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Avant -propos

Ce cours de thermodynamique est destiné aux étsdoin 1ére année du systeme
Licence-Master-Doctorat (L.M.D), spécialité : Saen et Technologie (S.T). Le premier
chapitre introduit les notions fondamentales et pFemieres définitions utilisées en
thermodynamique, ainsi que I'énoncé du princip@zE&e deuxiéme chapitre développe les
différentes formes d’énergie, leurs transferts’@idncé du premier principe. Le troisieme
chapitre présente le deuxieme principe de la thdymamique, les notions et les différentes
expressions de l'entropie. , ainsi qu’'une introtuttaux machines thermiques et les cycles
thermodynamiques. Le dernier chapitre est consact@&nthalpie libre et les équilibres
chimiques. Cette présentation résulte de la leadareombreux ouvrages et documents dont

la plupart ne sont pas cités dans la bibliographie.



Table des matieres
CHAPITRE 1 : INTRODUCTION A LA THERMODYNAMIQUE

LA INErOAUCHION ..o e

[.2. DEFINILIONS A& DASE ... e e e e e e e e

[.2.1. NOLION 0€ SYSIEIME ... ittt it et e e e et e e e e e e e e e e e e

[.2.2. Etat d'UN SYSIEIME ...ttt it e et et e e e e e e e
1.2.3. Etat d’éqUIlIDre ...
B2 S o o Tox 1o 0 <] = |
1.2.5. Les différents types de transformation.............cccomvviiii i i,
[.3. LeS gAZ PAITaAILS ....e e e e e e e
1.3.1. Equation d’état d’un gaz parfait.............ccooiiiiii i
1.3.2. Mélange gazeux idéal, pression partielle.........ccoooveiiiii i,
1.3.3. Diagramme de ClIapeyrOn .......cccuie ottt e e e e e e aen o
l.4. Equation de Van der Waals d'un gaz réel.............coooviciiiie i,
1.5. Notions de travail et de chaleur .......... ... e,
1.5.1. Travail mécanique W (travail des forces de@ssion) .............ccceevvvennnnnn.
1.5.2. Notion de chaleur (Q) ......oiii it e e
1.6. Principe zéro de la thermodynamique ............coooiiiiiin i e,
|.7. Calorimétrie

Chapitre Il : Premier principe de la thermodynamique

R R o Yo [ T £ o P
ll. 2. Le lerprincipe de la thermodynamique.............coooi i i i
1. 2.1. Energie INterne (U)......c.oiei i e e et e e e e e e re e e e e e
Il. 2. 2. Enoncé du ler principe de la thermodynangue................c.ccooevveinnenn.
11.3. Définition de I'enthalpie (H) ..o e e e,
[1.4. Applications du premier principe aux gaz parfaitS.............ccoovviiiiiiiiinnnnn.
[1.4.1 Energie interne d'un gaz parfait...........ccove e it it e
[1.4.2. Enthalpie d’'un gaz parfait.............coooiiiiiiii e e e
11.4.3. Relation entre Gy et Cv (relation de MAYER).......ccooiiiiiiiiii i
11.4.4. Relation entre AH et AU : (Relation entre Cp et Qu)...oeveviviiiiiiiiiiinienann,

I1.5. Applications aux transformations thermomeécangues..............c..cccvvvevneannn.

10
12
12



[1.5.1. Transformation isochore :( V=Cste)

[1.5.2. Transformation isobare :( P=Cst)

11.5.3. Transformation isotherme :( T=CSte)......vvviiiiiiiii e,

11.5.4. Transformation adiabatique :(Q=0)

[1.6) Application aux réactions chimiques (Thermochmie)......................o.ooe .

11.6.1) Chaleur de réaction
B.2. Loide HESS ... .o e e

6. 3. Loi de KIRCHOFF ...................

6.4. Energie de la liaison covalente.....

CHAPITRE llI: Deuxieme principe de la thermodynamique

. Introduction.......oooiiiiii
. 2- Définition thermodynamique.........

.3. signification physique de I'entropie..

A, ENONCE dU ™ PriNCIPE. ... et

.5. Calcul de la variation d’entropie......

[11.5.1. Transformation réversible iSOotherme. .........cooooovi i e

.5.2. Transformation réversible isobare

[11.5.3. Transformation réversible iSOChOre. .. ... e,

l11.5.4. Transformation réversible adiabatique..............ccocoiiiiiii i,

[11.5.5. Variation d'entropie au cours d'un changenmentd’état...........................

l11.6. Expressions différentielles de la fonction atropie.............cccoviiiiie e,

[11.6.1. L'entropie en fonction des variables T etV..........cooiiiiiiiiiiiiiicc s

[11.6.2. L'entropie en fonction des variables TetP.............cooiiiiiiiiiiiiiiiin s

[11.6.3. L'entropie en fonction des variables P eV.............cccoooi i,

111.7. L'entropie absolue d'un corps pur (3*™principe)........ccuveveeeeeeeeeeeeeeen,

[11.8. La variation d’entropie d’une réaction chimique.............c..ooeviiiiiiineennns

. 9. Les machines thermiques.........oo oo e

. 9. 1. Machines thermodynamiques (T.

. 9.2. Machines dynamo-thermiques (D

. 10. 2. Cycle de Beau Rochas (OTTO)

) JO TR

. 10. Cycles thermodynNamiQUES..........o.uie it it e e ee e e
.10, 1. Cycle de CarnOt. ... ...ovei i e e e e e e

29
29
31
31
31
32
33
33
33
33
34
34
35
35
36
38
10
40
41
42
42



1. 10. 3. CyCle de DIESEl... ..o e e e e e e e e e e e e e
[1I. 10. 4. Cycle de RANKINE...... ittt e e e e e aen s
1. 10. 5. Cycle de StrliNg........ooeiii e e

CHAPITRE IV : L’enthalpie libre et les équilibres chimiques

Y S 1 0T 18T i To ] I PP
V. 2. L'enthalpie Dre..........o e
V. 3. L' éNergie liDre. .. ... e e e e
IV. 4. Calcul de I'enthalpie libre et ses Variatiorns.............ccccoevie i i ieiieiieeenn,
V. 4.1. Transformation phySIQUE..........ovii i e e e e e
IV. 4.2. Les réactions ChIMIQUES ........oivuiitie et iie et e et e e e eaenas
IV. 5. L'enthalpie libre molaire ... e,
V. 5.1. Influence de 1a PreSSION .......c.oie ittt e e e ee e
V. 5.2. Cas général. L’acCliVite ..........ccooviiiiiiiie e
V. 6. Les équilibres ChimiqUEeS.......c.ooiii i e e e e
IV. 6.1 Condition de I'équilibre thermodynamique .............cooiieiiiiiiiiiie e e
IV. 6.2. Loi d’équilibre, Constante d’équilibre .............cc.ccooiii i,
V. 6.3. Constante d’équilibre en phase gazeuse.............ccccovviceeeie i viniennns
IV.6.4. Relation entre et ky et Ke.....ooviiiii i
IV.6.5. Les facteurs d’équilibre ...
V. 6.5.1. LAteMPErature .......cooiitieie et et e e et e e e e e e e aen e
[V . 6.5.2. LA PrESSION ..vtetie it ittt e e et e e e e e e e e
IV . 6.5.3. LA COMPOSITION. ...ttt it e e e e e e e e e e e e e e e ee e e

Références BibliographiqUes. .. ... ..ot

44
45
45

46
46
48
49
49
50
50
50
51
53
53
53
54
55
56
56
58
59
61



CHAPITRE 1 : Introduction a Iathermodynamiqwi Chimie 2

CHAPITRE 1 : Introduction a la thermodynamique

[.1. Introduction :

La thermodynamique est la science qui étudie lbargges d’énergie entre le systéme et le
milieu extérieur. Elle peut étre abordée sous daspects : 'un macroscopique et l'autre
microscopique.

[.2. Définitions de base

[.2.1. Notion de systéeme

En thermodynamique, I'objet étudié est appelé «sys ». Par définition, un systeme est une
partie de l'univers, de masse déterminée et déanitans I'espace par une surface réelle ou
fictive, au sein de laquelle s’effectue la transfation étudiée. Le reste de l'univers constitue

le milieu extérieur.

Milieu
——— extérieur
QK Syst \7
~ f'~

Un systeme peut étre ouvert, fermé ou isolé.
a) Systeme ouvertil peut échanger de la matiere et de I'énergexdg milieu extérieur.
b) Systeme ferméil peut échanger uniqguement de I'énergie avecdgatir.

c) Systeme isolé un systeme isolé ne peut échanger avec I'exténigmatiere, ni énergie.

[.2.2. Etat d’'un systéme

Une transformation correspond au passage d’'unmagsteun état dit «nitial » vers un autre
état dit «final ». L'état d’'un systeme est décrit a un instant dopar un ensemble de
variables macroscopiques appelées « variablest #étaes variables d’état caractérisant un
systéme physico-chimique sont : la températurepression, le volume, la masse, la

concentration, la masse volumique, le nombre dep@lpression partielle.

Transformation

Etat (A) > Etat (B)
Etat initial Etat final
PAI VA; TA PBI VB, TB
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Une variable d’état est toujours une grandeur guesscalaire. Il s’agit soit de :

a) Variables extensives elles sont proportionnelles a la quantité de ktiene. Elles sont
additives et multiplicatives exp: la masse, le wodu
b) Variables intensives elles sont indépendantes de la quantité de laémaexp: la
température, la concentration, la masse volumique.
[.2.3. Etat d’équilibre
un systeme est dit en équilibre lorsque les valderses variables d’état sont les méme en
tout point du systeme et restent fixent en fonctiontemps. On peut distinguer différents
types d’équilibre entre le systeme et son enviroremd :
- L’équilibre thermique : T = cste.
- L’équilibre mécanique : P= cste.
- L’équilibre chimique. L'état d'un équilibre chimigud'un systéme (réaction) est
caractérisé par la coexistence a la fois des féaeti des produits dont les
concentrations ne varient pas au cour du temps.

NB : I'état initial et I'état final sont des états diilibre.

[.2.4. Fonction d’état
a) Définition :
Un variable d’état qui lors d’'un changement d’'usteyne d’'un état a un autisg variation

ne dépend que de I'état de systeme et non pas dieatin suivi.

C

)

b) Condition mathématique d’'une fonction d’état (Diférentielle Totale Exacte(D.T.E))

Soit une foction : Z=f(x,y) la différentielle desZécrit :
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oz oz
dz = (—) dx + (—) g

ox dy
dZ=M dxiN dy
2z
M= (5)
avec 87 Y= M et N sont les dérivées partielles

v=(5).

oM oN
(—) = (—) < les dérivées partielles secondes croisées soit égales
ay x 0x ¥y
5)=5G) «G) =[5 G)
dy )x lay\ox ) xe ox }._ ox \dy/ly
Si la quantité sous le signe intégedt une D.T.E :
Le résultat de l'intégration ne dépend que du chesuiivi (type de transformation), il ne

dépend que de I'état initial (coordonnées initipkdd’état final (coordonnées finales)

2
Zy—27; = j fOoy) =F(xz,y2) — F(x1,¥1)

Exemple :

PV =nRT (n = cst,R = cst)

P = %P = F(T,V) est ce que P(T,V) estune fonction d’état ?

ap ap

29 o4 s e i L
aTav _ avar (On doit vérifie cette égalité)

- =?
1/ arov °
nRT
05D _nr
orT 14
nR
00y)  ard*p _  mR
v vZ dTav y2rree
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2
?pr _,

2/- avar ~°

nRT
0(=)  nrr

av v?

nRT
0(-3z) _ nR a%p nR 2]

aT vZ avaT V2

Alorsona:|1|= dPest une DTE et P est une fonction d’état.

