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Avant-propos

Conforme aux programmes LMD (Licence-Master-Doctorat) défini par arrété ministériel
du ministere de 1’enseignement supérieur et de la recherche scientifique, ce fascicule s’adresse aux
étudiants licence de premiére année de I'université dans le domaine des Sciences de la Matiére
(SM) et des Sciences et Techniques (ST). Il est concu de fagon a aplanir au mieux les difficultés

inhérentes au discours scientifique tout en conservant la rigueur nécessaire.

Cet ouvrage présente 1'ensemble des notions fondamentales en thermodynamique,

Ainsi également, des exercices d’application corrigés sont proposés en fin de chaque chapitre

permettent a I'étudiant de tester ses connaissances.

Le polycopié est réparti en quatre chapitres

e Le premier chapitre comporte des généralités sur la thermodynamique avec un rappel
mathématique, et quelque définition sur la quantité de chaleur et le travail, ainsi que

I’énoncé du principe zéro.

e Le deuxieme chapitre développe les différentes formes d’énergie, leurs transferts et

I’énoncé du premier principe de la thermodynamique.

e Le troisieme chapitre est consacré a la thermochimie et montre les applications du premier

principe en thermochimie.

e Le quatricme et dernier chapitre illustre les bases fondamentales du second principe de la

thermodynamique, les notions et les différentes expressions de 1’entropie.

Le cours présenté dans ce polycopié de cours est le fruit de plusieurs années d’enseignement
dispensé aux étudiants de premiere année Licence Sciences et Techniques (ST) a I'université

Mustapha Stambouli de Mascara. Il s’agit d’un cours de " thermodynamique 2".



CHAPITRE I : Notions fondamentales de la thermodynamique

I.1. Introduction

La thermodynamique est la science qui étudie les échanges d’énergie entre le systéme et le milieu
extérieur. Pour compléter les notions vues au lycée a propos des chaleurs de combustion, de
dissolution ou de changement d’états, il est nécessaire de définir un certain nombre de termes. La
thermodynamique intervient dans de nombreux domaines : chimie, génie chimique, biologie...etc.
elle peut étre abordée sous deux aspects : 1’'un macroscopique et 1’autre microscopique. La
thermodynamique classique (ou microscopique), faisant I’objet de ce cours, ne fait intervenir que
des grandeurs macroscopiques, mesurables expérimentalement comme la Température, la

Pression, le Volume, la Composition, ...etc.

1.2. Définitions de base W>0 / Q>0

I-2.1. Un systéme : C’est est un objet ou un ensemble d’objets
dont on fait I’étude, qui appartiennent a un domaine de I’espace milieu

. ( N . . extérieur
.et se transformer soit par un phénomene physique soit par une

réaction chimique. Tout ce qui entoure le systeme s’appelle

1
milieu extérieur / Univers \

I-2.1.1. Convention W <0 Q<0

Les énergies échangées avec le milieu extérieur seront affublées d’un signe positif lorsqu’elles

seront recues par le systeme est négatif dans le cas contraire.
L’ensemble du systéme et du milieu extérieur constitue 1’univers.
I-2.2. Milieu extérieur

C’est le reste de I'univers (univers= systeéme + milieu extérieur).

I.3. Classification des systemes
On retrouve deux types de classification des systemes :
1.3.1. De point de vue de la matiere contenue dans le systéme

On distingue deux types de systeme ;



e Systeme homogeéne contient une seule phase (gaz, liquides miscibles, solide)

1.3.2. De point de vue des échanges entre systéme et milieu extérieur

Selon la nature de la frontiere entre le systeme et le milieu extérieur, on distingue différents

systemes :

e Systéme ouvert : il échange de la matiére et de 1’énergie avec I’extérieur ; exemple : une

cellule vivante.

e Systéme fermé : il n’échange pas de matiére avec 1’extérieur ; exemple : réacteur clos.

e Systeme isolé : aucun échange avec I’extérieur (ni d’énergie sous forme de travail ou de

chaleur, ni de matiere), 'univers est un exemple de systeme isolé.

e Systeme adiabatique : pas de transfert thermique avec I’extérieur ; exemple : systéme

dans un vase Dewar.



Systéme Echange de matiere | Echange d’énergie Exemple
Ouvert Oui Oui
Fermé Non Oui
Isolé Non Non
Adiabatique Non Non .
Calorimétre

L.4. Etat d’un systéme et grandeur d’état

L’¢état thermodynamique d’un systéme est représenté par des grandeurs macroscopiques relative a
I’état microscopique de la matiere constituant le systeéme. Toutes les grandeurs macroscopiques,

directement mesurable ou non, susceptibles de d’écrire 1’état d’un systeme sont appelées grandeurs

d’état. Exp : le volume (V), la pression (P), la température (T), masse (m)...etc.

I.4.1. Etat d’un systéme :

L’¢état d’un systéme est défini a un instant donné ; on peut imaginer que cet €tat puisse étre fixé
par une photographie instantanée. On le décrit macroscopiquement au moyen de grandeurs
physiques telles que : T, P, n quantités de matiere, V... Toutes ces grandeurs sont des variables

d’état. Certaines ne sont pas indépendantes les unes des autres mais peuvent étre reliées par une

ou plusieurs équations d’état.

Exemple : I’équation d’état des gaz parfaits : PV = n RT avec

R : Cste des gaz parfaits = 8,314 JK 'mol .



P : Pression a l'intérieur du systeme en Pascal (Pa).
V : Volume du systéme en m.

T : Température du systeme en Kelvin (K).

n : nombre de moles de gaz du systeéme en (moles).

Dans cette équation dite équation d’état des gaz parfaits, chaque variable d’état (pression, volume

ou température) dépend des deux autres variables.

Dou: p=f(V.T) ouV=f(PT) ouT=f(P.V)

Application : Sachant qu’une mole de gaz occupe un volume de 22,4 1 dans les conditions

normales (T= 0 °C et P = latm), calculer la valeur de la constante des gaz parfais R :
1) Lorsque la pression est mesurée en (atm) et le volume en (1).
2) Lorsque la pression est mesurée en (cm Hg) et le volume en (1).
3) Lorsque la pression est mesurée en (atm) et le volume en (cm 3.
4) Lorsque la pression est mesurée en (dyne/ cm 2) et le volume en (cm 3).
5) En systéme international.
Solution :
1) La pression est mesurée en (atm) et le volume en (1) :

PV=nRT. (n=1) = R=PV/T=1x22.4/273=0.082 l.atm/K.mole.
2) La pression est mesurée en (cm Hg) et le volume en (1) :

1 atm = 760 mm Hg = 76 cm Hg. = R =PV/T=22%10° /273=82 atm.cm? /K.mole
3) La pression est mesurée en (atm) et le volume en (cm3) :
R=PV/T=10°%22.4 /273=82atm.cm’ /K.mole
4) La pression est mesurée en (dyne/ cm?2) et le volume en (cm3) :
latm=760mmHg =1.013*%10° dyne/cm? = R=1.013x10° x22.4x10° /273
= 8.314x10" dyne.cm/K.mole

5) En systéme international : 1dyne.cm=erg; R =8,314%10" erg/K.mole

1 Joule = 107 erg lcal=418J donc ; R =814/4.18=1.92 = 2K/mole. K



1.4.2. Grandeurs d’état :

Sont des variables d’état, tels que la température (T), la pression (p), la quantité de maticre (n(B)),
le volume (V), la masse (m). Certaines ne sont pas indépendantes les unes des autres mais peuvent
étre réalisées par une ou plusieurs équations d’état.

pV =nRT équation du gaz parfait

P (Pa), V (m%), T (K), n (mol), R = 8.31441+0.00026 JK'mol’! constante du gaz parfait. Chaque
systeme est caractérisé par les propriétés exactement déterminées qui se divisent en deux groupes,

propriétés intensives et extensives.

Grandeurs physiques

— T

Grandeurs extensives : Grandeurs intensives :
Proportionnelles a la quantité de la Ne dépendent pas de quantité de
maticre. Définies pour I’ensemble du maticre : # f(n). Définies en chaque

systeme. point d’un systéme

Siun systeme est divisé€ en 1 sous-
systemes, la grandeur extensive est la T, p, pi, xi (fraction molaire), p, 1

somme des grandeurs de ses sous- (potentiel chimique)

systémes : X = ) x;
m, V, n, U (énergie interne),
F (énergie de Helmholtz),
H (enthalpie), G (énergie de Gibbs), S Grandeurs molaires :
(entropie) m

. . . =
m=>)mi; V=>vi;n=>ni Zn .
2.mi; 2Vi; D> i Masse molaire

N v

m, V, n, U (énergie interne), VvV —

F (énergie de Helmholtz), 2% Volume molaire

H (enthalpie), G (énergie de Gibbs),
S (entropie)

m=)mi; V=>vi;n=)ni

N /

K




L.5. Transformation du systéme par échange d’énergie (Q ou W) avec le milieu extérieur

Sous I’influence d’échanges ou transfert d’énergie entre le systéme et le milieu extérieur, le
systéme évolue et les variables d’état du systeme sont modifiée. On dit que le systeme se
transforme ou change d’état en passant d’un état d’équilibre initial (1) a un autre état d’équilibre
final (2). Toute transformation finie peut étre obtenue en sommant une infinité de transformations

infinitésimales (intégration), on distingue :

(W ou Q cédés)[Ou | (W ou Q regus)

Py, V1, Tt Mp Py, V1, T1
Etat (1) Etat (2)

e Transformations isochores : V= constante, AV=0 ; transformation a volume constant
tout au long du chemin suivi.

¢ Transformations isobares : P= constante, AP=0 ; transformation a pression constante tout
au long du chemin suivi. ¢ Transformations isothermes : T= constante, AT=0 ;
transformations au cours desquelles la température reste constante.

e Transformations adiabatiques : Q=0, transformations au cours desquelles il n’y a pas

d’échange de chaleur avec le milieu extérieur. 2.8.1. Transformations ouvertes

L.5.1. Transformations ouvertes Figure 1.
P ) Transformation
Une transformation ouverte est une transformation ouverte

ou I’état final du systeme est différent de 1’état

1
e > V
Initial (figure 1). -
Figure 2.
P Transformation
1.5.2. Transformations fermées fermée.
Une transformation fermée est une transformation s
9

ou I’¢état final du systeme est identique a 1’état initial > V

(figure 2).



