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Chapitre I.

Notions générales en thermodynamique



Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

1. Introduction a la thermodynamique :
a) Définition :
i. La thermodynamique :

La thermodynamique est la science qui étudie la transformation de I'énergie en
chaleur ou en travail et vis-versa, elle suit le sens des transformations et d’évolutions du
systéme; cette évolution est réalisée par des mesures de certains parametres
macroscopiques tels que: la température (T), la pression (P), le volume (V), la
composition (n),...

ii. Le systeme :
Un systéme est défini comme étant le contenu physique d'un certain volume de

'espace se trouvant a I'intérieur d’'une surface arbitrairement choisie :

r

v,

Milieu exterieur

Milieu exterieur
Milieu exterieur

Milieu exterieur

. y
Y

Univers

(
\.

Le milieu extérieur ou environnement constitue toutes les autres parties de 'univers
excepté le systeme (voir le figure précédente).
Le systeme et le milieu extérieur peuvent échanger :
% Lamatiére,
M L’énergie sous forme de travail ou de chaleur,
Les transferts possibles entre le systeme et le milieu extérieur peuvent étre comme suit :

*Transfert d’énergie :

Sous forme de chaleur notée « Q » ou sous forme de travail mécanique noté « W » ou de

travail électrique noté « W’ ».
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

*Transfert de matiere :

Par convention, les quantités d’énergies recues par le systeme sont comptées
positivement. Tendis que les quantités cédées par le systéme sont comptées

négativement.

> () <0

o

Remarque :
Il existe deux types de classifications des systemes du point de vue matiere :

*Systeme _homogeéne : un mélange solide, liquide ou gaz formé de deux ou plusieurs

composants qui génerent une seule phase (Exemple : 02, H20,...).

*Systeme hétérogene : un mélange solide, liquide ou gaz formé de deux ou plusieurs

composants qui génerent une ou plusieurs phases (Exemple : eau-huile, eau-sable,...).
Du point de vue des échanges entre le systeme et le milieu extérieur on trouve:

*Systeme ouvert : c’est un systeme qui peut échanger de la matiére ainsi que de I'énergie,

*Systeme fermé : dans ce type, seul 'échange d’énergie est possible,

*Systéeme isolé : lorsqu’il n’est possible d’échanger ni la matiére ni I'énergie.
iii. Parameétres (Variables) d’état :

L’état d’un systéme peut étre décrit par un ensemble de parametres appelés parametres
(variables) d’état. On les classes suivant deux catégories:

*Parametres intensifs, tels que : la température (T), la pression (P), la fraction molaire (X), la

pression partielle (Pi), la masse volumique (p), la densité (d), ....Ces variables ne dépendent
pas de la quantité de matiere et sont non additives.

*Parametres extensifs, tels que : la masse (m), le volume (V), le nombre de moles (n),...qui

dépendent de la quantité de matiére et sont additives.

On notera que :

. extensive m .
Intensive = ————— comme par exemple p = — =3 Intensive
extensive |4

*Equation d’état : les variables d’état peuvent étre liées entre elles par la relation suivante :

PV=nRT Equation des gaz parfaits
Ou:
P : la pression du gaz (Pa),

V : le volume occupé par le gaz (m°),
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

n : nombre de moles du gaz (mole),

T : la température (K),

R : constante des gaz parfaits (J.K-1.mol1).

Le volume est fonction d’état V (P,T) ; P et T sont des variables d’états.

*Fonction d’état : La description d’un systeme nécessite la connaissance d’'un nombre de

variables d’état. Donc, parmi les variables d’états possibles seulement quelques unes
sont choisies. Les autres, qui ne sont plus indépendantes mais des fonctions variables
d’états « choisies » ; sont appelées fonctions d’état ou fonctions thermodynamiques.
Exemples d’application :

1. Parmi les systémes suivants, lesquels sont isolés, fermés ou ouverts ?

-Une plante,

-Un vélo,

-Un récepteur de télévision,

-Un thé dans un thermos,

-Un bois brulant dans une cheminée,

-Du lait qui bout dans une casserole,

-Le mercure dans un thermometre.

2. Indiquer dans chacun des cas suivants s’il s’agit d'une grandeur intensive ou

extensive: Volume; température, masse, masse volumique, pression et la charge

électrique.
Solution :
1.
Systeme isolé Systeme fermé Systéeme ouvert
Du thé dans un thermos Récepteur de télévision Une plante
Du mercure dans un Un vélo
thermometre
Du bois brulant dans une
cheminée
Du lait qui bout dans une
casserole
2.
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

Une grandeur extensive Une grandeur intensive

Volume, masse, charge électrique | Température, pression, masse volumique.

Il Notion de transformation réversible et irréversible :

*Transformation réversible :

C’est une transformation théorique et un modele qui n’existe pas réellement. Elle est
constituée d’une suite d’états d’équilibres et telle que si elle est réalisée dans le sens opposé ;

le systéme repasse par les mémes états d’équilibre que dans le sens direct :

A = » B - » C

* Transformation irréversible :

Toute transformation réelle est irréversible.

*Etats de la matiere :

La matiére existe sous trois formes principales: solide, liquide et gaz. Le diagramme
suivant montre les différentes transitions de l’état physique de l'’eau. On trouve
également d’autres états de la matiere tel que: I'état plasma (mélange d’électrons,
molécules,..), I'état du cristal liquide,...
Tt . Fusion

Solide Solidification

Remarque :

Les chaleurs qui accompagnent ce changement de phase sont appelées: chaleurs
latentes.

Exemple: S — L: L¢: chaleur latente de fusion.

iv. Transformation d’un systeme :
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

Un systéme subit une transformation lorsqu’il passe d’un état 1 a un état 2.

*Transformation isochore : c’est une transformation au cours de laquelle le volume reste

constant tout au long du chemin suivi ; V=Cte = AV=0 (voir la figure suivante).

P
R — B
N A
\Y

*Transformation isobare : c’est une transformation au cours de laquelle la pression reste

constante tout au long du chemin suivi ; P=Cte=AP=0 (voir la figure suivante).

P

*Transformation _isotherme: c’est une transformation au cours de laquelle Ia

température finale est égale a la température initiale tout au long du chemin suivi;

T=Cte=AT=0.
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

*Transformation adiabatique : c’est une transformation au cours de laquelle il n'y a pas

d’échange de chaleur avec le milieu extérieur ; Q=0.

*Transformation ouverte: c’est une transformation ou I'état final du systéme est

différent de I'état initial (voir la figure suivante).

P

\Y

*Transformation fermée : c’est une transformation dans laquelle I’état final du systeme

est identique a I’état initial conduisant a la formation d’un cycle thermodynamique (voir

la figure suivante).

*Transformation monobare/monotherme :

-Une transformation est dite monotherme si la température du milieu extérieur reste
constante et uniforme tout au long de la transformation.

-Une transformation est dite monobare si la pression que le milieu extérieur exerce sur
le systéme reste constante et uniforme tout-au-long de la transformation.
Transformation infinitésimale : Une transformation est infinitésimale lorsque les états
d’équilibre initial et final sont infiniment proches.

Transformation quasistatique : Une transformation est quasistatique ou infiniment lente
si elle amene le systeme de I'état initial a I’état final par une succession d’équilibres tres

proches.
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

b) Comportement des gaz a basses pressions :
L. Définition d’un cycle thermodynamique :
C’est une suite de transformations ouvertes ou le systeme subit une série de
transformations qui 'ameéne a son état initial (voir la figure suivante).

P

ii. Diagramme de Clapeyron : P=f{V)
Les transformations isotherme, isobare et isochore peuvent étre représentées sur

le diagramme de CLAPEYRON (voir la figure suivante).

P A
© i :
— ‘ :
(@) ! . '
= + \.Compression Détente
S : :
2 : :
Isobare i E : :
P=Cte ; ; ! :

<V

V=Cte vV, V, vy V'
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

iii. Diagramme d’Amagat : P*V={(P)
Le diagramme d’Amagat est la représentation du produit (P*V) en fonction de P
pour une quantité de gaz donnée. Les isothermes possedent I'allure suivante dans le

diagramme d’Amagat (voir la figure suivante).

P*V/ 4
H
2 N,
Pour une température 0, / .
Gaz parfait
\C()ZOZ
H,
N
Pour une température 6, /
\ Gaz parfait
CO,
P

D’apres ce diagramme on constate que les quatre gaz choisis se comportent comme un
gaz parfait; par contre avec 'augmentation de la pression chaque gaz se comporte
différemment suivant sa nature. Alors que le gaz parfait possede une droite qui confirme
I'équation des gaz parfait (PV=nRT). Par ailleurs, 'augmentation de la température de
'expérience a 0, (avec 062>01) ne change pas les conclusions faites lors de la température
01.