[.2.5. Les différents types de transformation

Est une modification du systeme de I'état d’origi@ea-d au moins une de ses grandeurs
d’état a varié. On distingue :

a. Transformation isotherme :transformation s'effectuant a température const@ntcte).

b. Transformation isobare : transformation s'effectuant a pression constdPtete).

c. Transformation isochore :transformation s'effectuant a volume constant (gxc

d. Transformation adiabatique : transformation au cours de laquelle le systémehalége
pas de chaleur avec le milieu extérieur (Q=0).

e. Transformation cyclique : Lorsqu’un systeme thermodynamique effectue unmhkede
transformations successives et revient a son €étxjuitibre initial, cet ensemble de
transformations est dit cycle thermodynamique.

f. Transformations réversiblesou (idéales) : ce sont les transformations infimmentes
d’une succession d’états d’équilibres.

g. Transformations irréversibles (réelles) : ce sont des transformations rapiddsggles
hors équilibre.

[.3. Les gaz parfaits

Le gaz parfait est un modéle thermodynamique quinpede décrire le comportement des
gaz reels a basse pression. Ce modele s’applique ou

- L'interaction entre les molécules se limite & dascs élastiques. Il n’existe pas des forces
d’attraction et/ou de répulsion entre elles;

- Les molécules n'occupent pas d’espace (volumg nul

- Les molécules se déplacent aléatoirement.

[.3.1. Equation d’état d’un gaz parfait

Pour des pressions suffisamment faibles, on obsermgrimentalement les trois lois

»

énoncées ci-dessous.
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a) Loi de Boyle et Mariotte :
La pression d'une quantité de gaz maintenue a em@érature constante est inversement

proportionnelle a son volume.

1
V « E = PV = constante

b) Loi de Charles et Gay-Lussac :
Le volume d'une quantité de gaz maintenue a unesipre constante est directement

proportionnel a sa température absolue.

V
VT = 7 = constante

Une autre forme d'expression de cette loi met éteéee que, pour une quantité donnée de

gaz a volume constant, la pression du gaz est fropoelle a la température.

P
PxT= T = constante

c) Loi d'Avogadro :
A pression et a température constantes, le voluoreghz est directement proportionnel au

nombre de moles de gaz présentes.

|%4
Vun= - = constante
Si nous combinons les trois lois des gaz que neosadéja étudiées, soit :
. . 1 .
Loi de Boyle et Mariotte: V' « P (n et T étant constants)

Loi de Charles et Gay — Lussac: V « T (n et P étant constants)
Loi d'Avogadro : V o« n (T et P étant constants)

Nous obtenons une seule équation générale qui tEcomportement des gaz parfaits

1
5>V x=XT X
P n

v RnT
>V =R—
P
Alors, la loi des gaz parfaits est :
PV=nRT

Ou:

P : pression (Pa)

V : volume (m3)

n: nombre de mole (mole)
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T : température (K)

R: constante des gaz parfaits. Ses valeurs sont :

R=0,082.atm.K".mol*

R=8,32jK-.mol™.

R =1,98calK™mol*

[.3.2. Mélange gazeux idéal, pression partielle

a) Loi de Dalton :

La pression totale d’'un mélange de gaz parfaitlanre constant et température constante est
égale a la somme des pressions que chaque gazmieril était seul (les pressions
partielles) dans le volume totakV

Soit un meélange de (i) constituants de gaz parfait

On applique I'équation d’état de gaz parfait sumiEange gazeux

PrV=nRT et r=>ni

Donc
PVI=YnRT= P, = Y1, i_T —n, i_T + 1, i_T + oty i_T = Y P; (P; pression partielle)
T T T T
RT
Pi = ’niV— P n .

_ RT P _Zn
Pr=Yn;-— r ’
T

Exemple :Un mélange de 3 gaz :,ON,, CO, Quelle est la pression partielle de®R= 1
atmet T=273.15K?
Sin(N2) = 0.1 molen(CO,) = 0.4 molent = 2 mole

P(O) =7

P(Q) =x (O).Pr

On amnr =n (Np) +n (Oy) +n (CO) — n (Oz) =nr—[n (N2) +n (CO)]
A.N:

n (0;) =2-(0.1+0.4) = 1.5 mole n (O,) = 1.5 mole

x (Oy) = (02)/nt ANN: x(O,) = 1.5/2=0.75 **P(Q) = x(O,). Pr DoncP(0O,) = 0.75 atm

7.2. loi dAmagat :

Dans un mélange de gaz, le volume totale d’'un ngélale gaz parfait a pression constante et
température constante est la somme des volumeslpalds gaz constitutifs exercant :

Pour un mélange de i gaz parfaits, nous avons :

V1 =2 Vi=V 1+V+Va+....+Vi

»
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V1, V2, V3,..., Vi:sont les volumes partielles dmsistituants 1,2, 3, ..., |
La relation entre Vi et la pression totale est :

=>Vi= Rﬂ

Pr

Le volume partiel du constituant i est reliée alupee total du mélange par :
Vi=xiVt
1.3.3. Diagramme de Clapeyron
Généralement, le diagramme de Clapeyron est uplisg représenter I'état d’'un gaz. C'est

une représentation graphique simple de la pressidonction du volume P= f(V)

Pression A
+ chauffage refroidissement
- <¢
- . ISOBAF
V/1

+ détente
3+ vy refroidissement
1 ISOTHERME ISOCHORE

PV = const P/T = const

compression
A chauffage

ADIABATIQUE
PV’ = const

t t t t >

-

DIAGRAMME DE CLAPEYRON

Figure (1-5) : Diagramme de Clapeyron

[.4. Equation de Van der Waals d'un gaz réel :

L’équation d’état de Van der Waals s’applique aaz géels, dans certaines conditions, et
tient compte, dans une certaine mesure, des fafagsraction entre les particules qui les
constituent(P+n’aV3)(V-nb)=nRT

Ou:

a : est la constante de proportionnalité du pressio

b : est la constante de proportionnalité entrédaction du volume (covolume).
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[.5. Notions de travail et de chaleur

Au cours d’une transformation, un systéme peutrdgbiade I'énergie avec le milieu extérieur
sous différentes formes. Dans ce cours, seulscleanges sous forme de chaleur et de travalil
mécanique seront pris en considération.

[.5.1. Travail mécanique W (travail des forces de igssion)

Le travail mécanique résulte d’'une variation duunoé due aux forces de pression qui
s’exercent sur le systeme.

Considérons un gaz contenu dans un cylindre feranéup piston. Appliquons une force de
pression sur le piston.

a) Supposons gque le piston subit un déplacenhetdl que le volume du gaz diminue (le gaz

subit une compression) :

Vi

Compresion (dV <0)

Le travail recu par le systéeme est donné par :

dW =F.dx= P, ,.S.dx= P,_dV|

Par convention le travail recu W> 0, et pour une compression d¥o0,

d’ott le signe () et AW = —P,,, dV]

b) Envisageons le cas contraire : C a d le gaz sumiei détente. Le travail fournit au systeme

est toujours donné par I'expression (I-12).
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|1

V, dx

détente (dV >0)

En effet :dw=F dx=Pgy dV

Par convention W fournit par le systéme est <Qoetr pine détente dV>0 d’ou le signe (-).

* Pour les transformations isobares :

W= -P,,(V,— V)

V.= volume initial, \b=Volume final

» Pour une transformation réversible : la pressiongdm P est égale & la pression
externe :
dW = —P dV

* Pour les transformations réversibles isothermes:

Vs vy
av
W = —deV= —fnRT7=>
Vi Vi

W = —nRTIn22
41

» pour les transformations irréversibles qui sons deansformations rapides et

spontanées: PPy, le travail est donné par I'équation:

Iw= _prt(VZ_ V1 )|

Remarqgue: le travail n’est pas une fonction d’état; il dégedu chemin suivi.
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[.5.2. Notion de chaleur (Q)

Lorsque le systeme échange de la chaleur (éneatpafique) avec le milieu extérieur, cette
chaleur provoque une variation de la températurerochangement de son état physique.

a) Variation de la température, notion de capacit€alorifique :

Dans ce cas, la quantité de chaleur noté@ x échangée est proportionnelle a I'écart de
température provoqué\T) et & sa masse (m). La quantité de chaleur gsinege par la

relation:

dQ =m. c. dT | et Q= fTTfm.c.dT

Avec :

T; et T représentent respectivement la température mitl la température finale. La
constantec représentda capacité calorifigue massique (ou la chaleur mague) par
définition, elle est égale a la quantité de chaletoessaire pour élever de un (01) degré la
température de un (01) kg du corps considéré.esliexprimée edkg.K ou encal/kg.K.

Si on utilise la quantité de matieres (moles) et lmomasse, on défifia capacité calorifique

molaire ou la chaleur molaireC et la chaleur est donc exprimée par :

dQ=n.C.dT|« |g = ;) n.c.dT]

[_1 40
Donc : C—m(d,r)

1 dQ
et C=; (E)

» Les capacités calorifigues massiques et molainesdes fonctions de la température,
cependant, sur un intervalle de température limie, peut souvent faire une
approximation et considérer ¢ et C comme constanbes utilisera alors les

expressions suivantes :

Q=m.cAT ou Q=nCAT

» Les capacités calorifiques massiques ou molairpsrdfent du mode d’échauffement
(isobare ou isochore), ainsi, on définit pour cleagorps pur:

La capacité calorifique molair€}"(ou massique,) a pression constante.
La capacité calorifique molai@, (ou massiquey) a volume constant.

Ainsi :
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dQ =n.C.dT ou dQ =m. cp. dT si la transformation s’effectue a P = cste.

dQ =n.Cv.dT ou dQ =m. cv.dT) si la transformation s’effectue a V = cste.

> Pour les gaz parfaitf®t G, sont reliées pda relation de Mayer :
Cv-Cp:R

b) Changement de I'état physigue

Fusion Vaporisation

Etat Etat —
Solide | «——— [Liquide| «——
Solidification Liquéfaction
Condensation
al'etat
Solide

Dans ce cas, on définit la chaleur latente du obawegt d'état I'" qui correspond a la
quantité de chaleur nécessaire pour transformermuwie (ou 1 kg) de la matiére, Q est

exprimée par Q= nLp

Avec : n est le nombre de molesigtest la chaleur latente molaireexprimée erd.mol™ ou

en cal.mol*.
ouQ=mLp,
Avec : m est la masse du corpd.gtest la chaleur latente massiqueléa™ ou cal.kg*

Exemple : fusion de la glace : H2O(s) —> H>0())

L =334 kJ. kg . Lgaitication = -334 kJ. kg™
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1.6. Principe zéro de la thermodynamique
Rappelons qu’un corps en équilibre thermique pastedéme température en chacun de ses
points. L’expérience montre que : deux corps misa@mtact prolongé se mettent en équilibre

thermique :

Equilibre thermique

T'4=T'p
Ty#T5

I1 existe un principe Zéro de la thermodynamique :

Principe Zéro : Deux corps en équilibre thermique avec un troisiéme se trouvent en
équilibre entre eux.