1.5.3. Notion de cycle thermodynamique

w

Un cycle thermodynamique est suite de transfo-

-rmation ouvertes. Ou bien le systeéme subit,

Ty

une série de transformations, qui le ramene a son Figure 3. Cy cle

état initial (figure 3). thermodynamique

1.5.4. Transformations réversibles ou (idéales) : ce sont les transformations infiniment lentes

d’une succession d’états d’équilibres.

L.5.5. Transformations irréversibles (réelles) : ce sont des transformations rapides et brutales

hors équilibre.

1.5.6. Transformation renversable : On fait subir & un systéme une transformation entre 1’état
initial et un état final, et on peut réaliser la transformation inverse en inversant le sens des

variations des contraintes.

1.6. Etat de la matieére

Tous les corps peuvent se présenter, selon les conditions de température et de pression sous 1’une
des trois états suivants : solide, liquide ou gaz. Le passage d’un état a un autre constitue un

changement d’état physique ou changement de phase.

Sublimation (Ls)

v

Fusion (L) R Vaporisation(Lv)
SOLIDE - | LIQIUD " GAZ
A N

P

A

Solidification Condensation(liquéfaction)

Condensation Solide

Différents types de transformations d’états physiques de matiére




A 1'équilibre, un corps pur ne peut étre que dans une phase donnée.

Mélange de corps purs

Un mélange liquide Un mélange Un mélange de deux
.. : . iquide-gaz
liquide (émulsion) HY > phases) solides
différentec

Une « carte » des phases, c'est-a-dire la phase dans laquelle est le systeme pour des conditions

données (pression, température, composition).

L.7. Echange d’énergie d’un systéme thermomécanique entre le systéme et le milieu extérieur

o Différents types de transferts: Un systtme qui subit des transformations
thermomécaniques il peut y avoir transfert d’énergie sous forme de chaleur notée Q ou
sous forme de travail mécanique noté W ou de travail électrique noté W’. Q, W et W’ sont
des grandeurs d’échange. Elles s’expriment en joule (J). Il peut y avoir aussi transfert de
matiere.

e Convention

Les quantités (énergie, matiere) recues par le systéme sont comptées positivement.
Les quantités cédées au milieu extérieur sont comptées négativement.

La figure I-2. montre le sens conventionnel de 1’énergie recue ou cédée par un systéme

donné.
W>0 W< 0
e /
System System
-~ -
Q>0 Q<0
W et Q recgus par le systeéme W et Q cédés par le systeme

Figure I-2 : Sens conventionnels de I’énergie échangée avec un systéme.


http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89mulsion
http://fr.wikipedia.org/wiki/A%C3%A9rosol

L.8. Définition d’une réaction chimique :

La réaction chimique est une transformation chimique au cours de laquelle un certain nombre de
constituants initiaux appelés réactifs donnent dans 1’état final des produits. Des liaisons
interatomiques sont rompues au niveau des réactifs pendant que de nouvelles liaisons apparaissent
au sein des produits. Si une transformation s'effectue sans échange de chaleur avec le milieu

extérieur, elle est adiabatique (par exemple si le systeme est un calorimetre parfaitement isolé).
Si la transformation a lieu a

- T = constante, elle est isotherme.

-V = constant, elle est isochore.

- P =constante, elle est isobare.

Une succession de transformations a I'issue desquelles 1'état final est identique a 1'état initial est

un cycle.

B. Equation — bilan.

Notation générale : ZviAi - kaAk
Réactifs produits
Une équation bilan traduit la conservation qualitative et quantitative des éléments chimiques.
Les nombres v et v sont les coefficients stoechiométriques. Si les proportions des réactifs
correspondent aux coefficients v, on dit que la réaction est dans les proportions

steechiométriques.

Il est souhaitable de préciser I’état physique des espéces mises en jeu: Solide (s), liquide (1), gaz

(g), solution aqueuse (aq).

C. Taux d’avancement de la réaction.

Il est calculé par rapport au réactif limitant. Par définition, le taux d’avancement noté t, est égal

au rapport de la quantité du réactif limitant ayant réagi a sa quantité initiale

t=n (§)/n (0)



T =0 au début de la réaction

t =1 ala fin d’une réaction totale

T <1 ala fin d’une réaction limitée

1.9. Aspet énergétique des réactions chimiques

Au cours d’une réaction chimique il peut y avoir dégagement ou absorption de chaleur, création
d’énergie électrique...etc. la thermodynamique étudie cet aspect énergétique des réactions. Cette
science permet de prévoir I’évolution des systémes chimiques, elle est basée sur trois principes
fondamentaux. Un principe ne se démontre pas mais I’expérience montre que ces conséquences
sont toujours vérifiées. L’énergie ne peut étre ni crée ni détruit. L’énergie ne peut que se
transformer d’une sorte en autre. Le travail et la chaleur sont les formes les plus courantes de
I’énergie.

1.9.1. Chaleur échangée par un systeme

La chaleur traduit la variation de I’énergie cinétique des molécules. Un de chaleur entre le

systeme et le milieu extérieur est caractérisé soit par :

e Un apport de chaleur se traduit par un échauffement (élévation de température) ou un

changement d’état physique : fusion, vaporisation, sublimation.

e Une soustraction de chaleur se traduit par un refroidissement (abaissement de température)

ou changement d’état physique : solidification, liquéfaction, condensation
1.9.1.1. Variation de la température
La chaleur est une forme spéciale de 1’énergie :
e (est une énergie exprimée en [J] ou en [k cal].

e Elle est échangée a I’échelle microscopique sous forme désordonnée par agitation

moléculaire (c’est-a-dire par choc entre les molécules en mouvement.
e Elle s’écoule toujours d’une source chaude vers une source froide.
e La chaleur n’est pas une fonction d’état, c'est-a-dire dépend du chemin suivi.
On peut définir deux types de chaleurs distinctes : Chaleur sensible et Chaleur latente

A. Chaleur sensible
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Pour une petite transformation 8Q quantité de chaleur recue par le systéme, que ce soit un
échauffement ou un refroidissement. Elle est proportionnelle a la quantité de la matiére (masse ou

nombre de moles) et a la différence de température (AT).
e Pour une transformation infinitésimale :

80 = C.dT

Ou: dQ=n.c.dT ou dQ=m.cdT (I.1

Q : quantité de chaleur recue par le systéme - chaleur élémentaire.

-1
C : capacité calorifique, JK .

m : La masse de la matiere du systeme.
n : Le nombre de moles du systeme.

¢ : La capacité calorifique massique ou molaire de la matiere exprimée respectivement en [J. Kg

1. K1 ou [J. mol 1. K'!]. Elle peut étre a pression constante (Cp) ou & volume constant (Cv)
dT : ’accroissement de température.

Signe de Q

0Q < 0 le systeme libere de la chaleur ; la réaction est exothermique (ex NaOH dans 1’eau).
6Q > 0 le systeme gagne de la chaleur ; la réaction est endothermique (ex : 3 KNO dans I’eau).
0Q = 0 pas d’échange avec I’extérieur ; la réaction est athermique (équilibre d’estérification).
1.9.1.2. Changement d’état de la matiere

B. Chaleur latente

On définit dans ce cas la chaleur latente de changement d’état qui représente La quantité de
chaleur nécessaire pour qu’une quantit¢ de matiere puisse changer son état physique a une
température constante. Elle est proportionnelle a la quantit¢ de matiére (masse ou nombre de

moles) et la valeur de la chaleur latente liée a ce changement d’état physique.
I1.2)
Q=nL ou Q=mlL

Ou L représente la chaleur de changement d’état en J.mol™! et n le nombre de moles transformées.
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Pour chaque type de maticre, il existe trois types de chaleurs latentes liées aux six changements
d’état physiques (Ls, Lv et Lf). Ou Ls, Lv ou Lf : est la chaleur massique ou molaire associé¢e

respectivement a une sublimation, vaporisation ou fusion.

1.9.2. Echange d’énergie d’un systeme thermomécanique (Le travail mécanique de la

pression extérieure)

Un systeme qui subit des transformations thermomécaniques échange avec le milieu extérieur

des énergies de type calorifique (chaleur) et mécanique (travail des forces de pression).
Le travail est une autre forme d’énergie (énergie mécanique) :
e C’est une énergie exprimée en [J] ou en [cal].

e A I’échelle microscopique ; ¢’est une énergie échangée de fagon ordonnée (grace au

déplacement par exemple d’un piston qui imprime une certaine direction aux atomes.

e Ce n’est pas une fonction d’état

dx

v

Un travail résultant d’un déplacement de piston

On définit la pression exercée par une force (F) sur la surface (S) du piston par :

P=F/S
Donc le travail exercé sur ce piston est la force (F) par un déplacement (dx) :

W = Fdx = PSdx = PdV T.3)

D’ou le travail ¢lémentaire est défini par la relation :

SW= —Pdv en Joule, si P cx est en Pa et dv en m®, SW est appelé travail élémentaire

Remarque :

e Le signe (-) est imposé par la convention de signe d’énergie.
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e Si le piston se déplace vers la droite (dV > 0) et le travail est cédé ou fourni par le
systeme au milieu extérieur donc le travail (dV < 0) (négatif). Si le piston se déplace vers

la gauche (dV <0) et le travail est recu par le systeme du milieu extérieur donc le travail >

0 (positif).
Pour une transformation finie entre 1’état initial (1) et I’état final ;(2) est la variation du travail
2
est Wy, = - j PV (I.4)
1

Exemples de calculs

On calcule le travail recu par un systeme entre un €tat initial (P;, V;) et un état final (P¢ , V¢ ) états

d’€quilibres ou Pgygy = Peyy = Cst.
On parle de transformation isobare si a chaque instant, P = Pgy = Cst

On parle de transformation monobare si pression finale = pression initiale = pression extérieure.