On conclu qu’a basses pressions les gaz tendent a étre parfait !

c) Modéle du gaz parfait :

i Notion de pression :
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

La pression absolue d'un gaz est le résultat des chocs des atomes ou molécules
sur les parois de l'enceinte. La force agissante sur l'unité de surface de I'’enceinte est

appelée : pression, telle que :
F
P=§; 1Pa =1 N.m%,1 bar = 10°Pa

1 atm=1,013 bar; 1 atm=760 mmHg=760 Torr (Torr: Torricelli qui inventa le
barometre).
il Définition :
Un gaz parfait est un modele théorique basé sur les hypothéses suivantes :

-1l n’existe pas d’interactions entre les molécules (molécules éloignées),
-Les molécules sont assimilées a des masses ponctuelles,
-Les chocs entre les molécules ou entre les parois du récipient sont parfaitement
élastiques,
-Un gaz parfait est décrit par la relation suivante : PV = nRT

P :la pression du gaz,

V: Le volume du gaz,

n : nombre de moles du gaz,

T : la température en Kelvin,

R : la constante des gaz parfait,
iil. Loi de Boyle Mariote :
A température (T) constante; la pression (P) et le volume (V) sont inversement

proportionnels (voir la figure suivante):

P = A.Ill A: Constante
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

'_\

iv. Loi de Gay-Lussac (; = (Cte) et Charles (; = Cte):
-A volume constant (V=Cte) ; la pression d’'un gaz est proportionnelle a la température,

-A pression constante (P=Cte) ; le volume d’un gaz est proportionnel a la température.
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

Mélange de gaz parfait :
Un mélange de gaz parfait (ni, Mi) satisfait a la loi des gaz parfaits :
P,V = n,RT
Avec:
P:: pression totale,
n: : nombre de mole total,
On définit pour chaque gaz «i» une pression partielle « Pi» par rapport a la
pression totale P du mélange.
Soit:
P, =)",P; LoideDalton
La pression partielle Pi est la pression exercée par le gaz « i » comme s’il était seul
dans le volume V :
P;V = n;RT
Ou
n;: nombre de moles du gaz « i ».
P, =P, + Py + P,
_ nA;?T N nB];?T 4 nC;?T
_ RT(ny + np +n¢ + ete)
%

+ etc

Avec:
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Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

nyRT
Pa___ Vv _ " _
P, Matng+tnc n,+ng+nc+etc n,
%
On pose:
ny . .
o= X, (Fraction molaire du gaz A)
t
On aura:
Py
Z =X
p,~
D'Oil: PA=XA'Pt
Etdeméme' PB=XB'Pt;PC=XC'Pt

Exercices d’application:
1. Donner la valeur de la constante des gaz parfaits en l.atm.mol-1. K-1, L mmHg.mol-1.K-1,
cal.mol-L.K! et J.mol-1.K1.
-Calculer le volume occupé par une mole d’un gaz parfait a 0°C et sous une pression de 1
atmosphere.
-Donner les expressions des lois suivantes :

i. Loi de Boyle-Mariotte,

ii. Loi de Charles,

iii. Loi de Gay-Lussac.
2. Un ballon a gaz de 0.5 L se trouvant a une température de 'ordre de 0°C et contenant
un mélange de gaz : Hz, He, O2, N2 avec les quantités suivantes : 0,9, 0,5, 0,03 et 0,05 mol,
respectivement.
- Calculer la fraction molaire de chaque gaz dans le mélange,
- Calculer la pression totale ainsi que la pression partielle de chaque composant.
3. L’analyse de la composition de l'air au niveau de la mer montre qu’il est constitué de
75,5% de N2, 23,2% de Oz et 1,3% de Ar. Calculer la pression partielle de chaque gaz a la
pression atmosphérique.
On donne les masses molaires atomique (g/mol) :M(0)=16, M(N)=14, et M(Ar)=39,95.
Solution :
1. On utilise I’équation des gaz parfaits pour définir les unités de la constante des gaz

parfaits :
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PV

PV =nRT=R =—

nT

PV 1%224

R=T = 1+273.18

PV 1%1,013*105 % 22,4+ 1073
T 1+273,15

PV 750 % 22,4

“nT  1#27315

i. Loi de Boyle-Mariotte : A une composition et une température constantes, le produit

= 0,082 atm.L.mol 1. K1

=8,31].mol L. K1

= 0,615 mmHg.L.mol 1. K1

PV=Cte. Donc si un gaz subit une transition de 1’'état 1 décrit par (P1, V1) a un état 2
caractérisé par les variables (P2, V2) ; onaura: P{V; = P,V,.

ii. Loi de Gay-Lussac : A une composition et une pression constantes, le rapport V/T=Cte.

Donc si un gaz subit une transition de I'état 1 décrit par (T1, V1) a un état 2 caractérisé

. Vi V
par les variables (T2, V2) ; on aura: T—l = T_Z )
1 2

iii. Loi de Gay-Lussac: A une composition et un volume constants, le rapport P/T=Cte.

Donc si un gaz subit une transition de I’état 1 décrit par (P1, T1) a un état 2 caractérisé

. P P
par les variables (P2, Tz) ; on aura ;T—l = T_Z
1 2

2. La fraction molaire pour chaque gaz qui se trouvant dans le ballon a gaz :

i

n
Xi=— et np=xn
nr

ny =09+0,5+ 0,03+ 0,05 =1,48 mol

)

Xyp = 148~ 0,6081

Xyo = 148 - 0,3378

X,, = 0,03 _ 0,0202
027148

Xy = 148~ 0,0337

Xr = in = 0,6081 + 0,3378 + 0,0202 + 0,0337 = 0,9998 ~ 1
i

. , nr*R*T 1,48+%0,082%273,15
-La pression totale du mélange : Py = TV = Yy = 66,2989 atm
T )

3. Pour calculer la pression partielle de chaque gaz on applique la relation suivante :
Pi = Xi' PT
Py, = Xyz-Pr = 0,6081 * 66,2989 = 40,3163 atm

Page 19



Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

Pye = Xye-Pr = 0,3378 x 66,2989 = 22,3957 atm

Pyy = Xy Pr = 0,0202 % 66,2989 = 1,3392 atm

Pyz = Xy2-Pr = 0,0337 # 66,2989 = 2,2342 atm
2. A pression atmosphérique (Pr=1 atm), la composition de 100 g d’air (N2, Oz et Ar) est
donc :mn2=75,5g, M02=23,2 g et mar=1,3 g.

Ny, =282 = 155 = 9 6964 mol = Xy, = 222 = 0,7806
Mp> 8 3,4539
_Moz 232 _ 4 o50mol = X, = 22> — 0,2099
Moz Ty T3 TV Mmot= 202 = 35539~ >
my, 1,3 0,0325
= 10,0325 mol = X,, = = 0,0094

T =y T 39,01 3,4539
Ny = Ny + Mgy + Mg = 2,6964 + 0,7250 + 0,0325 = 3,4539 mol

Vi. Gazréels :

-Un gaz réel est un gaz qui se trouve dans les conditions qui ne sont pas satisfaisantes
pour décrire un gaz parfait,

-Dans ce modele, ni les interactions entre les molécules ni le volume occupé par celle-ci
n’est négligeable.

-Dans ce cas, on fait intervenir certains termes correctifs de I’équation des gaz parfait,
-Les équations de Vander Waals (Eq. 1) et celle de Berthelot (Eq. 2) sont parmi les

équations qui prévoient le comportement des gaz réels,

an? .
P+ vz (V — nb) = nRT Equation 1
P+ @ (V—b') =RT E tion 2
TVZ = quation
On notera que : a, b, a’et b’sont des constantes caractéristiques du gaz considéré.
2. Echanges d’énergie :
a) Chaleur et énergie :
i Notion de température :

-La température est liée a la sensation du chaud et du froid, elle traduit le degré d’agitation
des molecules.

Elle est définit comme étant la mesure de 1’énergie moyenne des particules de la matiére. La
température est reliée au mouvement des particules ; plus la vitesse des particules est grande,

plus la température de la matiere est élevée.
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Il existe trois échelles de températures qui sont reconnues mondialement, dont le degré
Kelvin, le degré Celsius et le degré Fahrenheit.
*Le degré Celsius : c’est une échelle de température utilisée dans la vie quotidienne. Elle tient
son nom du scientifique Anders Celsius qui inventa son échelle en se basant sur le point de
congélation de I’eau pure qui est de 0 degré Celsius et le point d’ébullition qui est de 100
degrés Celsius.
*Le degré Kelvin : c’est une échelle scientifique qui a été inventée par Lord Kelvin et qui a
voulu attribuer une valeur de zéro a la température la plus basse. Le zéro Kelvin correspond a
-273,15°C.

T(K) = 6(°C) + 273,15
*Le degré Fahrenheit : C'est une échelle qui a été inventée par le physicien allemand
Gabriel Fahrenheit. L’unité de mesure de la température est °F ; elle est basée sur le point de
congélation de I’eau et vaut 32°F, et son point d’ébullition 212°F.
-L’instrument de mesure de la température est le thermométre a mercure. Il se compose
généralement d’un support. D'une tige en verre épais percée d'un tube capillaire contenant un
liquide (mercure ou alcool) liée a un réservoir et de graduations équidistantes (voir la figure

suivante).

ko Tube fin
- " '
Suppm’f >
_[>raduat on
[ S
. 1]
quLllljt‘ A0
rouge
H——Réservoir

Il existe plusieurs types de thermomeétres ; on cite par exemple :
@ Les thermometres a dilatation (mercure, alcool : liquide rouge dans la figure
précéedente),
@ Les thermométres a vapeur saturante (le thermomeétre a pression de vapeur saturante

d'hélium permet d'atteindre des températures de l'ordre de -272°C (c.a.d. 1°K),
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@ Les thermomeétres électromagnétiques : exemples (les thermomeétres électriques, les
thermometres a magnétisme, les thermomeétres a radiation).

il Equilibre thermique :
-Un systéme est en équilibre thermodynamique lorsque les parameétres qui le définissent
sont constants.
-Exemples d’équilibres :
@ Equilibre thermique : Un équilibre thermique est établi lorsque deux corps ayant
des températures différentes sont mis en contact, ils échangent de 1'énergie thermique.
Lorsque leur température respective devient égale, ils se trouvent en équilibre
thermique.
@ Equilibre mécanique : un équilibre mécanique est établi lorsque deux corps ayant
des pressions différentes finissent par avoir la méme pression finale (ou pression
d’équilibre) P=Cte,

Equilibre Thermique
T,=T,=T

Corps1: _ - iCorpsZ ;
T, Ppo; . o : T2, Py
o : Equilibre Mecanique .~
P1:P2=P
@ Equilibre chimique : composition constante,
@ Equilibre électrique : potentiel constant.