T,=Tg

&

\ 4

Equilibre Equilibre
Thermique Thermique
TA =TC TB =TC

[.7. Calorimétrie
C’est la mesure de la chaleur (Q) en utilisant aloranétre. Le mot calorimétre désigne

I'appareil qui sert a cette mesure, il est calg#u isolant thermiquement.

Q > 0 lorsquele systemethermodynamique a recu de la chaledra transformation est
endothermique
Q<Olorsque le systemethermodynamique a perdu de la chaleur : la transition est
exothermique

Pour un€ thermodynamique isok® pas d’échange de chaleur avec I'extérieup=0
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Exemple: Si le systeme est adiabatiguement isolé du mdigérieur on aura :

Ta. ma. Ca Tb. mb. Cb

(froid)

(chaud)

Systéme adiabatique

Un systéme isolé adiabatiquement du milieu extérieur: X Q =0

> 01402=0
Tm Tm _

= myCo [,"dT +my G, fT,, dT =0
a

= Mg Cq (T, = Tq) +my, Cy (T, —T,) =0

mq Cq Ty +my, C, Ty
mq Cq +my, G

= Tn = Teq =

Exemple 2 : On mélange 20 g d’eau a 20°C et 40 g d’eau a 60°C. Calculer la température

d’équilibre s1 on considére que le mélange est un systéme adiabatique.

_ (mg To+myTy))  mg To+my, T,

™ (mg+my)C mg +my,
, _2020440.40
m™o20+40 7

Tableau 1 :les unités de mesure de la température les plistas

Kelvin (K) T(K) =T (°C) + 273.15

T(F)=9/5T (°C) + 32
Fahrenheit (F) T(F) = 9/5 T(K) - 255.38

T@R)=9/5T (°C) + 491.67
Rankine (R) TR) =9/5 T(K)
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Tableau 2 :quelques unités et valeurs numériques utiliséhemodynamique

Systéme MKSA Autres unités

atmosphere (atm), bar,

Pression Pascal mmHg
P=F/S Pa=N.m" 1 atm = 1.01325.10° Pa
1 bar =1.01325 Pa
latm= 760 mmHg
Travail mécanique Joule calorie (cal)
dW=F.dx J=N.m lcal=4.185J
Chaleur Q Joule calorie
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Chapitre Il : Premier principe de la thermodynamique

[I. 1. Introduction
Un systéme peut échanger de la masse et de I'énavgc le milieu extérieur, alors son état
thermodynamique change par gain ou par perte deentasd’énergie. On dit que le systeme

subit une transformation qui entraine une variatiea variables d’état.

II. 2. Le lerprincipe de la thermodynamique

II. 2.1. Energie interne (U)

L’énergie interne (U) caractérise le niveau éneggét du systéme thermodynamique.
L’énergie interne d'un systeme peut varier suitded échanges d’énergie avec le milieu
extérieur. Il est pratiquement impossible de déieemla valeur de U, mais nous pouvons
calculer sa variation au cours d'une transformatibes €énergies sont principalement
eéchangées sous forme de chaleur (Q) et de traVail (

L’énergie interne du systeme varie donc pendatnatesformation entre I'étal) et I'état @):

UZ—U1=J8Q+j8w=Q+w

II. 2. 2. Enoncé du ler principe de la thermodynangjue

La somme algébrique du travailvV) et de la chaleurq) échangés par le systeme avec le
milieu extérieur est égale a la variatiaxl)) de son énergie interne.

- Cette variation est indépendante de la naturetrdesformations, c’est- a dire du chemin
suivi par cette transformation.

- Cette variatiome dépend quee I'état initial () et de I'état final 2).

- En d’autres termes, I'énergie interne est foretion d’état sa variation ne dépend pas du
chemin suivi par la transformation.

Le premier principe de la thermodynamique s’annameme suit :

«Au cours d'une transformation quelconque d'un syste non isolé, la variation de
son énergie interne est égale a la quantité d'énergchangée avec le milieu

extérieur, par transfert thermique (chaleur) et tnafert mécanique (travaib.

W
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[1.3. Définition de I'enthalpie (H) :
La fonction d'état qui permet de suivre les vadasi d’énergie du systeme a pression
constante est I'enthalpie H. (Enthalpie vient dutmgeec qui signifie échauffement) A
pression constante et sans autre travail que dekiforces de pression, le transfert thermique
regu par le systeme est égal a sa variation d’gnéha

AH = Qp
Ainsi, a pression constante,

dU=5Q,+dW
pour une transformation isobare de I'état initiy| & I'état final @).
U2-U1=Qp-Pexl(V 2-V 1) =Qp-PextV 2-PexiV 1
Qp=(U2+PexiV 2)-(U1+PexiV 1)

L’enthalpie H est la fonction d’état définie par :

H=U+PV

[1.4. Applications du premier principe aux gaz parfaits
[1.4.1 Energie interne d’un gaz parfait

L’énergie interne du systeme varie pendant lssfaamation entre I'état (1) et I'état (2) :

Uz—U1=J8Q+j8w=Q+W

Pour une transformation infinitésimale isochorex(¥st) :
dU=Q+W (dVv=0, donc W=0)

Donc:
AU =(U-Up)= Qu=nG,AT=mGC/AT

Pour une transformation infinitésimale :

2
AU =Qv=nj CvdT
1

Ce qui donne :

C _(dU)
V7= \dT/y
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[1.4.2. Enthalpie d’un gaz parfait
L’enthalpie H est la fonction d’état définie par :
AH=AU+d(PV)
AH=Q+W+PdV+VdP
Avec : W=-PdV
Donc :AH=Q- -PdV+RdV+VdP

Pour une transformation e isobare (P = cst, dP=0) :
AH =(Hz-H1)= Qu=nCAT=mGCAT

Pour une transformation infinitésimale :

2
AH =Qp=nJ C, dT
1

Ce qui donne :
- (dH)
P~ \dT/p

11.4.3. Relation entre G et Cv (relation de MAYER):

Sachant que : dH=dU+d(PV)

Et que : dH=n@T et dU=nGdT

Donc on aura : n@T =nGdT+d(PV)

Et pour un gaz parfait PV =nRT donc :gdT =nGdT+d(nRT)
nCdT =nGdT+nRdT

On aura la relation dAYER : Cp-C=R

Exemple: Une mole de N2 Considéré comme un gaz parfait pdesg0 °C a 100 °C.

Calculer la chaleur Q

1- Pour une transformation isochore
2- Pour une transformation isobare
Cp=33].mol*K*, R=8,31].mol* K™
Solution :

1. Transformation isochore : (V=cst)

Qv=7?
8QV=nCydT QV=[nCvdT=nCyAT=n(T>~T4)
n=1mo , AT=80 °C (y=Cp—R=33-8,31=24,69
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AN : Qv=1x24,69x80=1975,p
2. Transformation isobare : (P=cst)
Q=Qr=?
Qr=[85Qp=nCpdT=nCp[dT=n Cp (To~T4)
n=1mo , AT=80 °C (p=33].mol ‘K™
AN : Qr=1x33x80=264F AH=Qp=2640]

[1.4.4. Relation entre AH et AU : (Relation entre Q@ et Qy) :

Soit un systeme se transformant d’un état inifigers un état final (2) :
AH=H,—1e H=U+PV dou:
AH = (U, + P,V,) — (Uy + P,Vy)
AH = (U, — Uy) + (P,V, — PyVy)

AH = AU + A(PV) <=> Qp = Qy + A(PV)|

» Pour P = cste:

Qr=Qy+PWV,=Vy) =>

[0p = Qy + PAV <=> AH = AU + PAV] ar-

» PourV = cste :

|0p = Qy + VAP <=> AH = AU + VAP|

[1.5. Applications aux transformations thermomécangues
Soit un systeme effectuant une transformation sdvierd’'un état initial (1) vers un état final
(2). Appliquons le premier principe aux differenteensformations

[1.5.1. Transformation isochore :( V=Cste)
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Dans ce cas : W = 0|et AU = Qy

si Cy =cste: AU =Qy =nCy(T, —T,) et

nRT, nRT;

AH =AU +V(P,—P) = AU+V(E2 -1

AH = AU = nR(T, — T;)
Or: R=Cp—C, dow:
AH =nCy(T, = Ty) + (Cp — Cy) (T, — Ty)
AH = n(T, = T)(@) + Cp = 25) = nCp(T, = Ty)

AH = Qp = nCp (T, — T4)| (2*° loi de Joule)

[1.5.2. Transformation isobare :( P=Cst)

ona AU = Qp + W|

W =— fVVf PdV =W = —P(V; —Vy) (éqt (1-13)

D’une autre part : AU = nCp(T, —T,) — P(V, = V)
nRTz TlRTl
( P P

AU = +'nCp(T2 - Tl) - P

AU = —n(Cp = Cy)(Ty = Ty) + nCp(T, — Ty)

AU =nCy(T, —T1) = Qy] (1°° loi de Joule)

[1.5.3. Transformation isotherme :( T=Cste)

Dans ce cas : IAU =0; AH= O|

OriQ+W=AU=0 = Q=-W

Pour une transformation isotherme, le travail est exprimé par 1’équation

W =-nRTIny% doi ’Q =nRTIn (

[1.5.4. Transformation adiabatique :(Q=0)
Rappelons qu’une transformation adiabatique obiit@ de Laplace :
PV'=Cste avecy=Cp/Cy
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Démontons cette relation :
o AU=W+Q =>dU=dW
dU=dW=nCvdT=-PdV =>nCvdT+PdV=0 (1)
e Pour un gaz parfait :

PV=nRT ; d(PV)=nRdT
VdP+PdV

dPV+PdV=nRdT =T = (2)

on remplace (2) dans (1) et on multiplie par R:

(VdP + PdV)

Cy,.VdP + CyPdV + RPAV =0 - C,.V.dP + PdV(Cy + R) = 0

VdP+C PdV_O
pv  Ppyr T

; dV+C P _ cpdv+dp
= =0+ ==
Py 7 p V' P

On pose :

ylogV + logP = cste = logVY + logP = cte — logP.VY = cste
P.VY = cste
On combinant I'équation de gaz parfait avec | »éiqnale Laplace on aura :
T.VvY~1 = cste; TY.P1"Y = cste

.,

< Pour le bilan énergétique :
AU=Q +W <=>AU=W =nCy(T, —T,)| si:Cy = cste.

Aussi, W peut étre calculé comme suit :

PV, PV Cy
W=nC< — )=—PV—PV
v TlR IlR R ( 272 1 1)
Cy
W=CP_CV(P2V2—P1V1)
PV, — Py Vy

=7
<1
Cy

20
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_ PV, - P4V,
==

w

DX Pour AH ona:
AH = AU + APV 9 AH = AU + (P,V, — P,V;)

AH = nCy(T, — T;) + (nRT, — nRT,)
AH = nCp(Ty — T{) (2™ loide Joule)
Remarques :

1) Toutes ces équations sont valables pour les systémes fermés.