Si une transformation se fait a pression extérieure constante, le travail s’exprime par :

W= —Pey (Ve —V;) I.5)

Cas général d’une transformation quelconque : W = — |. 12 PdV Le résultat dépend de la variation

de la pression.
0 W — travail élémentaire, Joule
3

dV — changement du volume du systeme, m

P — pression extérieure, Pa
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I.10.1a calorimétrie : Mesure de quantité de chaleur

1.10.1. Dispositif
/j T F i\
] : : | — Calorimetre 1solé du miieu exténeur
= Qext = 0 ( adiabatique )
- ) Thermometre
Agttateur L. | [Réacton 0

Bombe dans laquelle on effectue
Eau une réaction chinioue

1.10.2. Principe de calorimétrie
Mettre en contact avec 1’eau du calorimétre le systéme a étudier (corps, réaction).
e On met un réactif dans le calorimétre ; on attend 1’équilibre thermique ; on note T

e On met le deuxieme réactif a la température T2 ; on attend 1’équilibre thermique et on

note T3
peut-étre une chaleur absorbée ou cédée selon que le systeme étudié dégage de la chaleur ou en
absorbe. On aura toujours : Qcggse = — Qapsorvse=0cedace T Qabsornée = 0
Les conditions adiabatiques : Yquantités de chaleur échangées = 0. On en déduit apres calcul la

capacité calorifique du calorimetre ou sa masse équivalente en eau.

Exemple : Si le systeme est adiabatiquement isolé du milieu extérieur on aura :

T1, ml, C1
(Froid)

T2, m2, C2
(Chaud)

Systeme adiabatique

14



Un systeme isolé adiabatiquement du milieu extérieur : 2Q =0
= Q1+Q2=0
= m1C1fTTlf dT + mzszTTZf dT =0
= miC1(Tf —T1) + mCa(Tf —T2)

m1C1T1 + m2C2T2
ml1C1 + m2C?2

Tf =Teq =

m1C1T1 + m2C2T2 I.6)

ml1C1 + m2C?2

Tf =Teq =

1.10.3. Objectifs

Les enthalpies de réaction sont parfois mesurables directement par calorimétrie en effectuant la
réaction dans un dispositif isolé thermiquement de I’extérieur appelé calorimetre. On utilise aussi

le calorimetre pour déterminer la capacité calorifique d’un corps.

1.10.4. Définition de la capacité calorifique

La capacité calorifique est la quantité de chaleur qu’il faut fournir pour élever de un (01) degré la

température d’une substance.

Application : On mélange 20 g d’eau a 20°C et 40 g d’eau a 60°C. Calculer la température

d’équilibre si on considére que le mélange est un systéme adiabatique.

ml1C1T1 + m2C2T2

Tf =Teq =— ST+ macz
C1=C2

g MITL+ m2T2
f=Teq= ml + m2

7oy _ 20X 20 40 X 40
f=Teq= 20 + 40
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I.11. Représentations graphiques des évolutions du systeme

Les variations d’état du systéme a, la suite d’une transformation sont représentées dans divers
diagrammes permettant ainsi de suivre 1’évolution du systéme. On utilise ainsi les diagrammes

suivants : diagramme de Clapeyron (P, V).
Dans les figures ci-dessous, on représente le diagramme le plus utilisé Clapeyron

On distingue différents types de transformations ou évolutions suite a un échange d’énergie du
systeme avec le milieu extérieur. Ces évolutions sont facilement représentées dans ces

diagrammes par des droites verticales ou horizontales, a savoir :

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

¢ Une transformation isentropique (adiabatique) (S = constante) ou (Q = constante)

1)V = Cte, processus isochore

W12=0

=}

V= Cte

A 4

w

2)P = Cte, processus isobare \ T =Cte

2
W12=_f1 PdV=P(V1—V2)

\ 4

3)T = Cte : processus isotherme
Wy, = — [*PdV
12 1

P #* constante ; gaz parfait
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nRT J-Z d_V

PVZT = W]_z:_nRT 17V p
Vz P = Cte
le = - nRT lTl—
Vi
%
Ona: P1V1 =nRT1 ; P2V2 =nRT2 "
P; 1 141
4) dQ = 0 : processus adiabatique p

AU = CU(Tl - Tz)

Q=0

\ 4

1.12. Principe zéro (équilibre thermique)

Soit deux systémes A et B séparés par une paroi diathermique. L’ensemble A+B étant
adiabatiquement isolé du milieu extérieur.

e

Si les états initiaux des deux systemes mis en contact étaient différents, il se produirait un échange
de chaleur entre eux. Au bout d’un certain temps, on n’observe plus d’échange de chaleur entre
ces deux systemes : on dit qu’ils sont en équilibre thermique. Ceci nous permet de postuler
I’existence d’un parameétre intensif d’état appelé température. Cette derniere prend la méme valeur
pour les deux systémes lorsque I’équilibre thermique est atteint.

Donc, le principe zéro peut s’énoncer comme suit :

« Deux systemes en équilibre thermique avec un troisiéme, sont en équilibre entre eux ».
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I.13.Model du gaz parfait
Le gaz parfait est un modele théorique basé sur les hypotheses suivantes :

e Il n’existe pas d’interaction entre les molécules (molécules éloignées).
e Les molécules sont assimilées a des masses ponctuelles.
e Leschocs entre les molécules ou contre les parois du récipient sont parfaitement élastiques.

Le comportement du gaz parfait est décrit par la relation : PV = nRT ; P : pression du gaz ;
V : volume occupé par le gaz ; n : nombre de mole de gaz ; T : température en Kelvin ;

R : constante=0.082 l.atm.mol'K'=8.314 J.mol'K'=1.987 cal.mol 'K"'.

1.13.1. Loi de Boyle Mariote

En 1662, Robert Boyle et Edme Mariotte ont montré que le produit de la pression P d'un gaz par

son volume V ne dépend que de la température. Elle a été énoncée comme suit ;

A température constante (T=constante) la pression (P) et le volume (V) sont inversement

proportionnels : P = A(const)%
P

2
k“ Hyperbole
1

> V

Pour une masse d’un gaz et pour différentes pressions (P1 et P2) et de volumes (V1 et V2) et a

température constante, on aura : PV. =PV, =K (L.7)
1V — £2V2 — ™1

1.13.2. Loi de Gay — Lussac et Charles

En 1800, Louis Joseph Gay-Lussac et Charle ont prouvé que ; A volume constant (V=constante),
la pression d’un gaz est proportionnelle a la température et a pression constante (P=constante) le

volume d’un gaz est proportionnel a la température.

P

<

VCS PCS

v
-
v
-
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Pour une masse d’un gaz a différentes températures(T; etT,) et de volumes (V;et 1/,),

on aura : Vi _ ¥ (1.8)

=—= =K, aP etn constant
Ty T

Une conséquence de la loi de Gay-Lussac-Charles est pour une masse donnée de gaz a volume

constant, la pression P du gaz est directement proportionnelle a sa température absolue T on aura :

P1 _ E _ N
Lo, C K5 a 'V etn constant (1.9)
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CHAPITRE 2 : Premier Principe de la thermodynamique

IL.1. Le 1¢F principe de la thermodynamique

Le premier principe de la thermodynamique dit aussi principe de conservation d’énergie stipule

que :

>

L’¢énergie du systéme se conserve en cours des transformations du systéme (c’est-a dire,
ne se dégrade pas).

L’énergie du systéme est seulement transformée d’une forme d’énergie en une autre forme
(équivalence des formes d’énergie).

La variation d’énergie interne du systéme en cours d’une transformation est égale a la
somme algébrique des énergies échangées AU =W + Q.

L’énergie interne du systéme varie donc pendant la transformation entre 1’état (1) et 1’état
2): AU=U—-Uy

L’énergie d’un systéme isolé reste constante AU = (0)

Si la transformation est élémentaire (infinitésimale) : dU = (6w + §Q)

dU : est une différentielle totale exacte alors que OW et 6Q ne le sont pas en général (en utilise

alors & au lieu de d)

I1.1.1. Enoncé du ler principe de la thermodynamique

« La variation de 1’énergie interne d’un systéme fermé lors d’une transformation est égale a la

somme algébrique du travail W et de la quantité de chaleur échangée Q avec le milieu extérieur ».

>

La variation AU de cette fonction pour passer d’un état A a I’état B ne dépend que de 1’état
initial et de 1’¢tat final du systéme et pas du chemin parcouru (figure 1).

Le premier principe de la thermodynamique exprime la conservation de 1’énergie du
systeme.

En d’autres termes, 1’énergie interne est une fonction d’état, sa variation ne dépend pas du

chemin suivi par la transformation.
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I1.1.2. Expression mathématique du lere Principe

AU = (U, —U;) =W + Q U : est fonction d’état, alors que W et Q ne le sont pas en général.
L’énoncé du premier principe, indique que la somme : [W(travail) +Q(chaleur)] ne dépend que
des états initial et final. W et Q sont des fonctions de passage (ou de transfert) entre les états 1 et

2. Soient : W12 et Q2.

Le premier principe traduit une conservation d’énergie au cours d’une transformation. Ainsi, la

somme (W+Q) est constante quel que soit la nature de la transformation :

~ ® N

Etat initial Etat

\ 4

(A)

(©)

Figure 1. Chemin type parcouru lors d’une transformation.

Ona:WA+QA=WB+QB=WC+QC=CSt=U2—U1=AU

Convention du signe :

Si AU >0 : le systeme regoit de I’énergie, et si AU <0 le systéme céde de 1’énergie. De méme pour

W et Q.
Cas particuliers :

* Systéme isolé : le systéme n’échange pas de travail et chaleur avec le milieu extérieur d’ou : Q
=0 et W =0, en conséquence AU =W + Q =0 . L’énergie interne d’un systéme isolé est
constante (principe de conservation) et W et Q sont deux grandeurs de méme nature en d’autres

termes elle ont la méme unité ; le joule ou la calorie.

* Transformation cyclique : le systeme subit une série de transformations qui le rameéne a son

état initial : U, = U; donc AU =U; — U;=0

=>AU =W+ Qet W = —Q (principe de I’équivalence)
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I1.2. Application du premier principe aux réactions chimiques
IL. 2. 1. Réaction a volume constant
Une réaction a lieu a volume constant si :

» Elle est réalisée dans une enceinte fermée (réacteur clos) ;
» Le volume des produits, est le méme que celui des réactifs (réactions entre solide et/ou
liquide).
Si de plus la transformation est réversible, on a a tout moment : P,y = P,y = P (Pt : pression

intérieure c-a-d celle du gaz), ainsi 6w = —PdV

Dans le cas d’une transformation isochore (dV = 0) :

Sw=—PdV =0et dU = 6Q (L. 1)

Il en résulte que, la variation d’énergie interne du systéme : AU =U; — U; = Q ; dans ce cas Q est

une fonction d’état, elle ne dépend que de I’état initial et de 1’état final

Convention de signe :
* (<0 : réaction exothermique (le systeme dégage de la chaleur).
* (>0 : réaction endothermique (le systéme absorbe de la chaleur).