-Le passage d’'un état d’équilibre a un autre est un déplacement d’équilibre.

iil. Principe « Zéro » de la thermodynamique :

«Deux corps (systemes) en équilibre thermique avec un troisiéme corps; sont en
équilibre thermique entre eux ».

iv. Notion de chaleur ou de quantité de chaleur :

-La chaleur est une fonction spéciale de I'énergie,

-C’est une énergie exprimée en Joules [J] ou en [kcal],

-A T'échelle microscopique, c’est une énergie échangée sous forme désordonnée par
agitation moléculaire (chocs entre les molécules en mouvement),

-Elle s’écoule toujours d’une source chaude vers une source froide,

-La chaleur n’est pas fonction d’état.

-Donc la chaleur recue par un systéme peut provoquer une variation de sa température.
On remarque dans ce cas une relation proportionnelle entre la chaleur recue et la

variation de la température.
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6Q = C.dT
Avec;
C: la capacité calorifique du systeme [J.K-1]; elle dépend de la masse (ou quantité) du
systéme. La capacité calorifique molaire est définie par « C=nCpy ».
V. Chaleur spécifique ; capacité calorifique molaire :
-La capacité calorifique d’un systeme est la quantité de chaleur nécessaire pour accroitre
de 1°C la température du systéme entier.
-La capacité calorifique d’'un gramme de corps pur s’appelle « capacité calorifique
molaire ».
-Les différents types de capacité thermique :
*Capacité calorifique thermique massique (J.Kg1.K-1) : C= m*c.
*Capacité calorifique thermique molaire ou massique isobare « Cp»: Cp=m*c, et
Cp=n*Cm,p
*Capacité calorifique thermique molaire ou massique isochore «Cy»: Cy=m*c, et
Cv=n*Cmv.
*Différentes expressions de la chaleur pour les systemes f(P,V,T)=0:

-Le choix du couple (V,T) aboutit a la capacité calorifique thermique a volume constant :

Q = mc, AT

Q = nC,AT
Le choix du couple (P,T) aboutit a la capacité calorifique thermique a pression
constante :

Q = mc,AT

Q = nC,AT

Capacité calorifique thermique pour les gaz parfaits :

i Gaz parfait monoatomique (He, Ne, Ar, Xe,....):

3

C,, = ER
5

Cp = ER
Cp'm 5

‘y: Cv'm :§: 1’66
@ Gaz parfait diatomique (Hz, Oz, N2, CO,...):

5

Cv = ER
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7
Cp =ER
C 7
pm
= =—=1,4
Y =Com 5

@ Gaz parfait polyatomique :
C,(C4H{,0) = 15,4R
@ La relation de Mayer relie entre elles les capacités calorifiques molaires a
pression constante C, et a volume constant Cy :
C,—C,=R
Vi. Calorimétrie :
La colorimétrie mesure les transferts thermiques, elle s’effectue dans des enceintes
appelées calorimétres en se basant sur le principe d’égalité des échanges de chaleur.
Lorsque deux corps n’échangent que de la chaleur, la quantité de chaleur gagnée par I'un
est égale a celle perdue par 'autre (en valeur absolue).
2:0:=0 Loi de conservation d’énergie
*Calorimétre :
La mesure sera toujours supposée faite dans un calorimetre adiabatique (sans échange

de chaleur entre I'intérieur et I'extérieur) comme il est montré dans la figure suivante.

m

Thermométre —————» («—————————— Agitateur

R R

Enceinte adiabatique

Bombe calorifique

*Différents types de calorimeétre :

i Le calorimetre de Berthelot,
i Le calorimétre de BUNSEN,

i Le microcalorimétre.
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*La valeur en eau ou masse en eau du calorimeétre « | » :

La valeur en eau d'un calorimetre correspond a la masse d’eau ayant la méme capacité
calorifique que le calorimetre vide.
K=p*Ceau n(g)
Soit;
K : la capacité calorifique du calorimetre,
Ceau : la capacité ou chaleur massique d’eau ;
4,185].K1. g1=1 cal. g1.K!

*Chaleur latente de changement d’état physique (L¢, Ly, Ls,...) :

On peut par calorimétrie déterminer la chaleur latente de changement d’état L.
Exemple : On introduit un morceau de glace de masse m, de capacité C1 a la température
t1<0 (en °C) dans un calorimétre contenant une masse m d’eau liquide de capacité C; et
a la température t>>0. La température finale d’équilibre est teq>0. Qu’elles sont les
chaleurs mises en jeux dans le calorimeétre ?

La chaleur pour élever la température de la glace de t1a 0°C: Q45 = my.C4(0 — t4)

La chaleur de fusion de la glace a 0°C : Q; = my. L¢

La chaleur pour élever la température de 'eau provenant de la fusion de la glace de 0°C a
teq (°C) : Qg = my. C(Leq — 0)

La chaleur perdue par I'eau a tz (°C) : Qoqy = m,.Ci(eq — t3)

La chaleur du calorimetre : Qcq; = Kcqi(teq — t2)

Si:YiQ;=0 = Qys +0Qr+ Q41+ Qequ +Qcar =0
Exemples :
100 g de glace (-10°C) sont introduites dans un calorimétre contenant 100 g d’eau tiede
a 75°C, la température d’équilibre atteinte apres 15 min d’agitation est de 25°C.
1. Calculer la quantité de chaleur dégagée par chaque corps,
2. Déterminer la valeur en eau du calorimetre.
On donne : cp(eauy=4185 J.Kg1.K1, cp(glace)=2100 J.Kg-1.K1, L= 334 KkJ-kg-1.
Solution :
1. On a trois systemes: le calorimetre, la glace et I'’eau tiede, donc trois chaleurs

mises en jeux :
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A
75°C
Q4
Teqg=25°C
Q3
0°C .
Q:
-10°C

-La glace subie une variation de I'état qui accompagne I’élévation de la température, elle
gagne une quantité de chaleur :

Qglace = Q1+ Q2 + Q3

Q1 = myCpg(Trusion — Ty) = 100 % 1073 % 2100 * (273,15 — 263,15) = 2,1 kJ

Q, =myL; =100 %1073 + 334 = 33,4 kJ

Q3 = mycy(Tog — 0) = 100 % 1073 % 4185 * (298,15 — 273,15) = 10,46 K]

Qqlace = Z Q;=21+334+10,46 =45,96 kJ
i

Qqiace > 0 = La glace regoit la chaleur
-La quantité de chaleur cédée par I’eau tiede est :
Q4 = mCpy(Tog — Toqu) = 100 * 1073 x 4185 * (298,15 — 348,15) = —20,92 kJ
Qs = Ququ tisge < 0 =L eau tiéde céde une quantité d énergie sous forme de chaleur.
Qs = Qeatorimetre = K * (Toq — Teau) = K * (298,15 — 348,15)
2. Lavaleur en eau du calorimetre :

Sachant que le systeme est adiabatique (calorimetre) =XQi=0 et K=Cp*p ; il vient que :
Z Q; = leace + Qeau ticde T Qeatorimétre = 0

=Q:1+0Q0,+0Q3+0Q0,+Qs=0
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:)mng’g (O - Tg) + mgLf + mgcp,l (Teq - 0) + mlcp,l (Teq - Teau) + K * (Teq - Teau)

=0
=K = (_mgcp,g (_Tg) - mgLf - mgcp,lTeq —MmMyCp, (Teq - Teau))
(Teq - Teau)
K= MyCpgTy — MgLy = MyCpiTeg = MuCp(Teq — Teau))
(Teq - Teau)
m,(c, T, — L — Cp,T.
=K = g( pg-g f p.l eq) —mycy,
(Teq - Teau)
100 %= 1073 = [2100 * (—15) * 1073 — 334 — 25 % 4185 * 10_3]
=K = (25 —75) — 100 %1073 %4185 % 1073

=K =0,5217kJ.K~!

Sachant que K=Cp*u ; on trouve que

K 05217
‘u = — =

C, 4,185
p=0124Kg

b) Le travail :

C’est une énergie produite par le déplacement d’'un objet soumis a une force.

i. Définition :

-Le travail est une forme d’énergie (énergie mécanique), elle est exprimée en [J] ou
[kcal].

-A 1'échelle microscopique c’est une énergie échangée de fagon ordonnée (grace au
déplacement du piston qui impose une certaine direction aux atomes).

-Ce n’est pas une fonction d’état: ce n’est qu'une quantité physique échangée par le
systeme lors du passage de I’état 1 a I’état 2.