5 3 T .
2) Cp = =R et Cy = =R lorsqu’il s’agit d’un gaz monoatomique.
P > Vv > — &

7 5 v e e 1 . .
Cp = —R et C;, = =R lorsqu’il s’agit d’un gaz diatomique.
P 2 2 & &

3) Les gaz réels monoatomiques sont assimilables aux gaz parfaits.

[1.6) Application aux réactions chimiques (Thermochmie)
[1.6.1) Chaleur de réaction :
Considérons un systeme fermé, siége d’une réachiomique supposée totale :
aA + bB— cC +dD
A volume constant, la chaleur de cette réactiorégale a I'énergie calorifique échangée avec
le milieu extérieur :
V= Cste Q,=AUR
De méme : & P = cste : la chaleur de cette réaesbliénergie calorifique échangée avec le
milieu extérieur :
P= Cste Q=AHRr
Généralement, les réactions chimiques sont réaliaée=cste et la chaleur de réactidty
est encore appelé&nthalpie de réaction.
- Si : AHr <0—la réaction estxothermique.
- Si : AHg >0—la réaction estndothermique.
Pour pouvoir comparer entre les chaleurs des diftés réactions, il est nécessaire de
préciser les conditions dans lesquelles ces réectspnt effectuées. On définit alors
I'enthalpie standard de réactiomAHRr® pour chaque réaction qui présente la variation

d’enthalpie accompagnant la réaction dansteslitions standards

21
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Rappelons que I'état standard correspond a I'dtgsigue dans lequel le réactif ou le produit
est a I'état le plus stable, sous une pression dgni et a la température envisagée T

(généralement, T= 25°C).

Relation entre Qpet Qy

A P=cste:Qp=Qy+P(V;s-V,)

nfRT n n;RT
P P

Pour les gaz parfaits : PV = nRT donc:Qp = Qy + P )

—> @p = Qv+ RT(nf — n,-) <=> Qp = Qy + AnRT| (1I1-21)

Ouencore |AH = AU + AnRT| avec . AR =Y ny — Y n;

I et 1 représentent respectivement le nombre de moles final et le nombre de moles initiale.
1
Exemple : COcq) + 3 Oz(9) — > C03¢q) AH°95 = Qp = —67.6 kcal

Calculons la chaleur de cette réaction a V=cste: Qy = AU
Qp = QV + AnRT

An = ¥n, — ¥n; = —0.5

D'ou: |Qy = —67.3 kcal = AU

\B :

>

1) Sila transformation s’effectue sans variation de nombre de mole (An =0): Qp = Qy .
2) La relation Qp = Qp + AnRT est toujours applicable méme si certains produits ou
réactifs sont solides ou liquides : An représentant la variation du nombre de moles

gazeux.

Il. 6.2. Loi de HESS

Par définition, on appelle enthalpie standard den&dion d’'un corps dans un état physique
donné, la variation d’enthalpie correspondante arélaction de sa formation dans les
conditions standards d’une mole de ce corps arpBasi corps simples pris également dans les

conditions standards et symbolisés fHi ; elle est nulle pour un corps simple tel que :

22
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AHP (0))g=0: AHP (H)g=0 ; AHP (N)g=0; AHf (Fe)s=0

Exemple:

On veut calculenH; de la réaction suivante en utilisant d’autrestiéas chimiques:

CHs (g) + 202 (g) » CO:(g) +2H-0 (lig) AH2=7"

Sachant que :

C(g)+2H:(g) +20: (g) > C0:(g) +2H:0 (lig)  AH?

v

C(g+2H:(g) CHs (g) AH?
En utilisant les trois réactions, on aura :

AH,
C(g)+2H:(g) +20: (g) > (0:(g) + 2H:0 (lig)

4H; 4H,

CHi(g) +20: (g)
Donc on faisant un bilan énergétique on aura :

AH;=A4H> + 4Hy = A4H,=A4H; —4H>
Orona:AH; = AHP (COy)g + 2 AHf (H20)ay)

Et AH>= AHP (CHyg

Donc:

AHy=A4H; —4H; = AH{(CO2) + 2 AHf (H:0)aigy- AHF (CHy)gg

Donc, a partir de cette équation on remarque curehalpie standard d’'une réaction chimique
(AHf) peut étre aussi est égale & la somme des enthdipigsymation des produits moins

celles des réactifs qu’on peut exprimer par lati@lagénérale suivante ditellai de HESS

AHg(ng) =Y AH? (Produits) - )’ AH? (Réactifs)

23
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Exemple:
Calculer I'enthalpie standard de la réaction suieam appliquant la loi de Hess.

CoHe(g) +305(8) —0—— 2C0:(g) +2H0 (lig) AH2ge=?

En appliquant ldoi de HESS:

AHg(zgg) =3 AH)?(ProduitS/ -y AH)? (Réactifs)
AHR 508y = 2 AHP (CO2)g + 2 AHP (H:0)lig —3 AH (O2)g — AHF (C:Hyg
Sachant que - AH;’ (02)g = O (corps pur)

Onaura: AHR 50 = 2 (- 94,05) +2 (- 68,32) —(12,5)

- -1 . .
AH3(298) = — 337,24 Kcal.mole™ < 0 = Réaction exothermique

II. 6. 3. Loi de KIRCHOFF (variation de chaleur deréaction avec la température)
Soit la réaction chimique suivante effectuée a e a une température T :

aA +bB AH? cC+dD

Supposons qu’on connait la chaleur de cette réaatity, a une température>.TPour déterminer
AH+ on peut imaginer 2 processus :

» Le processus direct : la réaction est effectu@eté@rhpérature T.

» Le processus indirect :

1. On fait passer la température des réactifs dd,T

2. On effectue la réaction & T

3. On fait passer la température des produits,derT

24
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T: aA+bB _AH; EcC+dD T

-

To- aA+DbB AHL° cC+dD To
D'aprés Hess : AHp = AHy + AHp + AH;.
or: AH; = [[°ac,(A)dT + [° bC,(B) dT

AH, = [} cC,(C)dT + [, dC,(D)dT.

P8Hy = [; [¢.C,(C) + d.C,(D)] dT — [ [a.C,(4) + b.C,(B)]AT + A,
N J \ J

v
Z nC,(produits) Z ncC,(réactifs)

On pose : Y nCy(produits) — Y nCy(réactifs) = AnC,

T
AHp = AH7p, + J AnC,dT | 17 relation de Kirchhoff
To

Si: AnCp = cste :

AHy = AHy, + AnC,(T — To)

- Si la réaction est effectuée a volume constant :

T

AUp = AUz, + f AnC, dT | 27 relation de Kirchhoff
To
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E.\'emﬂle :C2H4(g) + Hz(g) AHgoo C2H6(g)

Calculons AHggq sachant qu’on connait AHjqg :

398

AHggo = AHyog + f AnC, dT
298

° 398
AHogo = AH3og+ [y [[Co(C2He)g] — [Cp(C2HA)g + Cy(H2), ]| AT
AHgog = AH39g + ANC,(900 — 298)

Données : AHyo = —137.2 k L.mol™ : Cp (CaHs) = 52.5 Lmol 'K *:
Cp (CaHag) = 42.9 Lmol" . K': Cp (Hag) = 28.8 J.mol? K
AN: AHqgo=-148.76 k J.mol

Attention !
La relation de Kirchhoff est applicable uniquemeéans le cas ou il n’y a pas changement de

I'état physique des réactifs et produits. Dansde d’'un changement de phase, il faut tenir

compte de I'enthalpie de changement.

Il. 6.4. Energie de la liaison covalente

L’énergie d’une liaison covalente est I'énergie libérée au cours de la formation de cette liaison

covalente entre deux atomes supposés libres a I’état gazeux.

Agy+Bigy  8H, 5 S(A—B)g ... (D
AHpg=I'énergie de la liaison covalente (A-B), elle @spond a la variation d’enthalpie
nécessaire pour réaliser la réaction (1).
De méme, on définit I'énergie de dissociation goirespond a I'énergie pour rompre une
liaison covalente. Elle est égale en valeur absalliénergie nécessaire de liaison mais de

Sens oppose.

(A=B)g___cu-p) 3 Ay *+ B
€a-8)=- AHas

N.B : AHaA <O eta(A_B)>O

26
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a) Distinction entre et I'énergie de liaison covalge

Exemple :

°

1
29 T5Cl2y, _AH; HCl
AH; = —22.05 kcal.mol™*

‘H
2

L'enthalpie de formatiom\H; correspond & I'énergie de la formation de HCI &ipde ses

constituants simples a I'état moléculairget Cb. (Synthése).

Hgy + Clg) AHy_¢ HClg AH°y_c = —103 kcal. mol™t

cy—ct = +103 kcal.mol™*
L’énergie de liaisomHy.c; correspond a la formation de HCI a partir de sesstituants a
I'etat atomique gazeux : et Clg) .

b) Calculs des énergies de liaison

Exemple 1 :

AH, J } AH, AH,
2H@g+ 2Clg)
AHp = AH; + AH, + AH,

AH, = EEH—H)’ AH, = EECI—CI)» AH; = ZAHEH—CI)

2AH; = S(OH—H') + &ci—cy t 2BH iy = €—my + Eci—ct) — 2€@-c1)

d’ot, on conclue que :

AHg = z ne (réactifs) — Z ne (produits)

Ou AH;Q = Z nAH;iaison(p) - Z nAH;iaison(R)

SZH—H)z _AH(OH—H) = 436 kJ lnorl . s(acl_cl)z _AHgCI—Cl) =242 kJ 11101-1 .
521-1—51) = _AHEH—a) =431 kJ. mol’

On retrouve que : AHp = 2AH;= —44.10 kcal.mol™*
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Exemple 2: C2H4(g) + HZ(Q) AH; N CZHG(Q)

H—C=C—H+H—H AH; H-— C

I —

H H H H
'—H
I

A[-[;2 = Z nAH;iaison(p) - Z nAH;iaison(R)
> ndH, = Alie_g) + 6AH_)

Z TlAH(R) = AH(C:C) + 4AH(C—H) + AH(H—H)
Données :
AH(c_¢y=-263.3 k. mol" : AH{cc)=-611.8kI. mol" 1 AH{c_,=-413.8 kJ. mol :

AH(y_gp) = 436 kJ. mol
AN : AHp=-43.1 kJ. mol

@
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CHAPITRE Ill: Deuxieme principe de la thermodynamique

I11.1. Introduction :

Le premier principe qui affirme I'équivalence entes différentes formes d’énergie, ne peut
pas nous renseigner sur les sens d’'une évolutioné#do

Exemple : contact d’'un corps chaud et un corpsifrda chaleur passe du corps chaud au
corps froid jusqu'a eéquilibre thermique. La tramsfation inverse n’a jamais lieu
spontanément, or le premier principe n’interdit pake transformation, il exige seulement la
conservation de I'énergie.

En chimie, il est important de connaitre le ser&valution de la réaction, ainsi on fait appel
au 2™ principe de la thermodynamique qui est un prinaifisvolution basé sur la notion
d’entropie.