* Q=0 : réaction athermique (pas d’absorption ou dégagement de chaleur).

Remarque : Dans ce cas, la chaleur échangée est une chaleur a volume constant ( Qy), égale a la

variation de 1’énergie interne du systéme : AU = Qy.

I1.2.2. Réaction a pression constante « Enthalpie de réaction »
Une réaction a lieu a pression constante si

» Elle est réalisée sous une pression extérieure constante (exemple : sous la pression
atmosphérique a I’air libre). Dans ce cas, la chaleur échangée est une chaleur a pression
constante Qp .

Pour une transformation isobare, d’un état 1 a un état 2, le travail total :
2
Wip = — [ PdV =PV, — V1)
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AU=U,—-U =W+Q=-PV,—-V)+ Qp
Qp=AU+P(V,-V,)=U,— U, +P(V,—-V,) =U, —U; +PV,—PV,

= Qp=(U,; + PV,) — (U; + PV}) wevrrrrnen. (D
Dans ce cas Qp ne deépend que de I’¢tat initial et de 1’état final. @, est €gale a la somme d’une

fonction d’état. H = U + PV ; appelée Enthalpie soit :

(1) = @, = (H,— Hy) = AH (avec AH enthalpie de réaction) (IL 2)

e (’est une énergie exprimée en [Joules] ou en [calories]
e (’est aussi une fonction d’état, comme ’énergie interne.

Convention de signe :
* Q <0 : réaction exothermique (le systeme dégage de la chaleur) ;
* Q> 0 : réaction endothermique (le systéme absorbe de la chaleur) ;

* Q =0 : réaction athermique (pas d’absorption ou dégagement de chaleur).

I1.2.3. Relation entre Qy et @,

Considérons une réaction chimique entre gaz parfait, supposée totale, effectuée a la température T

et symbolisée par (aA + bB)Reactifs — (cC + dD)Produits
Avec (a,b,c,d) sont les coefficients stoechiométriques (A, B, C D) les constitutions gazeuses
Etat initial : a Nombre de mole de A Etat final : ¢ Nombre de mole de C

b Nombre de mole de B d Nombre de mole de D

e Réaction a volume constant : AU = Q,, = mC,AT

o Réaction a pression constante : AU =—P(V, — V1) + Q, ou bien = @, =AH

D’apres la loi de Joule, 1’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température et par

conséquent : (IL 2)

QU =—PAV + Qp
et pour un gaz parfait PV = nRT d’out PAV = RTAn

An =Y (a+b)—-Y(c+d)
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= Q, =—RTAn+Qp (L 3)

I 4)
= AH =AU + RTAn

R: constante des gaz parfaits égale a 8.34 J.mol'.K'=1.987 Cal.mol"!.K"'=0.082l.atm.mol"'.K".

Remarque : Dans le cas ou des constituants solides et liquides, interviennent dans la réaction

An = AV,

Exemple : La combustion du méthane dégage, a volume constant, 2000 Kj a 25°C. Déduire

I’enthalpie de réaction. On a :

CH, gaz T 20, gaz - €O, gaz T 2H, 0 liqui

=—RTAn + Qp = Qp=RTAn + Q,=AHQ,

Q,=-2000Kj ; An=1-3=-2

Qp = —2x106 + (—2) x 8.314 x 298 = —1995044,856 joule

Convention du signe :
* Si la réaction produit de la chaleur, elle est exothermique : @, <0

* Si la réaction absorbe de la chaleur, elle est endothermique : Q, > 0

I1.2.4. Relation entre Cp et Cv (relation de MAYER) :
Sachantque: H =U+ PV = dH =dU + d(PV) et PV = nRT
Donc on aura: dH =dU + nRTdT

D’ou : ncpdT =ncydT + nRdT Donc : On aura la relation de MAYER :

cp-Ccy =R (IL 5)
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(Cp et Cy : chaleur molaire)

On définit le rapport : C_ appelé coefficient de Desormes

Remarque :

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

peut définir :

s Cp : Capacité calorifique totale (J.K'') ;

s cp : Capacité calorifique molaire (J.mol'!. K1) ;
« ¢p : Capacité calorifique massique (J.g'.K™) ;

Elles sont reliées par la relation suivante : Cp = ncp = mcp, idem pour Cv.

I1.3. Application du ler principe aux gaz parfaits
I1.3.1. Application aux transformations de base

D’apres la loi de Joule, pour le gaz parfait, U = f(T), alors si T = constante = U =constante ; d’ou

: AU =0. Premier principe : W + Q =AU=0=>Q = —-W.

I1.3.1.1. Transformation isochore

Pour une transformation isochore :dw =0 , d’ou: dU = § Q. @y : chaleur a volume constant.
Orona: 6Q, = nCydT, Cy: chaleur molaire du gaz. = dU =nCydT, d’ou:

AU =nCydT =nCy (T,-T;) Puisque AU ne dépend pas de la nature de la transformation,

L’expression précédente (AU = nCy (T,-T)) est alors valable pour tout type de transformation de
gaz parfait.

I1.3.1.2. Transformation isobare

Dans ce cas : P=constante = W = —P(V, — V1)), d’ou (AU —P(V, = V) + Qp

= Qp= (U, — Uy + P(V2 = V1) = Qp= (Up+ PV3) - (U+ PV ).

On constante que Qp s’écrit comme une différence d’une fonction d’état (U + PV'). Cette fonction

est appelée Enthalpie notée H.
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I1.4. Transformations isobare, isochore, isotherme et adiabatique Représentation dans un

diagramme de CLAPEYRON (P, V) et calcul de W, Q, AU et AH.

I1.4.1. Transformation isobare (P = cste)

Soit un gaz supposé parfait et enfermé dans une enceinte a volume déformable, il subit une

transformation a pression constante

Etat initial (Tl, Vl’ Pl) - P]_Vl = nRTl Etat final (Tz, V2, Pz) g P2V2 = nRTZ
. Vi T1
Puisque : P=cstedonc; dP=0 et P;= P,,onaura: —= —
V2 T2
P T1 T2
Ar /
1 > 2
1 1
| 1
1 |
1 1
Y%

V1 V2

Transformation isobare

e Calcul du travail (W) :

2 2
W12=—j PdV=—Pj av=-prPV,-V,)
1 1

Wy, = —P(V, = V) = =(PV, = PV,) = —(nRT, — nRT)

(I1. 6)
Wiy = —nR(T, — Ty)

e Calcul de quantité de chaleur (Q) :

Q12 = AH = Qp =ncp(T, — T1)

e Calcul de I’énergie interne et I’enthalpie :
AU=U2—U1=W12+Q12
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Vi P,
Wi, = nRTIn— = nRTIln— L. 7)
Vo P

11.4.2. Transformation isotherme (T= cste)
Soit un gaz supposé parfait qui subit une transformation a température constante.
Etat initial (T, V3, P;) Etat final (T, V,, P,)

Avec: T, = T, ; donc: PV, = P,V, = -+ BV, = PV = cste

Transformation isotherme

e Calcul du travail (W) :
z 2 av 2dv
W12=—J PdV=—j nRT—=—nRTj — (1L 8)
1 1 V 1 V

e Calcul de quantité de chaleur :

T=cste; U= f(T) ;donc AU =0

AU=W12+Q12:0
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= Qi = —Wi, = +nRTIn2 = —nRTIn 2

— = —nRTIn

Vi Py

e Calcul de I’énergie interne et I’enthalpie :

AU =0 car AU = f(T)

AH=0 car AH = f(T)

I1.4.3. Transformation isochore (V= cste)

V2

(I1.9)
1

Soit un gaz supposé parfait et enfermé dans une enceinte rigide non déformable (dV =0).

L’équation d’état d’un gaz parfait : PV = nRT ; donc

Etat initial - P;V; = nRT; Etat final

Puisque (V= cste) donc dV = 0; (V; = V,) onaura: P,T, = P,T;

P1

R — .2

Transformation isochore V

Calcul du travail (W) :

2
dw = —PdV Wy, =— [[PdV =0 = Wy, =0
e Calcul de quantité de chaleur :

dU = dQ + aw
AU == W12 + Q12 - UZ - U1 == mCV(TZ — Tl)

Donc : Q1,=mC/AT = Q,
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e Calcul de I’énergie interne et ’enthalpie :

(IL.12)
AU = W12 + Q12 = mCV(TZ - Tl) = QU

AH = AU + A(PV) = mc,(T2 - T1) = Q, (IL13)

I1. 4.4. Transformation adiabatique réversible (dQ = 0)

Soit un gaz supposé parfait qui subit une transformation adiabatique (isentropique) c'est-adire

sans changement de quantité de chaleur.