Travail = Force*Distance

s W Pege
e ‘P’i_l!t.'.. el
cn el W =—F
! .
codl o
| ~——
s
S -~ cht
'Pint
.... - F
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Le piston de surface « S » qui se déplace sur une distance dl sous I’action de F
(Force=pression*distance).

|6W| = |F.dl| = |P,y;.S.dl| = |P,,:dV|...Travail échangé
-Si le volume diminue =Compression =dV<0=Le systéme gagne ou recoit de 1’énergie
mécanique :\WT=8W>0 =6W = —P,,,.dV.
-Si le volume augmente —détente ou dilatation =dV>0=Le systéeme perd ou céde de

I’énergie mécanique :W=8W<0 =6W = —P,,,.dV.

ii. Travail lors d’une transformation réversible (transformation au cours de laquelle tous
les états intermédiaires sont definis) :
Exemple : Détente réversible isotherme d’un gaz idéal (T=cte),

Etat1:P1;V:i; T1 - Etat2:P2;V2; T2
Détente : P1>P; et V2>V3

W,z = —P.dV

V2 2o v
Wrew 12 = —f P.dv = —f nRT . <~
Vi 7]

V2 dv v,

= —nRTf — = —nRTln—=
vV 4
1

Vi
Wisw152 = nRTIn—
V2

iii. Travail lors d’une transformation irréversible (transformation spontanée) :

Exemple : Détente irréversible isotherme d’un gaz idéal (T=cte). Variation brutale de P ;
P;<P1; dés linstant initiale la pression extérieure est égale a P2 et pendant la
transformation, le gaz travaille contre cette pression.
Etatl :P,;Vy; T - Etat2 : P2;V2; T1
Variation brutale de P : P2<P4
W12 = —P.dV
SWipr1z = — [, P2.dV  (P:=Cte)

W12 = —P3. [V, — V4]
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La valeur absolue du travail fourni par un systéme au milieu extérieur est supérieure
dans une transformation réversible a celui fourni lors d’'une transformation irréversible.
Ceci peut étre expliqué par le faite que chaque transformation réelle (ne demande pas
'intervention du milieu extérieure) est une transformation irréversible et ne demande
pas le retour vers I'état initial. En revanche, lors de la transformation on a besoin de plus
de travail pour regagner I'’état principal. De plus, ce type de transformation n’est pas réel
et demande toujours 'intervention du milieu extérieur.

Wiewl > Wiy |
iv. Transformation isobare (P=Cte) :
Wy, =P [dV=—P.[V; - V,]
vi. Transformation isochore (V=Cte) :

dV=0:>W1_>2 =0

Valeurs numériques de quelques grandeurs dans différentes unités :

Grandeur Systeme International (S.I) CGS et hors systeme

Longueur 1m 100 cm=39,3701 in

Masse 1Kg 100 g

Force 1 N=1 Kg.m.s2 10> dyn

Pression 1 Pa=1 N.m-2 10 dyn.cm2=9,86923.10-¢
atm

=1.10> bar=7,50061.10-3
torr (mmHg)

Nombre d’Avogadro 6,022045.1023 mole 6,022045.1023 mole!

(N)

Constante universelle 8,31441 ]J.molel.K! 8,31441.107 erg.mole-1.K1
des gaz parfaits(R) =1,987717 cal.mole1.K1

= 82,0556 cms3.atm.mole

1K-1

Exercices d’applications :
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Exercice 1.

Le bloc moteur qui est la piéce maitresse d’un moteur est soit en aluminium, soit en
fonte spéciale. Dans les deux cas, ce bloc a besoin d’étre refroidi a I’aide d’un liquide de
refroidissement.

1) On considére un morceau d’aluminium de masse my = 1 kg a une température T1= 400 °C.
Il est plongé dans une enceinte calorifugée, de capacité thermique négligeable, contenant
une masse M= 1 kg d’eau a une température To= 20 °C. Quelle est la température
d’équilibre Teq de cet ensemble ?

2) Quelle serait cette température (T’eq) si a la place de I’aluminium on utilisait une masse
ms= 1 kg de fonte a la méme température T1?

3) D’un point de vue purement thermodynamique, lequel de ces deux matériaux (aluminium
ou fonte) est le plus indiqué pour la fabrication de ce bloc moteur ? Justifier.

Données: Cp, atuminium = 897 J.kgL. K™ ; Cpronte = 544 J.kg™.K™? ; Cpeau = 4185 J.kgt.K™?

Solution :

1. Enceinte calorifique : il n’y a pas d’échange de chaleur avec I’extérieur =XQi=0
Qre ue par H20 + Qfournie par Al =0
¢
Qfournie par Al = My CAl(Teq -T)

Qregue par H20 = M2Ceqy (Teq -T)

_ (mchlTl + mzceauTZ)

Tea = (Mmycar + MaCequ)
T.q =87,07°C
2.
Ty = (m3cfonte O, + MyCeny 02)

(m3cfonte + mzceau)

T.q = 63,71°C

3. La fonte conviendrait mieux que I’aluminium car pour une méme quantité d’eau utilisée, le
bloc moteur en fonte se refroidit mieux que celui en aluminium de méme masse (T’eq<Teq),

ce qui lui permet de mieux résister aux phénomenes de réchauffement.

Page 30



Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

Exercice 2.

On mélange 150 mL d'eau a 328,8 K, 25 g de glace liquide a 273,15 K et 84 g de NaCl a
376,0 K. Calculer la température finale en considérant qu'il n'y a aucune perte de chaleur,
méme vers le calorimétre.

On donne : Ltgiace = 6022 J.mol?, cnaci= 49,7 J.molt.K? et Ceayliquide = 75,2 J. molt.K?,
Ceauglace = 8,025 cal.mol™.K,

Solution :

-Le calorimétre contient trois systemes : 1’eau tiéde, la glace et du NaCl. On désignera Q1, Q2
et Qs les quantités de chaleurs de chacun des trois systemes respectivement.

-L’utilisation du calorimétre signifie que le systeme en question est de type adiabatique

=2Qi=0.

150
Q= MequCeauT = Qs = <5 * 75,2+ (Teq — 328,8) = 626,66Teq — 206048

25
Q2 = MglaceCgaceAT = @z = 75 * 8,025 * 4,18 = (Teq — 273,15) = 46,6Teq — 127288

84
Qs = MyaciChaciAT = Q3 = 75 * 8,025 4,18 x (Teq — 273,15) = 156,5Teq — 45206,3

> 0i=0=0+0,+0,=0

=626,66Teq — 206048 + 46,6Teq — 12728,8 + 156,5Teq — 45206,3 + 67120,20 =0
—>Teq =318,14 K

Exercice 3.

Deux cuves fermées contenant chacune Oz et N2 considérés comme gaz parfait, sont reliés par
un tube de volume négligeable muni d’un robinet. La température reste constante pendant
I’expérience égale a 25°C.
La pression P; et le volume V1 (cuve 1) sont respectivement : 2 atm et 0,05 L
La pression P2 et le volume V2 (cuve 2) sont respectivement : 1 atmet 1 L

i. Déterminer le nombre de moles de O2 et N2> dans chaque cuve.

ii. On ouvre le robinet. Déduire le volume total V: et la pression totale Pt du mélange

gazeux.

iii. Calculer les pressions partielles de chaque gaz dans le mélange.

Solution :
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02: Ny, Pl, Vl NZ: Ny, Pz, V2
T=298,15K T=298,15K

i. Le nombre de moles de chaque gaz dans chaque cuve :

_ P1V1 _ 2%0,05
T RT ~ 0,082+298,15

On a. P1V1 == anTD nq

=n; =4,1.103mol
PV, 1%1
RT 0,082 % 298,15

P2V2 = anTDTlZ =

=n, = 0,04 mol
ii. Le volume total et la pression totale aprés 1’ouverture du robinet :
Vi=V;+V,=005+1
V,=1,05L

nRT

Vi
n, =ny +n, = 0,0041 + 0,04

=n; = 0,0441 mol

_ nRT _ 0,0441 % 0,082 * 298,15
v 1,05

= P, =1,026 atm

PtVt =TltRT:,> Pt =

= P

iii. Calculer la pression partielle de chaque gaz :

Pour O3 :
P, = X,.P, Avec X, = ’;—1 = % = 0,0929
P, = 1,026 % 0,0929
P; =0,095 atm
Pour N2 :
P, = X,.P, Avec X, = ’;—j = 0,00'2::1 = 0,907

P, = 1,026 * 0,907

P, =0,930 atm
Exercice 4.
I. a. Une chambre a air d’automobile est gonflée sous la pression P1 = 2,0.10° Pa a la
température t1 = 25 °C. Aprés avoir roulé sur une autoroute, elle s’échauffe jusqu’a la

température t, = 55 °C. En admettant que le volume de la chambre a air reste & peu pres

Page 32



Chapitre L. Notions générales en thermodynamique

constant, décrire la transformation thermodynamique et calculer la pression finale de I’air
dans le pneu en admettant que I’air se comporte comme un gaz parfait.

b. La pression maximale du pneu est 6.10° Pa. A quelle température le pneu risque-t-il
d’exploser ?

C. Au cours d’un arrét, le conducteur vérifie la pression des pneus et la trouvant excessive, la
raméne a 2,0.10° Pa sans que I’air ait eu le temps de refroidir. La température de I’air est alors
de 55 °C. Décrire la transformation thermodynamique.

d. L’arrét se prolongeant la température de I’air tombe a 25 °C. Décrire la transformation
thermodynamique subie par 1’air. Quelle est alors la pression du pneu ? Quel risque court le
conducteur ?

I1. On gonfle, a température constante, un pneu de volume v=50 L, au moyen d’air comprimé,
considéré comme un gaz parfait, contenu dans réservoir R, de volume V=100 L ou la pression
initiale est P=16.10° Pa. La pression dans le pneu est initialement nulle et la pression finale y
est p=2,6.10° Pa.

a. Calculer la pression P’ dans le réservoir a la fin du gonflage,

b. Combien peut-on gonfler de pneu ?