[ll. 2. Définition thermodynamique
Considérons un systeme fermé qui se transforme étaininitial (1) vers un état final (2) en
échangeant la chaleur avec le milieu externe &ngérature T. On définit une nouvelle
fonction d’état appelé kntropie » notéeS, liée au désorde moléculaire, dont la différentielle
est dont la variationAS) est :

50

ds = —
T

dS : est une différentielle total exacte (DT&)e est exprimée en J:K
0Q : n'est pas une DTE

1
T s'appellele le facteur intégrant

L’entropie AS est une quantité extensive (donc additive) dopaééexpression suivante :
ASsysAeSHAScrée
ASsys: variation d’entropie de systéme
AeS : variation d’entropie du milieu extétieur.
ASree: I'entropie crée ou formé, elle es
a) Pour une transformation réversible:
L’entropie crée est nulleAS;e =o
A5=52—51=f2@
1 le

Ou :8Q, est la chaleur absorbée a la températire T
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Te: température thermodynamique du systeme qui esle &y la température du milieu
extérieur
b) Pour une transformation irréversible :

L’entropie crée est positiveAS;¢e>0

ASsys:AeS‘|'ASc:rée
6Q 1
f% = Tont f 6Qirrev + AScree

f 8Qirrev: tBrmAd échang@A,S
Text

AS cre: terme de source il est da a l'irréversibilitée.
dQrwy : la chaleur échangé d’'une maniére réversible
dQirev :1a chaleur échangé d’'une maniere irréversible

Text : température extérieur=température finale= Cste

Pour déterminer la valeur d&Ssys au cours d’une transformation irréversible on imagjue
le systeme se transforme d’'une maniére, révergbl¢amenant du méme état initial ou
méme état final (S et une fonction d’étaty ne dépend pas du chemin et de la maniére dont

se déroule la transformation la valeurAddg dépend des états initial et final.

Exemple :
a) Calculer la variation d’entropie de 2 moles de padait qui se détend de 30 a 50 litres de

maniere isotherme et irréversible.
b) Calculer I'entropie créée.
Solution :
1- ASsys=ASschanged AScrece
6Q

quelque soit la transformatiodSy,,, = -
- pour une transformation réversid&;ss0
:>Assys:ASéchangée

- pour une transformation irréversili&:¢¢e0

:>Assys>ASéchangée
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a) La variation d’entropie lors de la détente isotlerme irréversible
6Q
ASsyse = — et dU=3Q+5W

La variation de I'énergie interne dU=p€T=0 car T=constante (transformation isotherme)
0Q=-0W= pdV

_pdV _nRTdV _nRdV

ds T TV |4

Entropie du systeme :

AS? Rjzdv RI V2
=n — =nRln—
! LV v,

50
ASE = 2.21n% = 2.04 cal/K

Entropie échangée :

Wirr AV

Qirr
2 A A = — = —_—
AS; (échangée) = T T P T

= AS? (échangée) = nR7

AV

= AS? (échangée) = nRV
2

20
= AS? (échangée) = 2.2% = 1.6 cal/K

b) entropie crééeAScreee=ASsys ASechangée

AScre62.04-1.6= 0.44 cal/K

[11.3. signification physique de I'entropie
La notion d’entropie est liee aux possibilités deourements existants a ['échelle
microscopique (mouvements de vibration, de rota¢ibtranslation). L’entropie constitue en
guelque sorte une mesurediésordre régnant a I'échelle moléculaire.

L’entropie = désordre
La variation d’entropie, au cours d’'une transforiatcaractérise I'ordre perdu ou gagné lors
de cette transformation :

» SiAS>0 :augmentation du désordre a I'échelle microscopique
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» SiAS<O0: I'ordre augmenta I'échelle microscopique

l1.4. Enoncé du 2™ principe

Le 2 principe de la thermodynamique dans sa formulakioplus générale affirme que :
gu’au cours d’une transformation d’'un systeme tf@pie totale ne peut diminuer :

ASynivers = ASsys + ASex: =0
- Pour une transformation réversible, I'entropiecesiservative (bilan nul) :
ASynivers = ASsys + ASexy = 0 > ASg,s = —AS,y

- Pour une transformation irréversible, il y a créatil'entropie (bilan positif) :
ASynivers > 0 = ASsys + ASeyxr > 0
Ainsi, on conclue que:
- Si I'entropie totale augmente, la transformatsi irréversible
- Si I'entropie totale reste constante, la transftion est réversible.
- Si I'entropie diminue, la transformation est inspible.

[11.5. Calcul de la variation d’entropie :
On peut calculer I'entropie d’'un systéme thermodyitae selon le type et la nature de la

transformation qu’il subisse.

[11.5.1. Transformation réversible isotherme:
Cette transformation se fait a température constalit = 0, donc pour un gaz parfait, lorsque

la quantité de gaz est gardée constante, n = otgs Moulons calculer

s f Lo _ 1 f s =%

Entre deux points de l'isotherme. Il est plus fadk faire appel a la premiere loi, ou dU =0
pour dT = 0; dond = C*— Q =-W

Donc :
V, P
Qrev = nRTIn <71) = nRTIn (P—2>

On aura
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V. P
AS = g = nRTIn (—2> = nRTIn (—1)
T 4 P,
[11.5.2. Transformation réversible isobare:
Cette transformation se fait a pression constatiRes 0, donc pour un gaz parfait, lorsque la

quantité de gaz est gardée constante, i=Nbus voulons calculer & pression constante (P =
CSt3.

dQe~ NGAT
Qe [?dQp  (*nCpdT (T2>
AS = | 7 _jl T_fl T —nCplnTl

[11.5.3. Transformation réversible isochore:

Cette transformation se fait a volume constant,=d¥, donc pour un gaz parfait, lorsque la
guantité de gaz est gardée constante, n = Cstes Wauons calculer a volume constant (V=
Cste).

dQe~ NCAT
_ erev _ 2 dQv _ anvdT _ <T2>
AS = [ 7 _fl T_fl 7 _nc,,lnT1

[11.5.4. Transformation réversible adiabatique :

Il est trivial de voir, puisqu’ici :

erev

=0
T

dQrev=0->AS = [

C’est pour cette raison que plusieurs auteurssatiti 'expression isentropique au lieu de

adiabatique.

[11.5.5. Variation d'entropie au cours d'un changenent d’état :
La quantité de chaleur qui accompagne un changediétat physique de matiere est la

chaleur latente.

Qrev= AH

_ erev_ 1(? _Qrev_AH
as =] T _ledQ_ T T
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Avec : AH La chaleur latente de Vaporisation, fusion oulisudtion. T : température du
changement d’état physique de matiére.

[11.6. Expressions différentielles de la fonction etropie

Pour un gaz parfait les expressions de dS en famdes divers couples de variables sont :

[11.6.1. L'entropie en fonction des variables T etV :

Selon le premier principe de la thermodynamiqugoetr une mole de gaz parfait :
dU=5Q+sW

Selon le 2™ principe: AS = S?Q

dU=TdS-PdV

du P P nR
donc: dS = —+=dV; avec - = —
T T T Vv

dT av.
dS = nCV? + nRV variables (T, V)

[11.6.2. L'entropie en fonction des variables T etP :
Selon le premier principe de la thermodynamiqugoet n mole de gaz parfait :
dH =dU + d(PV)» 6Q=dH = dU + PdV + VdP
— dH = TdS-PdV+ PdV + VdP
— dH=TdS+VdP
Donc

dP
nCpdT = TdS + nRT?

dT dP _
dS =nC, T nR? variables (T, P)

[11.6.3. L'entropie en fonction des variables P eV :
D’aprés les deux expressions dS(T,P) et dS(T,V)

dT dv dT dp
dS =nC,—+nR—=nC,——nR—
T \Y T P
dv dT dpP
nRv = Tl(Cp — CV)? — HR?
Or, selon la relation de MAYER :,€C,= nR
dv dT dp
donc: HRV = Tl(Cp - CV) ? - HR?
dT dv dP
T = 7 + ? ...... (*)

remplacant I'équation (*)dans 1'éxpression dS (T, P)
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dS = nC (dV_I_dP) RdP
ey TP TP

dv
donc on obtient : dS = nCV? +nC, v variables (P, V)

Exemple :
Calculez la variation d’entropie de 2 moles del'eaauffée de 127C° a 277C°, la pression

initiale est égale 1.25 atm et la pression finaleégale 2.5 atm.

Cp=8,22 + 0,15.10T + 1,34.1F T (cal K* mol?)

On considere que la transformation est réversiblie vapeur d’eau est un gaz parfait.
Donné : R = 2 cal K mol*

Solution :
P; = 1.25 atm P, = 2.5 atm
Vl — 2481 transformation réversible Vz — 36.08 L
T, = 127C° T, = 277C°

La transformation est réversible donc : dW=-PdV

dQ dU-dW nCydT — PdV
ona:dS =—= =
T T T

T2 c,dT V2 qy
AS=n T + nRj

R=2 cal/K.mol
Cy=Cp-R=6.22+0.15 x18T+1.34x1° T?
T26.22 + 0.15 X 1072T + 1.34 x 107672 V2 qV
AS =2 j dT + nR f —
T, 134x107° v,
AS =2 6.22lnT— +0.15 % 1073(T, — Ty) + T(T2 —TA)| + nmn7
1 1

AS = 2.6987 cal/K

11.7. L'entropie absolue d'un corps pur (3*™principe) :
La thermodynamique statistigue montre que l'engra@fun corps pur, parfaitement cristalin,

au zéro absolu (T = 0 K) est nul. Ceci constitugdesieme principe de la thermodynamique

S(0K)=0
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De cette maniére on peut déterminer I'entropielabste n'importe quelle substance. En effet
on peut exprimer dH de deux manieres différentgstession constante :

dH=nC, dT =TdS

Ce qui s'integre, en l'absence de transition degha

So _So — fTaQrev — fTdeT

On générale on peut déterminer I'entropie absadugichporte quelle température :

5; = 5298 +

Ts . T C,dT
Qrev:SZQS_I_f 14
2

298 98 T

Remarque 1 :Les valeurs des entropies stand&€tisont données dans des tables. Elles sont

a298 K (25 °C) et sous une pression de 1 Atm.

Remargue 2 :Ces expressions sont valables uniquement si leragsa la température T ne
change pas d'état physique (I'état solide). Dansakeou le systéme subit un changement de

I'état physique, il faut prendre en considérat@awariation de S liée a ce changement.

a) Le systeme a la température T est a I'état liquide

solide Liquide
I 1 |

1]:¢ T T

AS=5r-Sok=Sr

. [TTus dT  AH; T CoqydT
5T=f Cpsy -t us+f —r
0 Tfus

Tf us

b) Le systeme & T est & I'état gazeux :

solide Liquide gaz
f T 1 >
nK¥ T Two T

Cois) ==+ 1 a2 L
p(s) T Tfus

. Tfus dT AH Tvap ¢ dT AH T C,cndT
S5 = f fus o f p4 . BMvap | ] p(9)
0 Tvap T

Tfus T Tvap
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Exemple :
On mélange dans une enceinte adiabatique 360 g d'@8 °C avec 36 g de glace a 0°C.

