x" n.a.x”! a,n constantes
a.In(x) 2 a constante
= — a constante
a.exp®® a.b.exp®™ a.b constantes
Cas général Exemple
Fonction  Dérivée Fonction Dérivée
f+9g [ +4d In(x) + €* < +e*
a.f a.f’ 4.In(x) 4.%
f(9) q.1'(9) In(z?) 2r. 4
1.9 f'g+ /4 3r.2 3.2 4+ 3.5
1 ={ 1 _-Lr,
1 ('.,l. 9 4“.("2 4.1(;:(-‘1)!.."
’ ’ x x
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