Etat initial (T;, V,, P;) - Etat final (T,, V5, P,)

Transformation isotherme

La transformation adiabatique est caractérisée par : dQ = 0 il enrésulte dU = —PdV

= nCydT = —PdV & nCydT + PV =0............... (1)

c
On a aussi Cp—Cy =R et C—P=]/,ontire Cp =R+ Cy

74
, R+Cy R
et on remplace dans I’expression de gamma : Y = >y =—+ 1
Cy Cy
R
=4 CV = )/Tl .................. (2)
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Par suite (1) et (2) = n%dT +PdV =0 .. 3

et pour un gaz parfait : PV = nRT d’ou:d(PV) = nRdT < PdV +VdP =nRdT ....... 4)

(3) et (4) = lel (PdV + VdAP) + PAV = 0=> PdV + VdP + yPdV — PdV =0

= VdP + yPdV =0 =>d?P + yd7v = (0 C’etladifférentielle logarithmique de la relation

PVY = Cst

Donc on aura cette formule qui décrit I’équation d’état des adiabatiques, appelée aussi la formule

de LAPLACE :

Pl‘/ly = PZI/ZV = Cst (II.14)

» On peut aussi décrire 1’équation d’état des adiabatiques en fonction de température et

volume ainsi que température en fonction de pression :

Ona PV =nRT = =P ="2

PZ _ Vj?/ TlRTZ

On a aussi : P m Vv, = o 4

Donc: | T,uY ' =T/ ™! = Cst (IL15)

) nRT p, v/

Oubien: PV =nRT = =V=—et: ===

P P, V)

y T2 y L 1Y ¥ _ pl=¥ q¥
P,(nR) o7 = P;(nR) 5 Donc : PVT) =P 7" T = Cst (I1.16)
2 1

e Calcul du travail :

1. A partir de ’expression du premier principe

Wy, =—[ PdV ona:dU=dQ+dW ;dQ=0
Donc: dW =dU = nc,dT
= Wy, = flz dU:flzchdT: ncy flsz =ncy AT
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Cc R
Ona:cp—cy =R et —P=)/ et d’autre part C, = —
Cy y—1

>W,=n %(T2 —~T) = y—il(nRT2 — nRT,) et PV = nRT

Donc: 1 (I1.17)
Wi, = E(PZVZ — V)
2. A partir de ’expression intégrale
2 A 2 A 2dv
= — VY = = = —_— = — -_ = —_—
Wi, =—[ PdV et PVY =Cst =A=P=ZoW,=—[ ZdV=A[
- 1 yr—yy__ 4 1-y I-yq__1 1-y 1-y
= CALZ V=, T - =AYy T AV, T
1 Yy1-v Yy 1=y 1
=VT1[P1VlV1 — PRV, ]:)/TI[P1V1_P2V2]
Donc: W _P2Va=PiVy (I1.18)
12 1-y
e Calcul de la quantité de chaleur :
La transformation est adiabatique, donc pas de variation de la quantité de chaleur.
Q1 = 0 IL.19)
e Calcul de I’énergie interne et I’enthalpie :
AU = Wy, = nCy(T, — T1)
AH = Q, =nC,(T, — Ty)
Cp
Ona: — =Y ,alors Cp =YCy
Cy
Donc : AH = Q, = nYCy (T, — Ty)
= AH =YAU (IL.21)
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Remarques :

1. La variation de I’énergie interne et de I’enthalpie est nulle dans trois cas particuliers :
- pour un systeme isolé (W =0et Q = 0)
- pour un cycle
- pour une transformation isotherme.
2. la capacité calorifique a pression constante (cp) et a volume constant (c,)dépendent

généralement de la température : cp = cp (T) et cy = ¢y (T), d’ou les expressions de AU et AH

pour un gaz parfait : AU = f;;z cydT et AH = fTle cpdT

3. pourle 1%®principe: dU = 6Q + W ;AU=W +Q
4. Wyp=—[ PdV (Réversible)

5. Gaz Parfait: U = f(T) ; dU = ncydT ; dH = ncpdT

Application :

Un mélange (air-essence) subit une transformation de 1’état (1) a I’état (2) suivant trois chemins

différents (a, b et ¢) avec : La 1ére transformation est isochore puis isobare (chemin a), la 2éme
est isobare puis isochore (chemin b) et la 3éme est telle que PV =cst (chemin c). Etat (1) : P;=1
bar; V;=31Etat 2): Py =3 bars; I/;=11

1- Représenter les trois transformations en coordonnées de Clapeyron.

2- Calculer entre I’état (1) et I’¢état (2).

3- Calculer le travail dans les trois cas et déduisez les chaleurs échangées ; sont-elles recues ou

cédées par le systeme ?

Solution : P (bar)
1&
P1 2
a
c
P2 |b 1
,V(L)
Vv, Vv,



2- AU:
AU : ne dépend pas du chemin suivi car c¢’est une fonction d’état ; donc :
AU = AQ = ncpAT = 0j

3- Calcul des travaux au cours des trois chemins (a, b et ¢)

e Pour le chemin (a) :

Wo=Wi o+ Wy 3=—P,(V, V1)
W,_, (Isochore) et W,_5 (isobare)

Donc : W, = —=P,(V, — V;) = 3.10° (3-1) 10

W, = 600 joul

e Pour le chemin (b) :

Wy =Wi_s+ Wy 3=-P(V,—V;)
W,_3z = 0 (Isochore)

Donc : Wb = W1_4_ = _Pl(VZ - Vl) = Pl(Vl - Vz) = 105 (3-1) 10_3

W, = 200 joul

e Pour le chemin (¢) :

w, jzpdv Jz RTdV RszdV RTI 4 P, V1 4
¢ . LV LV 272

W, = 10%.310° In 3 = 227 joul

4-Les quantités de chaleur pour les chemins a,b et c :

Puisque : AU =0 donc; W =—Q

Qq = —600joul <0 ; Qp = —200 joul <0 ;Qc = —227 joul <0
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Remarque :

D’aprés cet exercice, on prouve qu’effectivement la variation de 1’énergie interne est une
fonction d’état qui ne dépend que de 1’état initial et I’état final, par contre le travail et la quantité

de chaleur ne sont pas des fonctions d’état qui dépend réellement du chemin suivi.
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Chapitre 111 : Thermochimie Application du ler principe a la chimie

I11.1. Introduction

La thermochimie est 1’application du premier principe aux réactions chimiques isothermes et
isobares. Le fondement de la thermochimie est I’équation Q, = AH, qui fournit une fonction d’état
mesurable expérimentalement, reliée a I’énergie du systeme. Elle étudie la capacité qu’ont les
molécules d’emmagasiner de 1’énergie et de I’échanger avec d’autres molécules dans les processus
physiques, ainsi que la production ou 1’absorption d’énergie au cours des réactions physiques et
chimiques.  Puisque H ne dépend que des état initial et final, on pourra calculer AH pour
n’importe quelle réaction, simplement en construisant un chemin de 1’état initial a I’état final

compos¢ d’étapes ¢lémentaires pour lesquelles le changement d’enthalpie est connu.
Exemple :
AU =W +Q

AU=-P(V;—=V1)+Qp (U;—Uy) =-P(V,—V1)+Q

= Qp= (U+PVy) - (U+ PVy). (IIL1)

On constante que Qp s’écrit comme une différence d’une fonction d’état (U + PV). Cette fonction

est appelée Enthalpie notée H.

(La variation de I’enthalpie). (I1L.2)

Qp = Hy —H; = AH

Cette fonction sert a décrire les effets thermiques qui apparaissent dans les réactions chimiques
qui se déroulent a pression constante. L’unit¢ de ’enthalpie est celle de I'unité d’énergie

symbolisée par « ue » 1 ue = lcal

D’autres unités telles que le joule et les multiples sont utilisés de temps 2 autre (1J = 107 KJ, 1cal

=4,18J).
Réaction en phase liquide ou solide, AV = 0 ; donc AH = AU +PAV =AH = AU
Réaction en phase gaz, AV # 0 ; donc AH = AU + RTAn les gaz pris comme parfaits.

e Quand AH < 0, la réaction absorbe de la chaleur. Dans ce cas, elle est exothermique.
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¢ (Quand AH >0, la réaction dégage cependant de la chaleur et donc elle est endothermique.

L'étude des effets thermiques accompagnant les réactions chimiques est la thermochimie

Exemplel

L’oxydation du carbone en monoxyde de carbone a 298K et 1atm est de -26,416 cal.
C+20,=CO

Discuter les valeurs de AH et AU

Solution:

Qp = AH=-26,416 cal

PAV = AnRT =12 X1, 987298 = 296,063 cal

AU = AH - RTAn =-26,416 - 296,063 = -322,479 cal.

I11.2. Définition thermodynamique d’une réaction chimique

On appelle réaction chimique, du point de vue thermodynamique, la transformation faisant passer
un systéme d’un état initial avec une composition chimique donnée (réactifs) vers un état final
formé par de nouveaux composés chimiques (Produits). Une réaction chimique s’écrit sous la

forme générale suivante: aA #+bB ¢ — cCr + dDe

e (A, B, C, D) sont des composés chimiques.

e (a, b,c, d) sont les coefficients stoechiométriques indiquant le nombre nécessaire de
molécules (de moles)

e (v le nombre nécessaire de molécules (de moles) et (*) indique s’il s’agit d’un solide (S),

liquide (1) ou gaz (g).

Exemple : combustion du méthane : 2C2Hg ) + 702 ¢y — 4CO2 () + 6H20 (1)

Réactifs produits
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IIL.3. Calcul de I’enthalpie de réaction

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

» Réaction exothermique : il faut éventuellement refroidir le milieu réactionnel pour éviter
une explosion ou une détérioration de 1’appareillage.

* Réaction endothermique : il faut chauffer le réacteur pour conserver une réaction a une
vitesse suffisante.

* En utilisant AH, on peut introduire une autre fonction qui permet de prévoir le sens
d’évolution de la réaction.

* L’enthalpie d’une réaction peut étre, d’une part, déterminée expérimentalement, en
calorimétrie (méthode directe), par la mesure de 1’effet qui accompagne la réaction. D’autre
part, par calcul (méthode indirecte), a partir des grandeurs déja connues (tables

thermodynamique). Notamment : AH de formation, de combustion, de liaison...etc.

I11.3.1. Etat standard —Enthalpie standard de formation
I11.3.1.1. Etat standard ou état de référence

Un corps est a I’état standard (état de référence), s’il est a I’état pur, pris dans son état physique le
plus stable sous la pression de 1 atm et une température déterminée, généralement a 298K. L’¢état
standard est distingué par le symbole « © » lorsqu’une réaction se réalise dans ces conditions

(réactifs et produits sont a 1’état standard), on parle « d’enthalpie standard de réaction » notée AH
Ainsi, I’enthalpie standard d’une réaction sécrit : AH$ si T=298K, on écrit AH%qg

Exemple : AHJ,q représente la variation d’enthalpie d’une réaction a T=298 K et sous P=1atm

(105Pa), et les produits et les réactifs étant dans leur état standard a 298 K.

I11.3.1.2. Enthalpie standard de formation AH }) (kJ.mol?)