1. Calculer la température d’équilibre thermique.
2. Calculer la variation d’entropie accompagnant cettesformation.
On donne : Chaleur spécifique molaire de I'eauitiqu G(H-0, I) = 75,25 J.mal K™
Variation d’enthalpie de fusion de la glac&H°fusion,273 (HO, s) = 5,94 kJ.mdl
Solution :

1. calcul de la température d’équilibre Teq :
le nombre de mole estEmi/M;
on a n=360/18=20 moles d’eau a 25°C
n,=36/18=2 moles de glace a 0°C

AH® AS° AH. ,AS, AH. AS.

(H,0,l) —1—L5(H,0,l) «——— (H,0,)«—3—3— (H,05)

20 moles (20+2) moles 2 moles 2moles
208K aT, a 273K a273K
La transformation se fait dans un milieu adiabatigyression constante
A pression constante la quantité de chaleur dégegiésgale a la variation de I'enthalpie
= Qi=Qe=AH"
Transformation adiabatique ¥Qi1=0 =>Y AH®=0 =>AH°;+AH°,+AH°3=0
L’enthalpie de refroidissment du corps chaud est :
AH°1=n;CpAT
AH®1=20. 75,24 (T298) =1504.8 (I,298)
L’enthalpie d’échauffement du corps froid est :
AH®>=nN,CpAT
AH®1=2. 75,24 (E273) =150,48 {;
L’enthalpie de fusion du corps froid est ;
AH®3=M;L fusion
AH°3=2. 5.94x16=11880 J
A partir dey AH%=0 on trouve §~=288.5 K
2. Calcul de la variation de I'entropie de transformaion :
Y AS%=AS*+AS%+AS%
L’entropie de refroidissement du corps chaud est :



CHAPITREIII : Deuxieme principe de la thermodynamige | Chimie2

2885y (H,0,1)dT
AS°, = f p(H20,0)
298 T

AS°, = 20.75,251 288.5
P TT:

AS°, = —48.7 ] /K

L’entropie d’échauffement du corps froid est :

2885n.C.(H,0,D)dT
Asozzf 2C,(H;0,1)
2

98 T

288.5

AS°; = 2.75,25In— o
AS°, = 8.3]/K

L’entropie de fusion du corps froid est ;

ASog = nszusion /Tfusion
AS°3; =435]/K
=> ASotransf =YAS°;=3,1]/K

[11.8. La variation d’entropie d’une réaction chimi que :
La variation d’entropie d’une réaction chimiquerieuiempérature constante se calcule selon

la loi de Hess. A I'état standard (T=298), la vaoia de I'entropie de la réaction est :

AS, = Z v; S — Z v;S;

produits reactif's

A la température variable, sa détermination paaséadoi de kirchoff.

. . T AC,dT
ASt = AS,9g + f
298 T
avec
AC, = Z v; Cp — Z ;Cp;
produits reactifs
Exemple :

1. Calculer I'entropie standard a 298 K des réastio
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(@) H (9) + %2 Q (9) = HO (1)
(b) CaCQ@(s) = CaO (s) + C&(Qg)
Commenter le signe des valeurs trouvées.
2. Calculer I'entropie standard de la seconde ilFaat800 K.
3. Calculer I'entropie molaire de lI'eau (gaz) a 200connaissant I'entropie standard de I'eau
liquide & 25°C ainsi que I'enthalpie de vaporisatie I'eau & 100 °CAH®, = 2,24 kJ.g.

Données:

Corps pur H@) | &(9) | HO(l) | H:O (g) | CaCQ(s) | CaO(s) | CO(9)
Soeskd. KEmol' | 130 205 70 93 40 214
Cp J. KL.mol* 75.3 33,5 82 42,7 36,8
Solution :

1) a.AS=S°(H0)-[S°(Hx)+1/25°(Q)]

AS= 70-130-1/2(205)=-162 kJ/K domS,<0 (reaction impossible)
b. AS=S°(Ca0)+S°(CE)-S°(CaCQ)

AS=40+214-93=161 kJ/K donkS;>0 (reaction irreversible)

2) selon la loi de Kichhoff

800 ACP

ASygook = ASy 08k + j TdT
298

avec ACp = Z C, (produits) — Z C, (réactif's)

ACP = Cp(COz) + Cp(CaO) - CP(CaCO3)

ACp = 36.8+42.7—-82=-25]/K

800

ASygoox = 161 x 103 —2.5 |  =dT
298

800
ASpgoox = 161 % 10° = 2.5In- o = 160.99k] /K
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3) H,0 (g)

vaporisation / 473K

H0 () — > H:0(g)

/ 373K 373K

H,0 (1)
208K

ASO473K = ASO(I) + ASO(Vap) + AS°(g)

373nC AH 473 nC
AS® 473k = f —22dT + 1 X Mo o2 + f £ 4T
298 T Tvap 3738

373 4T 2.24 x 103 473 4T
AS® 73k = 75.3] — 4+18x——— 4335 —dT
298 Tvap 373 T
AS° = 75.31 373 + 18 x 224 x10° + 33.52.51 473
473k = /2350 Toap BT

AS®,7sx = 210.3k] /K

[ll. 9. Les machines thermiques

Puisqu’il est impossible d’'aprés le deuxieme ppecide prélever de la chaleur et de la

transformer intégralement en chaleur, une mackieertique doit nécessairement fonctionner

entre au moins deux sources de chaleur.

- La transformation de chaleu®) en travail V) a partir d’'une source chaude n’est donc

possible qu’a la condition de rejeter une partidadehaleur a une autre source froide (cycle

ditherme). Cette chaleur rejetée est donc perdirdleéra sur les performances de la machine

thermique, d’ou la notion de rendement thermique.

- Un transfert de chaleur ne s’effectue jamais d’saurce froide vers une autre chaude, d’ou

la nécessité d’un travail de moteur supplémentaire.

- Donc, on peut distinguer entre deux types de mashthermiques avec deux principes de

fonctionnement distincts.

[ll. 9. 1. Machines thermodynamiques (T.D)

Les machines thermodynamiques (T.D) sont des mestirermiques produisant du travail,

dite machines motrices. Ces des machines thermiquedransforment une partie de la

guantité de chaleur prélevée d’'une source chaudieveail mécanique et le reste sera perdue.

40
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Source chaude &P Tq

w

Source froide a i

Principe de fonctionnement d’'une machine thermonyqae
Exemples de machine thermodynamiques :
- Machines a vapeur.
- Moteurs a combustion a essence ou a diesel.
- Centrales thermiques ou nucléaires de produdi@ectricité.
Si on fait un bilan énergétique sur cette machinB); on peut écrire :
Selon le 1er principe de la thermodynamiq@e= W + Q
Selon le 2éme principe de la thermodynamique :

(Notion de rendement); n = ———=—=

Qpréleuée Q QZ

'7=1—%—1<1
2

Le rendement de cette machine (T.D) est toujougsieur a I'unité, puisque la quantité de
chaleur prélevée de la source chaude n’est jamaisformée intégralement en travail

(énonceé de Kelvin).

[ll. 9.2. Machines dynamo-thermiques (D.T)
Les machines dynamo-thermiques (D.T) dites machiéesptrices, sont des machines de
transfert de chaleur d’une source vers une autaedsh avec la nécessité d’avoir un travalil

supplémentaire pour assurer ce transfert, c'asidales :

41
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- Machines frigorifiques ou les pompes a chaleur.
- Liguéfacteurs de gaz.

Source chaudezP T1

w

Source froide T

Principe de fonctionnement d’'une machine dynamaticgre

Si on fait un bilan énergétique sur cette machih@); on peut écrire :
Selon le ¥ principe :Q; =W+ Q,
Selon le ™ principe :

Q__ &y

W Q-0

(notion de coefficient de performance): n =

[ll. 10. Cycles thermodynamiques

Les machines thermodynamiques fonctionnent avesiquts transformations successives
formant ainsi un cycle.

Dans la pratique, ces transformations ne sonté@assibles, alors on remplace ces processus
irréversibles par des transformations réversiblas facilement calculables, d’ou on obtient
des machines idéales.

Il existe plusieurs cycles thermodynamiques :

[ll. 10. 1. Cycle de Carnot

C’est un cycle de rendement maximal et le plusat®. L'efficacité des autres cycles et des
machines réelles est toujours comparée a cellgaa de Carnot par le biais du rendement.
Le cycle de Carnot est un cycle thermodynamiquerifg@e pour un moteur fonctionnant
entre deux sources de chaleur, constitué de gpitcessus réversibles :

- 1-2: Détente isotherme (avec apport de chaleur).

42
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- 2—3: Détente adiabatique.
- 3—4: compression isotherme (avec refroidissement).

- 4—1: Compression adiabatique.

[89]

> V

Cycle théorique de moteur de Carnot

Le rendement du cycle de Carnot pour une macherentbdynamique est :

n=1---
2

Avec :
Qs est la quantité de chaleur perdue a la sourcedmédtempérature Tf; dogg = Qs
Q: est la quantité de chaleur prélevée de la sourmedehde température Tc; doRe= Q.

Donc:

[ll. 10. 2. Cycle de Beau Rochas (OTTO)
C’est un cycle théoriqgue des moteurs & combustiterrie a allumage commandé. Exemple
du moteur a essence. Ce cycle appelé cycle de Beehas ou Otto (1862) est aussi dit cycle

de moteur a essence.

43



CHAPITREIII : Deuxieme principe de la thermodynamige | Chimie2

(93]

> V

Cycle théorique de Beau Rochas

Le cycle théorique est composé des transformasioivantes :

- 12 : compression adiabatique du mélange (air-canburae rapport de compression
(V1/V,) est entre 4 et 10.

- 2—3 : Combustion (apport de chaleur) isochore.

- 3—4 : détente adiabatique.

- 4—1 : refroidissement (mise a I'atmosphére) isochore.

[ll. 10. 3. Cycle de Diesel

Le moteur Diesel est congu par Rudolf Diesel (18997). Le moteur Diesel est un moteur a
combustion interne dont l'allumage est spontanéoatraire du moteur a essence.

Le cycle théorique du moteur Diesel est composéqu@tre transformations réversibles

représenté dans le diagramme de Clapeyron ci-dessou

P 4
Qi

)

(3]

Cycle de moteur de Diésel
- 152 : compression adiabatique qui s’effectue seulénmm lair. Le rapport de

compression (V1/V2) est entre 14 et 25.
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- En point 2, le carburant est injecté dans la dirande combustion remplie d’air porté a la
température T2 < Ti (température d’inflammationcduburant).

- 2—3 : combustion du carburant (apport de chaleubasa

- 3—4 : détente adiabatique.

- 4—1 : mise a I'atmosphére par échappement (refradiest) isochore.

[ll. 10. 4. Cycle de Rankine

Il est a la base des machines utilisant la vapéemuddans les centrales thermiques ou
nucléaires, comme les turbines a vapeur il comprebe cycle théorique est composé de
guatre transformations réversibles suivantes :

- 12 : Compression adiabatique.

- 2—3 : Vaporisation isobare.

- 3—4 : Détente adiabatique.

- 4—1 : Liquéfaction isobare.

[ll. 10. 5. Cycle de Stirling
C’est le cycle du moteur a air chaud qui comprend :
- Deux transformations isothermes (compressiorétende).