Solution :
a. L’air contenu dans la chambre passe de 1’état initial définit par (n, P1, V et t1) a I’état final
définit par (n, P2, V et t2). 1l s’agit d’une transformation isochore (V=Cte) car le volume de la

chambre reste a peu pres constant. D’apres 1’équation des gaz parfaits on aura donc :

7= ()= )
nR~ \P, P,
P=(2).
P — 55+ 273,15
27 25+ 273,15
P, =2,2.105Pa

*2,0.10°

b. Pour que le pneu explose il faudrait que la pression atteigne6. 10°Pa. L air contenu dans la

chambre passerait de I’état initial (n, P1, V, t1) a I’état final (n, P3, V, t3). D’aprés I’équation

(7))

des gaz parfaits :
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Py
T3 = (E).Tl
T, = 6.10° (25 + 273,15) ~ 894K
37 2,0.105 o

T; = 621°C.

c. La transformation de I’air restant dans la chambre est isotherme, il passe de I’état initial (n’,
P’, V, t'=55°C) a Iétat final (n’, P’=2,0.10°Pa, V, t'=55°C).
(L air qui s’échappe de la chambre voit son volume, sa pression et sa température se modifier.

La quantité d’air concernée est n-n’).
d. L’air contenu dans a chambre passe de 1’état initial (n’, P>’=2,0.10°Pa, V, t’=55°C) a I’état
final (n’, P’”°, V, t’’=55°C). D’apres 1’équation des gaz parfaits :
voT" T"
WR PP

nr

P = __ 4 p"
T" *

_ 25+4273,15
"~ 55+ 273,15

P =1,8.10° Pa

nr

* 2,0.10°

Le conducteur risque la destruction de son pneu lorsqu’il roulera a nouveau : La sous-pression
entraine le pincement et I’échauffement des flancs et a terme leur déchirure.
Il. a. L’air du réservoir (quantité de gaz N) se partage en deux parties inégales : celui qui y
reste (quantité de gaz n) et celui utilisé pour gonfler le pneu (quantité de gaz n). La
conservation de matiére s’écrit :

N=n+n'

L’air se comporte comme un gaz parfait donc, par trois fois, son équation d’état donne :

PV PV pv
RT ~ RT ' RT
, v
P=P +V.p
, v
P=P—V.p
P’=16.1O5—ﬂ.26105
100"

P' =14,7.10° Pa
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b. En réitérant le calcul précédent, apres le gonflage de k pneus la pression dans le réservoir
est :

Cette valeur doit rester supérieure a p sinon la pression dans le pneu n’a plus la valeur
requise :

On peut donc gonfler 10 pneus.
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Chapitre II. Le premier principe de la thermodynamique

1. Introduction :
Erotale = Ec + Ep +U

Etotale : ¢’est ’énergie totale que posseéde un systeme.
Ec : Energie cinétique,
Ep : Energie potentielle liée & sa position dans un champ de force dans lequel il se trouve,
U : énergie interne liée a ’état du systéme. C’est 1’énergie que possede le systeme du fait de
sa masse, température, composition chimique, interaction entre les différents
constituants,...Energie stockée dans la maticre.
En thermodynamique :
-Le systeme étudié est immobile (Ec=0),
-AEp=0,
-AETota|e:AU .
-U : une grandeur extensive [Joules]. Elle n’est pas mesurable mais AU peut étre mesure.
1. Enoncé du 1* principe :
Dit aussi principe de conservation de I’énergie ou principe d’équivalence ; stipule que :
-L’énergie du systeme se conserve au cours des transformations du systeme (elle ne se
dégrade pas) ;
-I’énergie du systéme est seulement transformée en une autre forme d’énergie (équivalence
des formes d’énergies),
-L’énergie d’un systéme isolé reste constante ; U=Cte :
« La variation de I’énergie interne d’un systéeme fermé lors d’une transformation est égale a
la somme algébrique du travail et de la quantité de chaleur échangée avec le milieu
extérieur ».
2. Expression mathématique du 1°" principe :

AU=U,—U, =W+Q
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Etat 2

Yy

Etat 1

C

La somme W+Q est constante quelque soit la nature de la transformation :
Wa+Qa=Wp+Qp =W +Qc=U, —U; =AU
Convention de signe :
-Si AU>0 : le systeme recoit de I’énergie,
-Si AU<O : le systeme céde de I’énergie,
De méme pour Q et W.
Exemple :
Pendant une période donnée, le moteur électrique de la pompe d’un aquarium (systéme)
effectue un travail de 555 kJ sur la pompe et libére 124 kJ de chaleur vers le milieu extérieur.
Quelle est la variation d’énergie ?
AU=U;-U;=Q+W=-125-555

AU=-679 kJ
Remarque 1.
-Si la transformation est définie : AU=U2-U1=Q+W,
-Si la transformation est élémentaire:

dU=6W+8Q : expression différentielle du 1* principe.

Remarque 2.
d : utilisée pour les fonctions d’états,
d : utilisée pour W et Q qui ne sont pas fonctions d’états.
3. Expression différentielle du 1°" principe :
Pour une transformation infinitésimale : dU=6W+3Q

dU : différentielle totale exacte ; et SW et 6Q ne le sont pas.
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dU—(aU> dT+(aU> av
—\aT/y v/,

# Cas particuliers :
-Systeme isolé : Q=0 et W=0=AU=Q+W=0, I’énergie interne d’un systéme isolé est
constante (principe de conservation).
-Transformation cyclique :U>=U; donc :AU = U, —U; =0=2AU=Q+U =0
et Q=-W : principe d’équivalence

# Calculde AU :

a) Loide Joule:

L’énergie interne U d’un gaz parfait ne dépend que de la température :

U =/T)

dU—(aU> dT+(aU) av
~\aT/y v/,

b) Transformation isochore : 1¢"® loi de Joule.

dU = W + 8Q = —P,,,dV + 8Q; V = Cte
dv=0
dU = 6Q, =AU = Qy

0= (%) ar -

(';—:) = Cy : capacité calorifique molaire a volume constant ; V=Cte [J.K*.mol?]
|4

AV=Cte=dU = C,dT et AU = [ C,dT

Si Cy est indépendante de la température sur 'intervalle AT : AU = Q, = C,AT

1 ,0U
. _Lou
vV — n(aT)V

c) Transformation isobare :
V2
W = —f PdV = —-P(V, = V;)
1
AU=U,—U; =Q+W =Qp—P(V, - Vy)
Qp =AU+P(V,—V))=U, = Uy + P(V, = V)
QP:UZ_U1+PV2_PV1 :(U2+PV2)_(U1+PV2)

Une fonction d’état :
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H =U+ PV Enthalpie soit:
Qp =H, —H; = AH
La différentielle de I’enthalpie :

dH = (Z—;’) pdT + (Z—I;)TdP a pression constante

J0H
dH = (a_T)PdT =dQp
On pose :

0H
Tle = (a_T)p:)dH = TLdeT

1 0H
et . CP=;(6_T)P

Cp: la capacité calorifique molaire a pression constnte.

on définie la capacité calorifique massique a pression constante :

1 ,0H
Cp = ;(a_T)P et dH = medT

AH = Qp < 0= Le systeme libére la chaleur = Exothermique

AH = Qp > 0= Le systéme absorbe la chaleur = Endothermique

d) Transformation adiabatique :
AU =W Car Q=0
Remarque :

AH = Qp = 0=Le systéme ne libére pas et n'absorbepas de chaleur=> Athermique

4, Relation entre Qpet Qv :

Pour une réaction chimique :

Y

UIAI +  UyAy U3A3 + U4A4

Etat initial : Etat initial :

v 1 : nombre de mole de A, v 3 : nombre de mole de As,
v 2 : nombre de mole de A.. vs : nombre de mole de As.
-Réaction a V=Cte ; AU=Qv

-Réaction a P=Cte ; AU=-PAV+Qp ou bien Qr=AH

-D’apres la loi de Joule ; I’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température.
Qv=-PAV+Qp et pour un gaz parfait : PV=nRT ;
P.AV=T.R.An = Qv=Qr-RTAN
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Avec :An = Zi U; produits — Zi U; réactifs

Exemple :
La combustion du méthane dégage a volume constant ; 2000 kJ a 25°C. Déduire 1’enthalpie

de la réaction (Qp=AH).
Qv=0Qpr-RTAN = Qp=Qv+RTAN
CHy (2) + 20, (g) >  COxg) + 2H,0()

Qy = —2000k/; An=1-3 = =2
Qp = —2000 + (8,314).(298).(—2) * 1073 = —2004, 95 kJ

Pour un gaz parfait :

H=U+PV =U+nRT

dH = dU + nRdT

dH = CpdT; dU = CpdT
Donc :
CpdT = CydT + nRAT = Cp — Cy = nR et ¢,y — ¢,y = R : Relation de Mayer
5. Travail adiabatique réversible (Wrs) :

Equation de Laplace :AU = W car Q=0 (transformation adiabatique)

6. Expression de Cp et Cv :

C ,
Onnote .y = C—P constante pour un gaz donné,
14

Les capacités calorifiques molaires [J.mol*.K™]:

= R
vy
y.R
Cp =——
PTy T
dU=6W
nCydT = —PdV=n _1dT = —PdV

dr__ T dT_ N
=y Ty W= =-0-by
fTZdT V2 dv
=[ T=-0-v] T
r, T v, V
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T, V,
—~ = _—(y=1Dln=
=In . (y — Dlin 7

T, V,
= —Din= =
:>lnT1+(y )an1 0

[P

[
:>nT1

V2
InG2)rt =
+ n(Vl) 0

T, V.
=SIn()G)" " =0

Tz, V2
(-1 = 1
=)

EN AN A e Loi de Laplace
Ou encore : T.V'~1 = Cte
De méme :
nR "t nR "2

P,.VY = P,.V}  Autre expression de la loi de Laplace

1°" principe : W=AU car Q=0, donc :

W = nCU(TZ - Tl) = n. (TZ - Tl)et Q =0

y—1
P.VY = Cte
TVY-1 = Cte Loi de Laplace ou de Poisson
1-y
T.PY =C(te

2" |oi de Joule :
dH = 5Qp Or 6Qp =nCpdT etdonc:
dH = nCpdT

AH = nCpdT
H est une fonction d’état; sa variation est donc indépendante de la nature de la
transformation.
Exerce d’application :
En definissant le coefficient y comme étant le rapport Cp/Cv et a ’aide de la relation de
Mayer, retrouver les expressions de Cp et Cv en fonction de R. Pour application, en
considérant une transformation adiabatique, donner les expressions des lois de Laplace et

celle du travail.
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Solution :
En définissant C, et C, comme étant respectivement les capacités calorifiques molaires a pression
constante et a volume constant, on a donc :

YR

. Cp R
Selon la relation de Mayer C,-Cy =Rety = — = Cy = = et Cp = -
. _ _

Et lors d’une évolution réversible adiabatique de 1’état (01) a I’état (02), un gaz parfait suit les lois de
Laplace :

Variable P,V : PV! = cte = P1Vi! = PoV,!