L’enthalpie standard de formation AH}) d’un composé A est la variation d’enthalpie de la réaction

de formation dans les conditions standards : a P = latm, de ce composé a partir de ses éléments

corps simples pris dans leurs états les plus stables, la température étant généralement 298 K.
Example:
6 C 5+ 3 Ha2 (9 = CeHs ),

AHR(298°K) = AHP(298°, C6H6, L)
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N.B: On a adopté par convention que I’enthalpie de formation des corps simples est nul (exemple :

AH? (02)g=0; AH2H2)g=0; AH? (N»)g=0; AHY(Fe)s =0)

I11.4. Détermination des enthalpies molaires standard de réaction : loi de HESS (1802-1850)

I11.4.1. Utilisation des enthalpies de réaction R AHY P

Si on considere une réaction principale

. . AH? AH;
Les réactions secondairesR - X et X — P

R : Réactifs ; P : Produits ; X : Intermédiaire

AHO= AH? + AH?

Example: (a) C (graphit)y + O 2@ — CO 2y AHY4g = -393.13 k.j.mol!
(b) CO @+ % 02 —CO2( AHY4g = -282.69 k.j.mol™!
Quelle est I’enthalpie standard de la réaction (c) ?
(©)  C (graphite) + % O2@ — CO AH2gg="?

Remarquons qu’en soustrayant 1’équation (a) de 1’équation (b), on obtient 1’équation (c),

Donc : AH%g(a) - AHeg (b) = AH%g(c)

AHggg = '39313

C (graphite) + O 2(g) » CO2(y

AHO(c) AHOog = -282.69

1
COp+ ;020

La loi de HESS ou encore le principe de 1’état initial et de I’état final, stipule que la variation

d’enthalpie d’un systéme est indépendante du chemin suivi (loi énoncée en 1840).
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I11.4. 2.Utilisation des enthalpies de formation

La loi de HESS permet de comparer une réaction en une suite de réaction selon le chemin :
Exemple.1 :

On veut calculer AHY  de la réaction suivante en utilisant d’autres réactions chimiques :
CHs + 202 — CO2p + 2H20 (1) AHY(298)="?

Sachant que:

C + 2Hag + 202 — CO2g + 2H20q AH?

Cw + 2Hyy — CHag AH3

En utilisant les trois réactions, on aura :

AHS
C + 2Hag + 202 » CO2g + 2H20

AHY AHY

CHa(g) +202(g)

Donc on faisant un bilan énergétique on aura :
AHY = AH? + AHY = AHYS = AH? — AH?
Orona:AH? = AHJ(CO2)g + 2AHP(H,O)L

AH? = AHP(CHa)g

Donc: AHR = AHP(CO»2)g + 2AHP(H20)L - AHP(CHa)g

Donc, a partir de cette équation on remarque que I’enthalpie standard d’une réaction chimique
AHY peut-étre aussi est égale 4 la somme des enthalpies de formation des produits moins celles

des réactifs qu’on peut exprimer par la relation générale suivante dite la Loi de HESS.
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Cette démonstration est valable pour n’importe laquelle des réactions chimiques :

AHY = Z AHP (produits) — Z AHP(Reactif's) (I1L.3)

Exemple.2 :

CoHa + 3 Oz — 2 COne + 2H:0 AHY(298)=?
AHY = 2AHY(CO2)g + 2AHY(HO)L - AHY(C2Ha)g

Sachant que : AHP( O2) ; = O (corps pur)

On aura : AHY=2(-94.5) +2(-68.32) - (12.5)

AHY = 373.24Kcal .mol™' < 0 (Réaction exothermique)

» Le tableau ci-dessous récapitule les enthalpies de formation de quelques composés dans un

¢tat physique donné et a 1’état standard.

Réactif Composé AH? (Kcal/mol)

Hzg) + 72 O2(g) 2H20(g) -57.80
Hag + 2 O 2H20 1) -68.30

Ce + Oz CO2y) -54.09
C + Y2 Oz COg) -26.42
Ce) + 2H2(g) CHa(g) -17.89
2C(g) +2Hz(y) C2Ha(g) -12.5
2C (e +3Ha2g) CsHs(g) -24.82
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IIL.5. Enthalpie standard de changement d’état
ITL.5.1. Changement d’état
11 s’agit d’une transformation physique.

e Fusion : passage de I’état solide a 1’¢état liquide ; L’inverse de cette transformation étant la

solidification.
0
SOllde EM} quulde ; EX . HZO S) — HZO L) 5 AVGC AHfQ‘LLSiOTI. - _AHgolidification
e Vaporisation : passage de 1’¢tat liquide a 1’état gazeux ; L’inverse de cette transformation

étant la liquéfaction.

Liquide i‘%Mﬁ Vapeur ; Ex : : H2O ) — H20 () ; Avec AHgaporiS = —AH?°

Liquéfaction

e Sublimation : passage de I’état solide a I’état gazeux ; L’inverse de cette transformation

étant la condensation

0
Condensati

. 0
Solide AHsubtimatip Vapeur ; Ex :: 1o s) — L2 o) 5 Avec AHO p1imation = —AH

I11.5.2. Notation de enthalpies de changement d’état

Elles sont notées AgsH ou Lt ; AyapH ou Ly.encore appelées chaleurs latentes de changement

d’état. Si la Ag,gH ou L vaut 248kJ/mol par exemple, I’enthalpie de la transformation inverse vaut

+248kJ/mol

I11.6. Energie (ou enthalpie) de liaison

L’¢énergie de liaison est définie comme étant la variation d’enthalpie accompagnant la formation
d’une liaison a partir des atomes isolés a 1’ état gazeux, sous 1 atmosphére. C’est une énergie libérée,
elle est donc toujours négative, elle s’exprime en J/mol. La réaction de formation d’une liaison

s’écrit comme suit :
Ag+Bg ——» A-B(y; AHY_5 ou E,_g: Avec A et B sont des atomes.

Exemple.1: Soit la réaction suivante :

H(g) + Cl(g) AHi-c , H-Cl ;AHY ., = —431Kj/mol
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Le tableau suivant récapitule les valeurs des enthalpies de formation de quelques exemples de

liaisons chimiques.

Liaison H-H C-H C-C C=C 0=C

AH (Kcal/mol) | -104 -99 83 | -147 | -118

Les enthalpies de formation de liaison (AH) sont toujours négatives, cela veut dire que les atomes
pris a DI’état libre se combinent entre eux en dégageant toujours des quantités d’énergies

importantes
Remarques :

1- AHJ_ est différentes de I’enthalpie standard de formation de HCl qui est définie par
rapport aux corps simples Hag) et Clag) ; AH]? =-93Kj/mol. Ces énergies sont exprimées

en calories ou en joules.

2- AHY_j Dépend de la liaison A-B, mais aussi de I’environnement. Exemple : la liaison
O-H : AH)_,= —498Kj /mol dans H,O et AH)_,= —37Kj/mol dans CH3;COOH

3- Dans les tables, on donne généralement une valeur moyenne sur un treés grand nombre de

composés comportant cette liaison.

I11.6.1 Calcul d’une enthalpie de réaction a partir des énergies de liaison
Exemple : Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de H>O a 298k

2H2 +202 (g — 2H20(,)

Données : AHG 5 (0 — H)="20 s AHY oo (H — H)="221; AH (0 = 0)= 495Kjj /mol

m

Il'y a rupture de deux liaisons H-H et O=0 pour donner des atomes isolés 4H et 20 puis formation

de 4 nouvelles liaisons H-O (2H20)

2Hoy + 202(g_1_A_H2___, 2H20(g

ZAHL(‘)lissH2 AHgisso2 _4AHgiss (H'O)

v

4H(®  20(9
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AHY = 2AHY; . (H 2) + 2AHY;(02) —4AHY;(H-O)= —345Kj/mol

I11.7. Influence de la température sur les chaleurs de réaction - Loi de KIRCHHOFF (1824-
1887)

A partir de la valeur d’une chaleur de réaction, mesurée a une température donnée, il est intéressant
de pouvoir calculer la variation de 1’énergie interne ou d’enthalpie qui accompagnerait cette

réaction si elle était effectuée a une autre température quelconque.
Considérons une réaction chimique effectuée a pression constante et symbolisée par
aAxn+bBx — cCq + dDx AHS =?

En désignant par C2; ; la capacité calorifique molaire standard a pression constante d’un

constituant Aj, il découle de la définition précédente :

d(AH?)
dT

0
=AC? de méme pour AU ; % =AC
Si on connait AH(To) et que ’on désire calculer AH?(T) , il suffit d’intégrer I’équation :
AH®(T) = AHO(To) +[, AC3 dT

Loi de KIRCHHOFF (IIL4)
AU(T) = AU(To) +,, AC dT

Avec : ACp = Y, Cp(produit) — Y. Cp(Reactifs
Sans oublier les coefficients steechiométriques des produit et Reactifs de la réaction.
Remarques :
1-Si les Cp sont en fonction de la température, Cp = f (T) ; I’expression KIRCHHOFF dévient
ACp=a+bT +cT*...........
AH®(T) = AH®(To) +a [, dT + b [, TdT +c [, T>dT

2-Si les Cp ne sont pas en fonction de la température, Cp # f (T) ; ’expression KIRCHHOFF
dévient : AH?(T) = AH®(To) + ACS(T- To)
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3- Dans le cas ou il y a un changement de phase dans I’intervalle [To, T], on doit tenir compte des

enthalpies de changement de phases dans le calcul.

Exemple : Considérons la réaction de synthése de I’iodure d’Hydrogene :
Y2 Hag) + V2 I2e) —Hlg)

Les grandeurs thermodynamiques, a To=298K, pour les trois gaz supposés parfait sont indiquées

dans le tableau ci-dessous :

Constituants H: I» HI

AH? (Kj.mol!) 0 62.1 25.9

Co(.mol’. K1) | 288 36.8 29.1

La loi de KIRCHHOFF donne : AH®(T) = AH®(To) + AC3(T- To)
AH(To) =AHP(HI)g - %2AHP(H2) g - %2AHR(I) g

AH®(To) = 25.9- ¥5.62.1 = -5.15(Kj.mol )

ACS= CO(HI)-% C3(Ho)-% C2 (1)

ACP=29.1- 1428.8 - %36.8 = - 3.4 (J.mol. K?)