- Deux transformations isochores.

45
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CHAPITRE IV : L'enthalpie libre et les équilibres chimiques
IV. 1. Introduction
La fonction entropie permet de prévenir le senladeansformation mais son utilisation n’est
pas évidente pour les réactions chimiques. En dHetropie a considérer est celle de
I'univers (systeme + milieu extérieur) alors qegt préférable de définir des conditions liées
directement au systéme étudié sans se souciereg@rieur. Ce dernier peut comporter
plusieurs systemes et les variations de ses eafro@ sont pas toujours faciles a déterminer.
Ainsi, on définit deux (02) nouvelles fonctions @e: «I'enthalpie libre G» et «I'énergie
libre F » qui permettent d’atteindre cet objectif.

IV. 2. L'enthalpie libre :
D’aprés le 2eme principe de la thermodynamique, tna@sformation est spontanée

(irréversible) si :
ASp = ASyse + ASexe > 0

Ou:

- stst

ASext = T (Qext = _stst)

avec Qext = _stst
lorsque la transformation est effectuée a une teatye constante T
Pour une transformation isobare

_AHsyst

_stst = AHsysl: = ASext = T

syst

AH .
00U ASeyy = —22= > 0= TAS;y = AHgysp > 0

:.> AHsyst - TASSySt < 0

Par définition le terme AH-TAS est appelé enthalpie libre » ou «fonction de GIBBS »
notéAG d'ou :

AG=AH-TAS

et dG=dH-TdS

W
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G=H-TS

Ainsi on conclue que :
Si AG<0: la transformation est spontanée (G diminue).
Si AG>0: la transformation ne peut pas avoir lieu spoétent (G augmente).
SiAG=0: ( G=Cste) le systeme est a I'état d’équilibre.
Pour une réaction chimique :
aA+bB 2 cC+dD
Si AG<0: la réaction a lieu dans le sens direct ;edlespontanée
Si AG>0: la réaction a lieu dans le sens inverse.

SiAG=0: le systeme est a I'état d’équilibre la réattdieu dans les deux sens.

NB : I'enthalpie libre est appelé égalememtotentiel thermodynamique ».

Exemple :
Calculer I'enthalpie libre standard de formationl@zone (Q) a 298K a partir des valeurs

données ci-dessoudH°;(Os)= 34 kcal.mof
S°f= 49 cal.K .mor*
S°(§)= 56.8 cal.K.mol*
Solution:

calcule de I'enthalpie libre standari®) :

O2(9) + %02@) - %02@ = O3(g)
Par définition : G=H-T.S
Pour une variationAG=AH-A(T.S)
AG=AH- S AT- T.AS
Etat standard : T=298K= Cste AT=0
AG°=AH°-TAS® avecAS°=S°(Q)-3/2S°(Q)
A.N: AS°=56.8-(3/2)*49=-16.7 cal.Kmol*
AH°=34 kcal.mol'=34 16 cal.mol*
AG°=34 16- 298(-16.7)=38976.6 cal.mbdl

Remarque: AG°>0 — la réaction n’est pas spontanée sinon il n'exaspus d’oxygene dans

m

I'atmosphere et tout se transformera en ozone.
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IV. 3. L'énergie libre :
Pour une transformation isotherme s’effectuantadgte, on définit une fonction d’état notée
« F »appelée €nergie libre » ou «fonction de Helmholtz» tel que :
F=U-TS
Donc dF=dU-TdS
et AF=AU-TAS
De méme :
Si AF<0: la transformation est spontanée (sens direct dealztion)
Si AF>0: la transformation ne peut étre spontanée (senss@we la réaction).

Si AF=0:le systeme est a I'équilibre

Relation entre G et F :

Ona:

F=U-TS,G=H-TSetH=U+PV
—-G=U+PV-TS=U-TS + PV

G=F+PV

Exemple :
Calculer la variation de I'énergie libre et I'enlihia libre pour 2 moles de gaz parfait dues a

la compression du gaz de 5°Ha & 1.1DPa a la température 773K.
On donne : R=2 cal.Kmol*

Solution :

1- calcule deAF :

Par définition : F=U-TS
Pour une variatiodnF=AU-A(TS)=AU-T.AS-SAT
Transformation isotherme : T=Cste dT=0 donc AT=0
etAU=0 (1*' loi de joule)
doncAF=-T.AS

pour une transformation réversible isotherme

_ SQrév
AS—f T

m
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AN : P;=5.1C Pa B=1.10' Pa

2- calcule deAG :

Q=_W=_f_Pexth
nRT
AU=Q+W =0= < PethPintZT
AS fVZnRTdV R v,
= ———=nRIn—
\ v, TV Vi
T = Cste = PV, = PV, — 2= 11
= = _— = —
ste 1V1 2V2 v, P,
Py
AS = nRin—
P,
Py
AF = —nRIln—
P,
.103
AF = —-2Xx2Xx773In = 2143.2 cal

1.10%

Par définitionAG=AH- S AT- T.AS

Etat standard : T=298K= Cste AT=0

et AH=0 (2eme loi de joule)

AG=- TAS=AF=2143.2 cal

IV. 4. Calcul de I'enthalpie libre et ses Variatiors

IV. 4.1. Transformation physique

Considérons une transformation physique d’'un cqmums Le signe de qui lui correspond
dépend deAH-TAS ; 04 cas sont possibles :

AH<O0
ASS0 La transformation est exothermique avec une augatientde I'entropie= AG <
0 V la température (la transformation est spontané)
AH>0 La transformation est endothermique avec une ditioinwe I'entropie
AS<0 = AG > 0V la température (la transformation n’est pas spontané)
AH<0
La transformation est exothermique avec une dinonue I'entropie :
Le signe deAG dépend aussi de la température :
AH
AS<0 = 8G < 080+ T <2< = Toritique

m
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AH>0 La transformation est endothermique avec une augtiem de I'entropie :
Le signe deAG dépend de la température :

] AH
S0 =>AG<O0si:T> E = Tcritique

IV. 4.2. Les réactions chimiques

a) L’enthalpie libre standard de formation (AG®)

On appelle enthalpie libre standard de formatiomndcomposé(AG®), la variation
d’enthalpie libre accompagnant la formation d’'unelende ce composé a partir de ses
éléments constituants dans les conditions standards

Exemple :
AGyg
Hz () + 1/202(g — H20(g
Pour un corps simple : AG°%=

AG®% (O5)=AG% (H,)= AG% (H,0)=0

b) L’enthalpie libre d’'une réaction chimique
Soit une réaction chimique s’effectuant a P = e$fE = cste :
AGR
aA+bB—cC+dD

Par définition, I'enthalpie libre standard de lagton est donné par :

AGOR = z AG} (produits) — z AG; (réactifs)

IV. 5. L'enthalpie libre molaire
IV. 5.1. Influence de la pression

La pression influence les gaz :

Ona:G=H-TS=U+PV-TS
dG=dU+PdV+VdP-TdS-SdT
or:du=TdS-PdV,dou:
dG=TdS-PdV+PdV+VdP-TdS-SdT

W
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dG=VdP-SdT

a T = cste on auraG =V dPd’ou pour une variation de pression deal? :

Py
AG =f VdP
P1

P;
AG = G* — Gt = f VdP
D1
Pour un gaz parfait :

P
AG = G2 — Gt = nRTlnP—j

P
Gy2 = Gt + nRTlnP—i

Dans les conditions standards, on définit I'entiealipre molaire standard a la température T
noté G°t et I'enthalpie libre molaire du gaz a la températiiret a la pression P est donnée

par I'expression :

G} = Gy + nRTIn

atm

G? = G; + nRTIn P

» Dans le cas d'un mélange gazeux supposé parfaitthélpie libre molaire de chaque
constituant i sous sa pression partiella R température T est donné par :
GY (i) = Gy(i) + nRTIn P;

L’enthalpie libre total du mélange (Gtot) est donné par :
G(tot) = z n; GE(D)

IV. 5.2. Cas général. L'activité
Dans le cas ou le systeme est constitué d’'un mélalegphases liquides, solides et gaz,
I'enthalpie libre molaire du constituant i est démrpar I'expression suivante :

m
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o a.
GY = Gy + RTIn—
Qo

Le termea présente I'activité du constituant i,agtest I'activité dans les conditions standards.

L’activité chimique est définie par I'expression :
ai= viX

Avec :
vi : le coefficient d’activité, il est égale a 1 pdess systemes parfaifgi=1 ). x; dépend de I'état
physique du constituant :

**  x= fraction molaire pour les solides et les liquides
**  x;= pression partielle pour les gaz comme il a été déjﬁontré(xi:Pi).

¢ x= concentration molaire pour les solutions ionig(resC;).

L’activité chimique dans les conditions standarsisteujours égale a 1 quel que soit la phase

(@°=1). Ainsi, I'enthalpie libre molaire du constituta sera donnée par I'expression :
G} = Gy + RTInaq;

Dans ce cours on prend toujours I'approximat®nr X (C a d p=1 et les systémes sont

parfaits).

» Pour les solides x=1 (@=1) d'ou:
Gh(i) = Gr (D)

La pression n’a pas d’influence sur les solides

» Pour les liquides xi=a; d’ou :
GY(i) = G(i) + RTlnx;

» Pour les solutions ioniques g =Cijd’'ou :
GY(i) = Gy (i) + RTInC;
» Pourles gaz a =P;dou:

GY.(i) = G7(i) + RTInP;

m
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» Pour le mélange :

Giot = Z n; G;

IV.6. Les équilibres chimiques :

Un systeme chimique atteint un état d'équilibresdae sa composition ne varie plus. L'état
d'équilibre ne signifie pas que le systeme estiiigés que les vitesses des réactions dans les

sens direct et indirect sont identiques.

IV. 6.1 Condition de I'équilibre thermodynamique
Nous avons vu dans le chapitre précédant que lditams d’évolution d'un systéme sont

liées au signe de I'enthalpie liba& (pour les transformations isobares) :
aA+bB =cC+dD

» SiAG <0 : la réaction évolue dans le sens directe.

Y

Si AG >0 la réaction évolue dans le sens inverse.