Variable TP : T'PYY = cte = T,/P,1Y = T,/P, 1Y

Variable T,V : TV =cte = T.Vi/ 1 = To\,! !

Donc le travail est égal a :
_ PV, PV;  nR

y-1 y-1

(T, = Ty)
Conclusion :

Quelle que soit la variation subie par le gaz : AH = nCpdT 2™ loi de Joule.
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Exercices d’applications:
Exercice 1.
Un gaz diatomique supposé comme un gaz parfait se trouvant initialement dans 1’état

1 définit par (P1, V1, T) qui ’emmeéne d’une fagon réversible vers 1’état 3 définit par (P3, Vs,
T). Cette transformation peut étre effectuée suivant trois fagons (voir le schéma suivant) :

(a) Refroidissement du gaz a volume constant puis son chauffage a pression constante,

(b) Transformation isotherme réversible,

(c) Chauffage du gaz a pression constante puis son refroidissement a volume constant.
Déterminer pour chaque transformation le travail et la quantité de chaleur. On donne :
Cv=5/2R, T=298,15K, R=1,99 cal.mol*.K.

P(atm)
A
1 (c)
12F------- = 4
b
(a) Y () Y
o g =3
2 10 V(L)
Solution :

On commence par la définition des données de chaque état :
Etat 1: P;=12 atm, V1=2 L, T1=T=298,15 K

Etat 2 : P,=2 atm, V=2 L et To=?

Etat 3 : Ps=2 atm, V3=10 L, et T3=T1=298,15 K=T

Etat 4 : P4=12 atm, V4=10 L et T4=?

Détermination de T2 et Ts :

La transformation de 1—2 est une transformation isochore (V1=V>):
Ona:P,V, = nRT et P,V, = nRT :% =k

2 T

=T, =Tp.2% = 298,15. =
1
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=T, = 49,7 K (Refroidissement)

La transformation de 1—4 est une transformation isobare (P1=P>) :

Vi _ Ty

OnaP1V1=nRTetP4V4=TlRT43 =
V4 Ty

=T, = Tl.Z—: = 298,15.
= T, = 1490, 75 K (Réchauffement)

Détermination du nombre de moles par I’équation des gaz parfaits :
PV, 12 2

PV =nRT=n = = 3082+ 298,15

=n=0,981 moles
@ La premiere transformation se fait en deux étapes; un refroidissement du gaz a
volume constant puis son chauffage a pression constante :
-Premiere étape : Un refroidissement isochore =W;=0,
La chaleur a volume constant est 1’énergie interne, soit :

Ty 5
Q= f nCydT = nCy (T, — Ty) = n(z) *R = (T, —T,)

T
5
Q, = 0,981 <§> * 0,082 * (49,7 — 298,15)

Q. = —49,964 L.atm = —5065,9 ]
-Deuxieme étape : Un chauffage isobare = W = — f‘Zz PdV et puisque la pression est

constante (P=P2) on met :

V3
W,=—P | dV=—P,(V3-V;) = -2+ (10-2)

V2
W, =-16 L.atm = —-1602,8 ]
T3 7
Q, = f nCpdT = nCp (T3 —T,) = 0,981 * (E) % 8,314 * (298,15 — 49,7)
T;
Q, =7092,3]

Pour la transformation (a) on a :
Wy =W, +W, =0-1602,8=—-1602,8]
Qr =0, + 0, = —50659 + 7092,3 = 2026,4 ]
AUy = Qr + Wy = —1602,8 + 2026,4 = 423,6 |

(b) Transformation isotherme réversible,
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, V2 Y2nRT v,
le—f PdV=—f ——dV = —nRTIn(+)
12 1] 4 Vi

10
W'y = —0,981 x 8,314 * 298,15 * ln(7)

W'y =-3913,7]
Puisqu’il s’agit d’une transformation isotherme =AU=0 donc on aura :
AU=Q+W =0=Q =-W
Q', =+3913,7]
(c)Chauffage du gaz a pression constante puis son refroidissement a volume constant.
-Premiere étape : Chauffage isobare.
V4=V3
W' =- j PAV
£
A pression constante (P1= P4=12 atm) :
W', =-P+x(V,—Vy) =-12%1,013%10%° * (10 —2) * 1073
W', =-9724,8]

Ty 7 7
Q' = f nCpdT = n * > R+ (T, —T;) = 0,981 % 7 8,314 = (1490,75 — 298,15)
T

Q" = 42555,1]

-Deuxieme étape : Refroidissement isochore =V=Cte = AV=0=>W", =0

Donc: AU = Q" = [*7™

T, nCVdT = nCV(T1 - T4)

5
Q"2 = 0,981+ -+ 8314+ (298,15 — 1490,75)

Q', =-24317,2]
Pour cette transformation on a :
W'y =W", +W", =-97248+ 0= —9724,8]
Q"r=Q",+Q", =425551—24317,2=18237,9]
AU"p =Wr + Qr = —-9724,8+ 18237,9 =8513,1]

Exercice 2.
1. Calculer le travail effectué lorsqu’une mole de gaz parfait se détend de fagon isotherme a
298 K de P; =10 atm a P> = 5 atm.
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a) Par voie réversible.

b) Par voie irréversible.

2. On comprime d’une facon adiabatique réversible deux moles de gaz parfait diatomique (y =

1,4) de 5 atm a 10 atm. Le volume initial est V1=7 L.

a) Déterminer le volume final V; et la température finale T, ?

b) Déterminer le travail échangé entre le gaz et le milieu extérieur lors de cette compression ?

Discuter son signe ?

Solution :

1. Le travail des forces de pression s’exprime par : dW = -Pext.dV

a) Par voie réversible :

NnRT
Pext = Pint = Pgaz = -V

Donc : 8Wre\,:-%dV:>Wre,, = —f%dv

Transformation isotherme = T = cte et P1V1 = PoVo = 3722 ?
1 2

VVrev = —nRT.[V = —TlRTlTlvl = —nRTlnP—Z = ‘I’lRTlTlP—1

5
Wye, = 1% 8,314 % 298 * In (E)

W, = —1717,3 ]
b) Par voie irréversible :

Pext = P2

6Wirrev =- Pde = VVirrev = —szdV = _PZ(VZ - Vl) = P2(V1 - Vz) avec V == P

Donc :

NnRT NnRT

Wirrev = P2 (_ -

Py P

)= nRT (Z-1)
Py
= Wiprey = 1% 8,214 298 x (= — 1)

= Wiprey = —1238,8]

On remarque que : [Wep| > [Wiprey|

NnRT
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2. Compression adiabatique réversible de 1’état 1 vers 1’état 2 (voir le schéma suivant) :

P, = 5atm P, = 10atm

Vi=7L

sz??

T]_:?
n =2 moles

T2:?

n =2 moles

AVAET AV A i—:VK
Pyt s L
:>V2 = (—)Y I/1 = I/2 = (—)1,4 * 7
P, 10

V=43 L

. o _ __10%4,3
Loi des gaz parfaits : P2V =nRT; = T, = 20,082
T2,=262,2K
Ona:
PV, PV,  nR 10«43 — 5+7
=22 11 (TZ_TI):( )

W = 12,5 L.atm ; le travail est positif car lors d’une compression le systéme recoit du travail.

Exercice 3.

La transformation réversible d’une mole de gaz parfait d’un état A a un état final B s’effectue

selon deux chemins :

Chemin (A) constitué des transformations :

1— 2 : chauffage isobare a 5 atm de 298 K & 600 K.

2— 3 : compression isotherme a 600 K de 5 atm & 6 atm.

Chemin (B) constitué des transformations :

Page 47



Chapitre II. Le premier principe de la thermodynamique

1—2 : compression isotherme & 298 K de 5 atm & 6 atm.
2—3: chauffage isobare a 6 atm de 298 K & 600 K.
1. Compléter les données de paramétres d’états pour chaque transformation,
2. Tracer le diagramme de Clapeyron,
3. Déterminer W, Q, AU et AH pour chaque transformation. Conclure.
On donne : R = 8,314 J.mol*.K?; Cp = 37,7 J.molt.K?
Solution :
La transformation réversible d’une mole de gaz parfait d’un état initial vers I’état final
s’effectue selon deux chemins :

Chemin (A) constitué des transformations :

@ P = cte @ T =cte @

P, =5atm P, =5 atm P; =6 atm
T, =298 K T, =600 K T5 =600 K
nRT 1*0,082 *298 nRT
1 P2 P3
V,=4,88L V,=9,84 L V3=82L

Chemin (B) constitué des transformations :

@ T = cte @ P =cte @

Py =5atm P, =6atm P; =6 atm
T =298K T,=298 K T3 =600 K
nRT, _ 1*0,082* 298 RT NRT,
V= —= =———— V= 2 Vs =
Pl 5 P2 P3
V;=4,88L V,=4,07 L V3=82L

2. Diagramme de Clapeyron (P,V)
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P=Cte 3
6,0 -
5,8
5,6 4 =
— T=Cte =Cte
€
a
& 544
5,2 -
1 P=Cte P
5,0 o
T T T T T T T
4 5 6 7 8 9 10
V(L)

3. Calcul de W, Q, AU et AH pour chaque chemin.

Chemin (A) constitué des transformations :

1—2: chauffage isobare (P = Cte) a 5 atm de 298 K a 600 K.