Donc : AH?(T) =-5.15-3.4.10 3 (T- 298)

AH®(T)= - 4.136 — 0.0034 T(Kj.mol!)
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Chapitre IV : Deuxieme principe de la thermodynamique

IV.1. Introduction

Le premier principe qui affirme 1’équivalence entre les différentes formes d’énergie, ne
peut pas nous renseigner sur les sens d’une évolution donnée. L’expérience montre que lorsqu’on
en met en contact deux corps A et B de températures respectives Ta et Tg, sachant que Ta est
supérieur a Tg, on va observer le passage spontané de la chaleur du corps chaud (A) vers le corps
froid (B), jusqu’a obtention d’une méme température T pour les deux corps. Il s’agit donc de
I’établissement d’un équilibre thermique, la chaleur est transférée spontanément du corps le plus
chaud au corps le plus froid jusqu’a I’équilibre). (Figure III-1). Le contraire n’est jamais observé

spontanément

(AT (B) T2 I A (T) B(T)

T <Ty T, < T<T,

Figure III-1 : Equilibre thermique entre les corps A et B.

Si on analyse les transformations inverses. Le corps froid (corps B) cede de la chaleur au corps
chaud (corps A) en se refroidissant (atteint T). Le premier principe ne nous permet pas de prévoir

le sens de I’évolution
Exemple.

= Le sucre dissous dans ’eau ne peut pas se transformer spontanément a 1’état

solide.

Ces constatations nous laissent dire que la transformation naturelle (spontanée) se fait dans un
sens bien déterminé ; la transformation inverse n’est jamais observée. D’aprés le premier
principe, on sait que le bilan calorifique des deux corps mit en contact entre eux s’exprime par le
caractere irréversible de la plupart des transformations ont conduit a énoncer un second principe

qui pourra nous renseigner sur le sens des évolutions des systemes.
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IV.2. Nécessité d’un deuxiéme principe

Le premier principe qui stipule la conservation de 1’énergie n’explique pas I’irréversibilité de
certaines transformations spontanées ou naturelles. Il faut donc introduire un second principe dit
aussi principe d’évolution déduit des faits expérimentaux, qui permettra de prévoir les évolutions
des systémes et qui permet donc de préciser la nature d’une transformation (réversible,

irréversible), a travers une nouvelle fonction d’état dite entropie (S).

Physiquement, I’entropie est une grandeur abstraite qui mesure le degré de désordre d’un systéme

a I’échelle microscopique et décrit son comportement par sa maximalisation.

IV.3. Enoncés du second principe

Pour tout systeme fermé, il existe une fonction d’état externe, non conservative, appelée entropie

(S), telle que sa variation entre deux dates successives t; et tz avec t; < t2
S’écrive : AS s=AS® + AS¢ avec AS°> 0
AS sys: 1a variation d’entropie de system
AS® : la variation d’entropie d’échange
AS€ : la variation d’entropie de création
L’entropie S est une fonction croissante AS = Sy — §;
L’entropie d’un systéme isol¢ est une fonction croissante AS = S¢ — S§; >0
Elle reste constante si la transformation est réversible AS = 0

Elle augmente si la transformation est irréversible AS > 0

IV.3.1. Enoncé de CLAUSIUS

Expérimentalement, la chaleur ne passe jamais spontanément d’un corps froid a un corps chaud

IV.3.2. Enoncé de KELVIN

Il est impossible d’extraire de la chaleur d’une substance et de la convertir intégralement en

travail.
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IV.3.3. Enoncé mathématique

Compte tenu des deux postulats de Clausius et de Kelvin, imaginons un cycle de transformation

au cours duquel :

Une machine préleéve de la chaleur Q a une source froide a la température T, < T; et la cede

intégralement a une source chaude a la température T;.

Comme T,< Ty, ce transfert de chaleur est impossible d’apres 1’énoncé de Clausius et ce cycle

est donc irréversible dans la pratique.

Le bilan énergétique effectué sur cette machine s’écrit comme suit :

deQ fAdQ_de_Q_deQ_Q Q

AT, BT

=>3%>0 (IV.1)

Etant donné que le processus de transférer une quantité de chaleur d’une source froide et la céder
intégralement a une autre source chaude est impossible selon Clausius, on déduit que pour un

cycle réel d’une machine, il faut donc :

dQ
Théoréme de CLAUSIUS =X 20 (IV.2)

£ 1ias . . d
Donc, on peut déduire que pour un cycle réversible : ), TQ =0

C d
Et pour un cycle irréversible : ). ?Q <0

IV.4. Notion d’entropie

1- Considérons un cycle thermodynamique formé de deux transformations réversibles allant

de A a B (transformation 1) et de B a A (transformation 2).
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N
(P)
B
2
B 1
A V)
>
Cycle d’une transformation réversible

Faisant un bilan énergétique sur le cycle :

Q fdQ1 LAd,?Z:O
:>j' dQ, j'sz 0

:IB@=13@=JBereve
A T A T A T

ereve

On déduit que Pintégrale [

) pour une transformation réversible :

e Ne dépend que de I’état initial (A) et I’état final (B).
e Ne dépend pas du chemin suivi.

B dQ : . .
e Donc; [ ) % est une fonction d’état qu’on va nommer entropie (S).

Bd
Dong, si on pose que : dS = f Qre”e

Alors la variation d’entropie : AS =S, — S, = J ¥ dQreve IV.3)
T
A

2- Considérant maintenant un cycle irréversible formé d’une transformation irréversible de 1’état

initial (A) a I’état final (B) et d’une transformation réversible de (B) a (A).
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/
@) .
reversible
B
irreversible
A (\;)
Faisant un bilan énergétique sur le cycle :
dQ B inrr 4 erev
> T = ]A T + J-B T <0
N deQirr _ deQrev <0
a T a T
fB inrr fB erev
5| —< —
a T a T
B
inrr < ds . = AS > f inrr (IV. 4)
T 4 T

IV.5. Expressions différentielles de I’entropie

On peut calculer I’entropie d’un systéme thermodynamique selon le type et la nature de la

transformation qu’il subisse.

IV.5.1. Transformation reversible isotherm

2 erev 1 Qrev
AS—L T _deQrev_ T

T=cste ;> AU=0etW= -0

2

W, = fZPdV— fz RTdV— RTf V—+ RTI 4
12 = ) = 1n ;=N VS n nV2
Py

Donc: Qpep = nRTInZ2 = nRTIn
Vi P2
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On aura : Qrev Py (IV.5)

IV.5.2. Transformation réversible isobare
P =cste ; = dQe, =dQp =nCpdT

2 2d 2d 2nCpdT
=>AS=de=f Qrevzf szfnp
1 1 T 1 T 1 T

SiCp = cste ,

T.
on aura : = AS =n(p lnT—2 Iv.e6)
1

IV.5.3. Transformation réversible isochore

V =cste ; = dQ,e, = dQy = nCy dT

2 2d 2d 2ncC, dT
:AS:de:f Qrev:f QPV:an
1 1 T 1 T 1 T

SiCp = cste ,onaura: = AS = nCy lng av.7
1

IV. 5. 4. Transformation réversible adiabatique

dQTGU

2 2
dQey =0 :AS=]dS=J =0 (IV. 8)
1 1

IV.5.5. Au cours d’un changement d’état

La quantité de chaleur qui accompagne un changement d’état physique de matiere est la chaleur

latente.

Donc: dQ,., = AH
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$A5=J-2d5=f2erev=deQPV =Qrev
1 1 T 1

T T
AS AH
=AS = —
T

Avec : AH: Chaleur latente de Vaporisation, fusion ou sublimation.

T : température du changement d’état physique de matiere.

IV. 6. Nouvelles expressions de I’entropie.

a) Entropie en fonction des variables T et V :

Selon le 1 principe de la thermodynamique : dU = dW + dQ
Avec : dW = —PdV

Zéme

Selon le @

principe de la thermodynamique : dS =

= dU =TdS — PdV

= nC,dT =TdS—PdV
Pour une mole de gaz parfait: PV =nRT = P = I;—T

Donc: Gy dT = TdS —~-dV

>ds=C, T+R T (D)

b) Entropie en fonction des variables T et P :

Selon le 1 principe de la thermodynamique : dH = dU + (dPV)
= dH =dU + PdV +VdP ;Or dU =TdS — PdV

= dH =TdS +VdP

Pour une mole de gaz parfait: PV =nRT = V = %

Donc: CpdT = TdS ——-dP
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>dSs=C—+RT | O

¢) Entropie en fonction des variables V et P

av ar ap

L’expression (1) et (2) représentent la variation d’entropie (dS) ; donc :

dS=C/ S +RT=C T+R

Or, selon la relation de MAYER : (C, — Cy) =R

Donc : ... dar dv N dpP (3)
T %4 P
Remplacant (3) dans (1) ou (2) :

av dpP av av dP av av
M=dS=¢ (X+L)+RY =, L+, L4 -6 &

as=c, Y ic, 4P
Donc : Py V' p
Ou bien :
av dP dP av dpP dP dP
)= dS = Cp (7+?)—R =G+ T -0
dv dP
Donc: | @S=0Cp 5+ 0y (IV.10)
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Application :
1. a) Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se détend de 30 a 50litres de

maniere isotherme et irréversible.

b) Calculer I’entropie créée.
2. Méme question que celle de 1-a, mais la détente n’est plus isotherme, la température passant de

300K 2290K. On donne Cv =5 cal.moll.K"!

Solution :

1. a) Variation d’entropie du systéme

2dQ 1 Q
ASsys = J-l ’;ev = 7 ferev = %

T=cste ;> AU=0etW= -0

2 2 dV
1 1 |4
1

Va
= nRTIn— = nRTI
Qrey = NRTIn 7 nRTIn P

2dv 4]
—nRTf — = 4+nRTIln—
.V v,

V. 50
ASgys = Q;e” = annVi = 2(8314)In ;=852 j/k

b) Entropie Créée :

2 dQech 1
AS = f =
ech 1 ASech Tech

_ Qerr _ —Werr

f dQ,, =
o Tech Tech

1 P,
ASecn = = fPex av = (VZ - Vl)
T Tech
Ona: PV;=PV,=nRT =P, =22
2

R 2(8.314) .
BSecn = (Vo = V1) = =25 (50 — 30) = 6.68j/k

53



Donc : AS¢rese = ASsys — ASeen = 8.52 — 6.68 = 1.84j/k ‘

2. Variation d’entropie du systeme

Ag = fzdS ZJZdQW _ deU —aw _ fz nC,dT N onCPdT
1 1 T 1 T 1 T 1 T

_ L] 2) = ;
= AS = n(CVlnT1 + Cp anI) = 71j/k

IV.7. Entropie et réaction
IV.7.1 La variation d’entropie lors d’une réaction chimique

La fonction d’entropie permet de prévoir I’évolution d’un systéme thermodynamique. Elle peut
étre positive ou nulle. Le cas des réactions chimiques, 1’entropie peut étre positive si la réaction

est spontanée et nulle si elle réversible (équilibrée).