» Le systéme est a I'état d’equilibre 86=0 : C a d que dans un état donné (T, P et
composition définie), il n'y a pas de différencdren’enthalpie libre des produits et
celui des réactifsGproduits= Gréactifs

G G

A

>
>

Sens de la

spontanéité /

\/

AG=0
Equilibre

G° produits

G° réactifs

K

100% réactifs 100% produits

Evolution de I'enthalpie libre d’'une réaction chigue

IV. 6.2. Loi d’équilibre, Constante d’équilibre
Soit un systeme fermé siege d’'un équilibre chimigue

alA+ bB = cC +dD

W
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Au cours de cette réaction, I'activité et I'enthalfibre des réactifs diminuent alors que ceux
des produits augmentent. A l'instant t, la variatite I'enthalpie libre est donnée par:

AG = Gproguits — Gréactirs = [¢G(C) +dG(D)] — [aG(4) + bG(B)]
Or, I'enthalpie molaire de chaque constituant est donné par:
G(i) = G'(i) + RTIng;
AG = [c(G(C) + RTIna;) + d(G(D) + RTlnap)] — [a(G(A) + RTlnay) + b(G(B) + RTlnag)]

AG = [c(G(C) + d(G(D)] — [a(G(A) + b(G(B)] + RT[(Inaé + inal) — (Ina§ + Inap)]

C

d
o dc.d
AG = AG” + RTIn——

a3.al
L’équilibre est atteint lorsque\G = 0
at.af
AG = AG’ +RTIn=="2 =0
dp.d
A-3B
c ,d
dc-dp . A
K= o st appllé constantlld eéquilibri
aj.ap

Cette relation représente la « loi d’équilibre soguappelle également « loi d’action de masse
» ou encore « loi de Guldberg et Waage ». Ellepigpe uniquement pour les systéemes

fermés.

donc AG’ + RTInK =0

-AG
donc AG’ = —RTInKouK = e RT_
La constante K dépend de la température et dediaterfs staechiométriques, elle n’a ni
dimension, ni unité.
IV . 6.3. Constante d’équilibre en phase gazeuse

Dans ce cas, kst notéeK, eta= P;donc :

_PePg
P papp

On peut également définir la constanterélative a la concentration :

m
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IV.6.4. Relation entre et K et K :
n
onaPV=nRT =P =VRT = CRT

[C]¢. (RT)®.[D]%. (RT)“

donc K, =
ONC % = 141 (RT)a. [B]P. (RT)P
d
=w=1{ RT(c+d)—=(a+b)]
14 (RT)a+b c:

On pose (c+d) — (a+b) =Av on aura :

K, = K .(RT)"™

Exemple :
Le méthanol est fabriqué par la réaction :

CO(g) + 2H(g) — CHsOH(9)
Une expérience a 309 °C et a pression constantéZ2bar a permis d'atteindre a I'équil
la composition molaire suivante exprimée en frationolaires x(Hz)= 0.629 ;x(CO) =
0.136 ;x(CHsOH) = 0.235.
-Exprimer la constante d'équilibre puis en déds@&r@aleur a 309 °C.
-DéterminerAG gk de la réaction & 298 K ( sous 1 bar). Justifiesidae deAS”°.
-En déduire la constante d'équilibre a 298 K.

Détermination du constante d’équilibre &309°C :
CO(9) + 2H(g) — CH;OH(9)
Solution:
A 309°C la composition du mélange réactionnel, en@e en fraction molaires, est:

xHZ = 0, 629, Xco = 0, 136, xCH30H = 0,235

K. — Pcyson ~ XcusonPr Xcwsom
i Pﬁzpco (xu,Pr)*xcoPr xﬁz xcoP?
0,235
AN: Kp= — 1,47.10"*

0,6292 x 0,136 x 172,22

ibre

m
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AGl, = —RTInKp = —8,32 x 582In1,47 .10~* = 53882,8cal

Détermination de I'enthalpie libre standard detkction a 298 K :

AH(2)98K = Z AH? (produits) — Z AH? (réactifs)
AHR 298 = AHP (cpomy — DHP (coy — 28HP 4,y = —=201,2 + 110,5 = —90,7k]. mol ™

ASY 208K = S]E’(CHgoH) - S]E’(CO) - zsﬁ(Hz) = 238,0 —197,9 — 2 x 130,7
= —221,3].K 'mol™?

AGY9g = AH® — TAS99g = —90700 — 298 x (—221,3) = —24752,6 ]. mol™!
Justification du signe d&S°.

L'entropie est une mesure du désordre : dans déycasune diminution flagrante du
désordre, on passe de 3 moles de molécules gazaume seule.

L'entropie des produits (état finale) est inféreea I'entropie des réactifs (état initiale).

ASO=S89—-5% S2<S0 = AS°<O

En déduire la constante d'équilibre a 298 K.

AGYg, 24752,6
Kp = e RT = eB832x298 = ¢%% =217 .10*

4- Influence de la température et de la pressiotiéquilibre:
Principe de Le Chatelier :
Lorsque la température augmente, I'équilibre séadépdans le sens endothermique.

Lorsque la pression diminue, I'équilibre se déphlaees 'augmentation du nombre de mole
des constituants en phase gazeuse.

Influence de la température :

AH°R 203k €St négative : la réaction est exothermique ;awmgnentation de température
favorise la réaction dans le sens inverse ( du@te la gauche).

Dans le cas de cet exercice, lorsque on augmetegelzerature, par exemple de 298K a
582K, AG change de signe et par conséquent la réactiomgelde sens.

A 298K AG<0 donc la réaction est spontanée dans le sestgaliréaction exothermique).

A 582K AG>0 donc la réaction est spontanée dans le seasm{réaction endothermique)

W

Le principe de Le Chateleir est vérifié.
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Influence de la pression :

La diminution de la pression totale déplace I'équd dans le sens indirecte puisque le

nombre de mole passe de 3 mole de réactifs d&ldwproduit.

IV.6.5. Les facteurs d’équilibre

On appelle « facteur d’équilibre » tout paramettensif qui permet de décrire le systeme et

dont la variation entraine un déplacement ou upgure de I'équilibre du systeme.

- On dit que I'équilibre est déplacé lorsque le m&ysteme constitue I'état initial et

I'état final.

- On dit que I'équilibre est rompu lorsque I'étatdirdu systeme est constitué par un

nouveau systeme.

Toute modification d'un facteur d’équilibre (cadrdqu’on exerce une perturbation) d’'un

systeme repose sur le « principe de modérationemincipe de Le Chatelier ».

Principe de modération :

«Lorsqu’un systeme est en équilibre stable, towddification d’un de ses facteurs d’équilibre

doit provoquer un processus qui tend a s’opposetta modification».

IV.6.5.1. La température

L’effet de la température est gouvernée par laéoan’t Hoff :

dinKp  AH°
£ = —= isobare de Van’t Hoff

A pression constante:

dink AU°
A volume constant:# ==z isochore de Van't Hoff

Considérons un équilibre chimique isobare effeétué@e température, T

ald+ bB = cC +dD

Comment évolue le systeme lorsqu’on varie la teatpée (de T1a T2) ?

En appliquant I'isobare de Van't Hoff , on aura :

dinK =

AHOdT _ (% AHC sz dr

_— = = __

rRrz ), “™TR | T2
1 1

Avec: Kjla constante d’équilibre & Bt K; la constante d’équilibre &T

K, AH° [TZ - Tl]

> In—=
"K," R |1,

m
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Ainsi, on obtient les combinaisons suivantes :

AH°R T,>T, (T augmente) KT1(T diminue)

<0 Ko<K; Déplacement vers la gaucheK,>K; Déplacement vers la droite
Sens 2 «— Sens b

>0 K>>K; Déplacement vers la droite| K,<K; Déplacement vers la gauche
Sens 1 — Sens 2 —

=0 La T n’est pas un facteur d’équilibre

On conclue que:
- Une augmentation de la température entraine pfadément de I'équilibre dans le sens ou
la réaction est endothermique.
- Une diminution de la température entraine un ai@ghent de I'équilibre dans le sens ou la
réaction est exothermique.
IV.6.5.2. La pression

% Loide Le Chatelier :

Une augmentation de la pression entraine un déplkaaeou une rupture de I'équilibre dans
le sens qui provoque une diminution du volume die&ye : ¢ a d diminution du nombre de
moles gazeux. De méme une diminution de la pressitraine un déplacement ou une
rupture de I'équilibre dans le sens ou il y a ungraentation du volume du systéme ;cad :

une augmentation du nombre de moles gazeux.

Démonstration:

Considérons un équilibre chimique isotherme :
aA+bB = cC+dD
Il a été démontré dans le chapitre précédant que :
dG=VdP—-d(AG)=AVdP
SiAV <0etdP > 0= d(AG) < 0= déplacement de l'équilibre dans le sens (1 -)
SiAV > 0etdP < 0= d(AG) > 0 = déplacement de l'équilibre dans le sens (2 <)

NB : Si:AV=0 (ouAn= 0), la pression n’est pas un facteur d’équilibre

W
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IV.6.5.3. La composition

L’augmentation de la quantité d’'un constituant dsysteme fermé en équilibre & T=cste,
entraine un déplacement (ou une rupture) de I'dyaildans le sens de la réaction qui
provoque une diminution de cette quantité et vieesa.

Dans ce cas, il ne s'agit pas de la quantité tateléa matiere (variable extensive) mais il
s’agit de l'activité du constituant c a d : fractimolaire, pression partielle et concentration.

Exemple 01:ROH(I) + RCOOH()=RCOOR(l) + BO(l)
Si on augmente la concentration de I'alcealéplacement de I'équilibre dans le sens {1

Si on diminue la concentration de I'esterdéplacement de I'équilibre dans le sens-)2

Exemple 02:CaCQ(s) =CaO(s)+ CQ(g)

Si on introduit une quantité de CaCO3 ou Gal®quilibre ne se déplace pas (asolide = 1)

% Cas particuliers : Introduction d’'un gaz inerte
1) Un ajout isotherme et isochore d’'un constituantegazinactif ne déplace pas I'équilibre
chimique.
2) Un ajout isotherme et isobare d’'un constituant gazeactif déplace I'équilibre dans le
sens d’'une augmentation de la quantité de gaz.
Exemple :
- Calculer la variation d’enthalpie libre de la réawt:

CoHyg + H0) = CH50H g

Pour : P(GHsOH)=2 atm et P(gH,)=P(H,0)=2.5 atm
- Dans quel sens la réaction est-elle thermodynaamgnt possible siles pressions partielles
des réactifs et du produit sont chacune de 2 atm ?
- Si les pressions partielles deHz et de GHsOH sont fixées respectivement a 1 atm et 2
atm ; quelle est la valeur de B®) quandAG=0.
- Dans quel sens faut-il faire varier B®) pour queAG devienne : soit négatif, soit positif ?
Données:AG°=1.95kcal (pour la réaction) R=2 cal‘knol™*

Solution :

1- Sens de la réaction :

AppliquonsAG = AG® + RTInK,,

_ Pe,b.on
Ky=—2°"
PHzO' PC2H4

W
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A.N :

2
K.

= =32
P~ 0.25x 0.25

AG = —1.95.103% + 2 x 298[n32 = 115.58 cal

La réaction est possible dans le sers2(
2- Sens de la réaction avec P=2 atm

AG = AG° + RTInKp

K. =

AN :
AG = —1.95.103% + 2 x 298In0.5 = —2363.12 cal
Dans ce cas\G<0 La réaction est dans le sers 1
3- Valeur de la pression (P(HO) :

AppliquonsAG = AG°® + RTInK,,

K. = Pe,uson 2
p PHZO'PC2H4 1XPH20
A I'équilibre AG = AG® + RTIn—— =0
1XPH,0
AG° ] 2 2 (—AG°)
= — = =
RT ~  "'Puo  Pmo PURT
P 2
H,0 = —AG°
exp( RT )
A.N : AG°=-1.95 kcal ; R=2 cal/K.mol ; T=298K
2
PHZO = _195 103 = 0076 atm
exp (—2 X 298 )

4- Sens de variation de P(KD):

Py,0 = 0.076 atm = AG = 0 = equilibre

Py,0 > 0.076 atm = AG < 0 = (sens 1 -)

W
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Py,0 < 0.076 atm = AG > 0 = (sens 2 «)
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