W12 =-Py (V2- V1) =-5%(9,84-4,88) =-24,8 L.atm= - 2509,8 J

Q12=nCp (T2 — T1) = 1* 37,7%(600 — 298) = 2723,05 cal.mol™* =11382,3 J.ml*
AU, = Wi+ Q12 = 8875,6 J

AH1p= fTTl 2nCpdT=nCp (T2 - T1) = 113739 J

2—3 : compression isotherme a 600 K de 5 atm a 6 atm.

Woas = - n RT2 In(Va/V2) = -1 *8,314 *600* In(8,2/9,84) = 909,5 J
Q23=-W23=-909,5J

AU =nCy (Tz3—T2)=0car T = Cte

AH23=nCp (Ts—T2) =0car T = Cte

Chemin (A):

W1 = Wi+ W3 =-1600,3 J
Q1=Qu+ Q23=10472,8J
AU; = AUz + AU23 = 8875,6 J
AH1 = AH1> + AH23= 11373,9 J

Chemin (B) constitué des transformations :

- 1 —»2: compression isotherme a 298 K de 5 atm a 6 atm.
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Wiz = - n RT2 In(V2/V1) = -1 *8,314*298* In(0,1) = 5704,8 J
Qu2=-Wi2=-5704,8J

AU, =nCy (Ta-—Ta)=0car T =cte

AH1 =nCp (Ta-—Ta)=0car T =cte

- 2— 3: chauffage isobare a 6 atm de 298 K a 600 K.
W32 = -P; (V3— V2) = -6*1,013*10°* (8,2 — 4,07) 10° = - 2510,2 J
Q32=nCp (T3 —T2) =1 *37,69* (600 — 298) = 11382,4 J
AUszz= W3+ Q32 =8872,2 J
AH32 = Q32=nC, (T3 —T2) = 11382,4 J

Chemin (B) : W2 = Wi+ W3 =3194,6 J
Q2 =Qunt+ Qx=-5677,6J
AU; = AU12 + AU23= 8872,2 J
AH> = AHp+ AH23 = 11382,4 J
Nous constatons a la fin que AU et AH calculées selon les deux chemins sont les méme ; ce

qui prouve que 1’énergie interne et I’enthalpie sont bien des fonctions d’état.

Exercice 4.

1. Un m® d’air (assimilé a un gaz parfait) sous une pression P1=10 bar subit une détente a
température constante ; la pression finale est de P,=1 bar. Déterminer le travail et le transfert
thermique échangés par le gaz avec le milieu extérieur au cours de cette détente.

2. Un récipient fermé par un piston mobile renferme 2 g d’hélium (gaz parfait monoatomique)
dans les conditions (P1,V1). On opére une compression adiabatique de facon réversible qui
amene le gaz dans les conditions (P2,V2). Sachant que Pi=lbar; V:1=10 L; P,=3bar.
Déterminer :

a) Le volume final V2,

b) Le travail échangé par le gaz avec le milieu extérieur,

c) La variation de I’énergie interne du gaz,

d) Déduire la variation de température du gaz sans calculer sa température initiale. On
donne :y=Cp/Cv=5/3 ; R=8,32 J.K*.mol™.

3. Calculer la variation d’énergie interne de chacun des systémes suivants :

a) Un systéme absorbe Q=2kJ tandis qu’il fournit a I’extérieur un travail W=500J,
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b) Un gaz maintenu & volume constant cede Q=5kJ,

c¢) La compression adiabatique d’un gaz s’accomplit par un travail W=80 J.
Solution :

1. Transformation isotherme : a n et T constantes :

PV, = P,V, d’ou:V, = Vl.% =10 m3

—nRT

dv =

Travail élémentaire des forces de pression : —pdV =

—nRTd(InV): intergrer entre V, et V,.

2dV

=— f PdV = —nRT [~ —nRTln(

Avec : nRT = P,V; = P,V et P1=106 Pa; Vi=1md:V2/V1=10 : W= - 10°In10
W=-2,3 10° J.

L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température ; si T=Cte alors :
AU=00rAU=Q+W=Q=-W=2.310%]

2) Transformation adiabatique :

V. P 5 V.
PV = PV =(-2)Y = — = 0,333 avecy = —; — = 0,333%3 = 0,517
v, "~ P, 3V,

= V=517 L.
Travail élémentaire des forces de pression —PdV avec P = % .Intergrer entre V; et V,.
‘ dv _ RV, =PV
2 2 1v1
|75
1

3.10%%5,17.1073-10%%1072
=W = =2125]
1,666—1

Pour une transformation adiabatique :
Q=0;AU=W+Q=W; AU = nRAT

Avec ;
n= 7 = 0,5 mol
_ 2125 511K
" 05%832 '

3. Calcul de la variation de I’énergie interne :
AU =W + Q; absorbe 2000] = Q = +2000/; fournit un travail donc:
W = -500]=AU = +1500]
A volume constant, le travail est nul W=0 ; céde Q = - 5000J ; AU= - 5000 J.
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Adiabatique =Q=0 et W=80J ; AU=+80 J.
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Chapitre III. Le deuxiéme principe de la thermodynamique

1. Introduction :

Le premier principe de la thermodynamique permet de prédire quelle quantité
d’énergie sera absorbée ou libérée. En revanche, ile ne permet pas de prédire 1’état d’équilibre
du systéme dans ces conditions de température et de pression données.

Soit la réaction suivante :

100°C
Ce + Oy >  COyy

La réaction inverse ne donne jamais C et O,. Pourtant cette réaction est parfaitement
concevable d’apres le premier principe.
Le 2" principe permet de répondre a certaines questions comme :
Est-ce qu’un systéme peut revenir a son état initial ? Oui, mais ce retour n’est réalisable que si
le milieu extérieur intervient ; le systéme n’est plus isolé dans ce cas !
@ Si on fait intervenir une machine frigorifique les deux corps seront ramenés a leurs
états initiaux.
@ On peut séparer les deux gaz en condensant I’un des deux, puis on le réinjecte dans
son récipient.
@ Décomposer CO: en C et O a tres haute température puis effectuer un refroidissement
brusque a 100°C.
L’univers est donc le systéme isolé avec le milieu extérieur. Ces faits font la base du second
principe de la thermodynamique : Un systéme isolé qui a subi une évolution ne peut plus
revenir a son état initial.
2. Enoncé du principe-notion d’entropie :
Si I’énergie interne mesure la quantité d’énergie, I’entropie mesure la fagon dont cette
énergie est stockée. L entropie est une fonction qui mesure le désordre du systeme.
Dans une transformation spontanée le désordre de 1’énergie et de la matiere a tendance a
augmenter. L’entropie est une fonction d’état « S » utilisée en thermodynamique pour
mesurer le désordre d’un systéme. Elle mesure la fagon dont la quantité d’énergie est stockee.
-Une entropie peu élevée —faible désordre ;

- Une entropie élevée = désordre important;

La notion d'entropie a été inventée par Clausius en 1854 sur des bases purement
mathématiques. La variation dS de cette fonction au cours d'une transformation infinitésimale

réversible s'exprime par la formule :
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— ‘SQre’v
T

as

L’entropie totale (AS(totale) > 0) étant la somme algébrique entre I’entropie du systéme et

I’entropie du milieu extérieur :
AS (rotate) = AS(systeme) T AS Milieu extérieur)
Avec:
-Pour un processus réversible = AStotale) =0
- Pour un processus irréversible = ASrotale) > 0

L’énoncé du second principe de la thermodynamique stipule qu” « Une transformation

spontanée s’accompagne d’une augmentation de I’entropie globale du systeme et du

milieu extérieur »

L'entropie est une grandeur extensive qui se mesure en J mol* K2,

On dit que I’entropie est une mesure du désordre de la matiére :
Désordre augmente =S augmente =AS>0
Bilan entropique :
a) Transformation Réversible :
AU = 8Qrep + SWrgy

_ 6Qrév
T

ds

Exemple :
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Calculer le travail et I’entropie lors d’une expansion isotherme réversible d’un gaz de V1 a

Vo.