=La variation d’entropie des corps purs au cours d’une réaction chimique peut étre calculée

aisément : aA + bB — cC +dD

La relation suivante donne la variation d’entropie d’une réaction chimique dans les conditions

standards (P =1 atm et T = 298K) mise en jeu

ASY =Y ASOs(produits) — Y. ASSyg(Reactifs) (HL11)
Example: C3Hs ) + 502 — 3CO2 + 4H20(y)

SO 270 205 213.6 189 j.mol LK
ASY =(3x213.6 +4x189) - (270 +5%205)

ASY = 101.8 j.mol'.K"!
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IV.7.2. Evolution des reactions

Pour nous résumer, on constate qu’en général une réaction évolue :
e En dégageant de 1’énergie (Exothermique Q> 0)
e En dégageant des corps gazeux (Entropie S> 0)

L’enthalpie et I’entropie de réaction sont le moteur des réactions donc si :

AH AS Conséquence

AH< 0 | AS>0 Réaction Totale (violente)

AH>0 | AS>0 | Réaction équilibrée endothermique (a activer)

AH< 0 | AS< O Réaction équilibrée exothermique

AH>0 | AS<O0 Réaction Impossible

La variation d’entropie d’une réaction chimique a une nouvelle température est donnée par la

relation de Kirchoff :
ASY(T) = ASY(To) +[, ACS =

Avec: ACp = ), Cp(produit) — Y. Cp(Reactifs

Sans oublier les coefficients steechiométriques des produit et Reactifs de la réaction.
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Chapitre V : Energie et enthalpie libres — Critéres d’évolution d’un systéme

V.1. Energie libre de Gibbs

L’enthalpie libre de Gibbs (G) est une fonction indispensable pour 1’étude des réactions chimiques ;
elle permet de prévoir si une réaction chimique effectuée a T et P est théoriquement possible et
dans quel sens elle évolue. L’enthalpie et I’entropie de réaction. Elles se combinent pour définir

Energie libre de Gibbs(G)
La relation suivante représente la fonction d’état dite de GIBBS appelée enthalpie libre
dG = dH —TdS

La variation d’énergie libre de Gibbs AG = AH — TAS permet d’interpréter le comportement des

réactions :
e Silaréaction est spontanée, AG < 0.
e Silaréaction est équilibrée, AG =0.

e Silaréaction a besoin d’un catalyseur, AG > 0.

AG) Peut-étre aussi calculé selon ’expression suivante :

AGY = Y AGYqog(produits) — Y. AGYgg(Reactif s) (Iv.12)

AGY Peut étre calculé aussi 4 une température T est donnée par la relation suivante :

AGY = AHY — TAS? av.13)

Avec AGY et ASY  sont calculées en appliquant la loi de Kirchoff.

L’enthalpie libre standard de tous les corps simples est nulle ; AGY = 0.
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V.2. Enthalpie Libre et Equilibre Chimique

V.2.1. Variation de I’enthalpie libre molaire d’un corps pur avec la température et la

pression
L’enthalpie libre « G » ou énergie de Gibbs est définie par I’expression :
G=H-TS
Sa forme différentielle est: dG = d(H — TS)
dG = dH —TdS — SdT
Avec: H=U+ PV et dH = dU + PdV + VdP

dG = dU + PdV +VdP — TdS — SdT

Or:dU =dW +dQ ; dW = —PdV ; si la transformation est réversible ; dQ; = TdS

Dou : dG = VdP — SdT Iv.14)

A pression constante (dP = 0)ona: dG = —SdT
A température constante (dT = 0)ona: dG = VdP

L’enthalpie libre G d’un constituant gazeux. dG = VdP —SdT aT = Cs ; dT = 0;d’ou

dG = VdP

Pour une mole de gaz parfait : PV = RT > V==
dG == ap
P

2 2dpP
J; dG =RT [[—

=>AG=G—G°=RTln%
1

Si P, =1 atm (état standard) = = AG =G —G° =RTInP, (IV. 15)

Avec P, pression partielle du gaz i
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V.3. Enthalpie libre d’un mélange ou d’une réaction chimique
Soit la réaction : aA + bB — c¢C +dD

e Soit Kp, la constante d’équilibre en fonction des pressions partielles

On a: AGY = Y AGYog(produits) — Y. AGYyg(Reactif's)
= (CGC + dGD) - (aGA +bGB)

= ¢(G2r + RTIn[P; 1) + d(G)r + RTIn[Pp]?) — a(Gr + RTIn[P4]®) — b(GR +
RTIn[P5]")

= (cG2r +dGYr —aGly —bGYr ) + RT(c Cln[P; ]¢ + din[Py]? — a In[P4]? — bin[Pg]P)

P; 1% [Pp]d
AGY = AG® + rrin el 1Pol”

Dou : AGQ = AG® + RTInKp

Or a I’équilibre, AGR = 0 (le systéme est « mort » AH = 0 et AS = 0 et

. -AG°
Doncona : AG® = — RTInK, :ou K, = e &7 av.1e6)

e Soit K, la constante d’équilibre en fonction des concentrations

ny Py Npg Py Ne Pc np, Pp

[A]=7=ﬁ:

[A]; [B]; [C] et [D] Sont les concentrations des constituants A ; B; CetD

IR
el [l




Avec : An ; la différence de nombres de moles des composés gazeux entre 1’état final et 1’état

initial An=(c+d)—(a+b)

Donc: K. = Kp[RT |74" (IV.17)
e Soit K,, la constante d’équilibre en fonction des fractions molaires ¥;
K. = [xc 1° [xpl®
X [xal?. [xs]®
En phase gazeuse, si les gaz sont parfaits, nous avons : P;V = n;RT
m _ A P jon total
Xi = = — ;avec P, = pression totale
_ Py _ P _ P )
][
P: 1 "LP,
=Ky = ——5
Al 7]
P:l " LP;
[Pc 1°.[Pp]® [P ]**".
= Ky = a b c+d
[Pa]®. [Pp]° [P¢]
Donc: | Ky =Kp[P 17" (IV. 18)

V.4. Variation de la constante d’équilibre et évolution de I’équilibre avec la température

(Relation de Van’t Hoff)
De plus, par la relation : AG® = — RTInK, avec:AG° = AH® — TAS°

AH® AS°
Ona: InK, = ——+ —
RT R
AH® | As® AHO  ASO
Doncona:InK; = ——+ — ; et InK, = ——+ —
RTy R RT, R
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AH® AS® AH® AS°
1 2

0
Relation de Van’Hoff lnﬁ = Ai 1 1

- = (IV. 19)
K, R IT, T

C’est la relation de Van relation de Van‘t Hoff. Elle permet d’estimer aisément K a diverses

températures a partir de la valeur de AH°.

V.5. Principe de le Chatelier

Toute modification d’une variable d’état entraine une modification du systéme qui le conduira
vers un nouvel équilibre. Le Principe de Le Principe de Le Chatelier permet de prévoir le sens
de la variation : « Un systeme en équilibre soumis a une variation d’une de ses variables d’état

réagit de maniere a réduire ou a annuler cette modification »
¢ Influence de la pression Influence de la pression :

Une augmentation de la pression amene le systeme a évoluer dans la direction qui

diminuera la contrainte cad qui réduira la pression (et inversement)
Exemples 1 : N2 () + 3 Hz (o) == 2NHj3 (g),
Si P augmente, la réaction évolue vers NH3 n de mol (NH3) = 2< 4==
Examples 2: Hz (g) + 2 (o) == 2NI (o),
P n’influence pas I’équilibre (n de mol =2 ; 2)
¢ Influence de la temp Influence de la température rature :

Une augmentation de la température amene le systeme a évoluer dans la direction qui
absorbera la chaleur, cad dans le sens endothermique (et inversement : diminution T => sens

exothermique)
Exemples 1: N> (@ + 3 H> (g) == 2NH3 (2) AH}% = —62.2K]
Si T augmente, la réaction régresse vers N2 et Ha

Si T diminue, la réaction progresse vers NH3
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¢ Influence de la composition Influence de la composition :

L’addition d’un réactif a un systéme a 1’équilibre entraine la réaction dans le sens de la formation
des produits. (L’addition de produits régénere les réactifs). En conséquence, 1’élimination d’un
produit (par volatilisation ou précipitation) entraine la consommation totale des réactifs par

déplacement de 1’équilibre chimique.
Example: HoSO4+ NaCl —  NaHSO4 + HCI?

AgNOs3 +NaCl —  Na*'+ NOs; + AgCl]

V.6. Coefficient de dissociation en phase homogenes

Lorsqu’une substance subite au milieu homogene, une dissociation il est commandé de

caractéristique a 1’état d’équilibre par un nombre a appeler coefficient de dissociation

o= :— - n : nombre de mol dissocie ; Nno: nombre de mol initial
0
AB @) == A .+ B,
aT=0 ng =0 0 0
a I’équilibre Ny —n n n
) PA.P
Soit: Kp =-—2-B
PaB

Nombre de mol total a I’équilibre n, = nyp + ny + ng = nyg — Nyt + nya + nya

n, =ny(1+ a)

a = 0%—100%

t AB A B o

0 ne | 0 | 0O

al’équilibre | ng(1 — a) | npa | npat| «

ng ny(1+ o) 1
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_ 0
Kp :P::;B => InKp = iﬁ
Pa=qaP=2p=—1" p=_T p
A= Xa t_nt t_n0(1+(x) t—(1+a) t
B = XB T Tl t ) T (At
Nyp no(1— «) 1- o
AB = XaB 't e t no(1+ o) t 1+ o t

o?

o o
Tra Ptar o Pt
Donc : Kp = &8+

(1-o
(1+ )

Pt

Kp(l_az):azpt => O(Z(Pt+ KP):KP

=——— ;doncoa =
P, + Kp
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