V2 Vl
Wys = —f P,,:dV = —nRT * In (—)
Vi V2

AU = Wygy + Qrer

b) Transformation isotherme :
T=Cte = AT = 0=AU = 0= Wy = —Qrew

6Qrév
T

dSsys =

ASyniv = ASsys + ASext

V2 v,
AS iy = —MR *In (V_1) + nR +In (V_> =0

c) Transformation irréversible :

du = 6Qirr + SWirr

6Qirr
T

das >

V2
Wiy = — j PoedV = —Py * (Vy — V)
Vi

AU = Wiy + Qirr

Transformation isotherme = AU = 0 = W, = —Qypr

60Q;
dSirr — rr
T
i Wi Wi Pyx (Vo =V,
ASirr — Q;z’r — ;rr:_ ;rr — 2 (; 1) — ASext
Q -, Y _
ASiyy = TTe" = % =nR *In (V—:) =ASsys

ASyniv = ASsys + ASext
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ASyniv = NR xIn (Z_;) + w>0

3. La fonction d’entropie dépend de T et P : S=£(P,T) :

S est une fonction extensive qui dépend de T et P :

NA) > NBy,
Ty, Py Ty Py

On peut décomposer cette transformation de telle sorte qu’un seul parameétre varie :

NAq) > NB)
Ty, (P1) Ty, (P2)

NA' (g)
T2 (P1)
On aura dans ce cas :
AS=AS1+AS;
AS = nCyln (E) + ann(ﬁ)
T, P,

4. Entropie d’un solide :

Il vient pour une mole de solide pur dans son état standard :

T Cp sotid
,solide
Ssolide,T =j T dTr
0

-Si le composé étudié reste a 1’état solide dans I’intervalle de température de O a T(K).
- En revanche, si le solide passe de 1’état solide a 1’état liquide a Trus(K) et bout & Ten(K) ;
alors il vient que :

Teb Cp gas

Tfus C . Teb Cpyio o
Sp = f P ’51‘:“"‘3 dT + ApysSt fus + f —P’I’T"“'de dT + AopStep + f ——dT
0 Tfus Tfus

Ou:
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ArysS
ArysST fus = w : Entropie de fusion
fus
AgpS
AepStep = el;, LY Entropie d'ebullision.
eb

5. Entropie d’un liquide :

-Pour le solide avec 0<T< Trys :

TEP solide
Ssolide,T(P; T) = nf ——dT

0 T

-Pour un liquide avec Tus<T< Tvap :

Tfus EP solide qus T EP,liquide
Stiquide(P,T) =nj ’TdT+nT +n] TdT
0 fus Tfus

-Pour un gaz avec T= Tvap :

T =
fus CP,solide

qus T EP,liquide
Sgaz(P,T) =m T dT+nT +n —_—
0 fus T

Lvap T EP gaz
dTr + n—+n j ——dT
T Tyap T T

fus vap

6. Entropie d’un gaz parfait :
-Le 1* principe sous forme différentielle :dU = §Q + éW,
-Pour une transformation réversible : §Q = TdS; §W = —PdV,
Au cours d’une transformation élémentaire et réversible,ona: dU = 6Q + 6W = dQ — PdV
Soit pour I’entropie :
B d_Q _du+ PdV)
T T
a) Transformation isochore (V=Cte) :

ds

Dans ce cas on aura : dS = ‘%U = mc;’dT Soit : AS = mC,,ln(?)
1

b) Transformation isobare (P=Cte) :

dH-VdP _ mCpdT

Alors; dS =
T T

Soit ; AS = mC,In(:2)
1

¢) Transformation isotherme (T=Cte) :

dS—PdV— R(dV) AS = nRI V2
= =n 7 =AS=n n(Vl)

Car aT = Cte et pour un gaz idéal: AU = AH = 0
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7. Détermination de I’entropie lors d’une transformation adiabatique réversible et
irréversible :

a) Transformation adiabatique réversible :

Transformation adiabatique :Q = 0= AS,,,s = %

=0
Le milieu extérieur ne transfere pas Q = ASyitieu extérieur = 0= ASTotate = 0
50,60 = 0=dS =0 =S = Cte

Toute transformation adiabatique réversible est en méme temps isentropique.

b) Transformation adiabatique irréversible :
Comme la transformation est adiabatique (Sechangee=0) irréversible (S«>0) ; on peut conclure
que :AS = S¢changse T Sa > 0
oQ
Ty
8Q =dU — dw = —6W = PdV

ds = 6Séchangée =

(car la transformation est isoénergétique et révérsible).

Dou:dS =P (d?v) = @ (d'aprés la loi des gaz parfait)
Vp VB
AS = anV v - ann(V—A)
A

8. Création d’entropie due aux transformations irréversibles :

En réalité¢, dans les systemes non isolés 1’entropie peut aussi s’échanger avec
I’extérieur. Les gains de S dus a D’irréversibilité éventuelle des phénomenes notés S crage
(toujours positive) ; et les variations d’entropie due a I’échange avec I’extérieur notée Sech
(positive ou négative) :

ASsys = Séch + Scréée

Screce = 0 nécessairement, alors que Sg.pou AS peuvent avoir n'importequel signe
Cas particuliers :
-Pour un systéme isolé : Sech=0 =ASsys = Screee=0.
-Dans le cas d’une évolution réversible non isolée : ASsys=Sech.
Résumé :
-Pour une évolution réversible : 6W,.s,, = —PdV ; 6Q,¢, = TdS.
5Q

éch

-Pour une évolution irréversible : dS = 6S¢.p, + 0Screce ; dS = + 8S rece
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-Bilan entropique : Nous allons proposer ici une méthode pour effectuer des bilans d’entropie.
Le calcul des divers termes AS, Sech, Screee lors d’une évolution quelconque et conclure sur son
caractere réversible ou non.

-1% étape : calculer AS du systéme, c’est a dire la variation d’entropie globale. Pour cela, il

faut partir des équations suivantes :

s 4U  Pdv g 4H _vap
B R e

La premicére relation est employée préférentiellement si 1’on souhaite exprimer 1’entropie en

fonction du volume, et la seconde en fonction de la pression (intégration de dP).

dS—l dU+P dv
T T

dS—1 CdT+P av
TV T

ds = Cy dT—T + nR %V (Application de la loi des gaz parfaits P/T=nR/V)

Soit: AS = CyIn(L) + nRin(L)

-2°M€ cas
ds = ! dH v dP
T T
_1 C,.dT v dP
_— T . p- T .
dT dP
= Cp. T —nR ?
T P
_ f f
AS = C,ln (7!) — nRin (P_l)
La seconde étape consiste a calculer Sgch :
final
5Q
Sech = f 0Secn = fT
.M, éch
initial

-3°M étape : consiste a déterminer Screee ; QUi Ne peut pas étre calculée directement mais
simplement déduire des deux premiéres étapes avec :
Screce = ASsys — Secn
Si
Screce =0=L’évolution est réversible,

Scrsse >0=L’évolution est irréversible,

Page 58



Chapitre III. Le deuxiéme principe de la thermodynamique

Exemple :

Un vase calorifugé contient m1=200g de liquide de capacité thermique massique c1=2850
JkgtK? a la température t,=20°C. On y plonge rapidement un bloc de cuivre de masse
m,=250g (c2=390 J.kg*.K1) pris initialement a la température t,=80°C. La capacité thermique
du récipient est C3=J.K! est soigneusement refermé.

1. Déterminer la température d’équilibre,

2. Calculer la variation globale d’entropie au cours de cette opération,

3. On retire le couvercle et on laisse 1’ensemble se refroidir jusqu’a la température ambiante
20°C. Quelle est la variation d’entropie de I’ensemble (vase, liquide et cuivre). Quelle est la
variation d’entropie de I’ensemble (vase, liquide et cuivre). Que peut-on conclure ?

Solution :

Le transfert thermique s’effectue sous pression constante : rechercher la variation d’enthalpie
AH. Le vase est calorifugé=AH=0; il n’y a pas de changement d’état physique =X
miCGAT=0.

On effectue des différences de température, on peut conserver les degrés Celcius :

Liquide : myc;(Toq — T1) = 0,2 * 2850 x (T,, — 20) = 570T,, — 11400

Cuivre : myc,(Toq — T2) = 0,25 * 390 * (T,, — 80) = 97,5T,, — 7800

Vase : C3(T,q — Ty) = 150 * (T,, — 20) = 150T,, — 3000

= 570T,, — 11400 + 97,5T,, — 7800 + 150T,, — 3000 = 0

= Teq = 27,16°C.

. . e : T,
La variation 1’entropie lors du refroidissement du cuivre : AS = ), mmln(?
i

Liquide : AS, = myc; In (T q) = 0,2 * 2850 * 1n(

e 300,16)
Ty

293

AS; =13,76 J. K1,

Cuivre : ASZ = Mm,C, In (%) = 0,25 %390 *In (3(;(;.;6)
2

AS, = -15,8]. K1,

Vase : AS; = C3In (TTLf) — 150 * In (M)

293
AS; =3,62]. K1,
AStOtal == 1, 58]. K_l

ASiotar > 0= entropie créée lors d'une transformation irréversible.
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De méme pour la variation de I’entropie du systéme (vase, cuivre et liquide), entropie

échangée entre le systéme et le milieu extérieur :

T, 293 )
(mlcc + myCy + C3) In fq = 817,5 In (300’16) = _19, 73]K

Variation d’entropie lors du transfert thermique du systéme vers I’extérieur :

AS = (AQ,,)_ m;c;AT;  817,5(293 —300,16)
oo\ /) T, 293

=19,977J.K!

Variation de I’entropie de 1’univers :
ASymivers = 19,977 — 19,73 = 0,24 J. K1

Une valeur positive donc entropie créée lors d’une transformation irréversible.

9. Machines thermiques :

a) Terminologie :

Cycle : successions de transformation qui reviennent a I’état initial. Si le cycle peut se
reproduire indéfiniment, on appelle alors : le systéme machine.
Si la machine ne regoit de I’extérieur que la chaleur ou du travail mécanique, elle est appelle
machine thermique (exemple : réfrigérateur).
Si au contraire elle fournit du travail ; ¢’est un moteur thermique (exemple : moteur de voiture
ou centrale électrique). On appellera « monotherme » un moteur en contact avec une source
de chaleur unique, et « ditherme » celui en contact avec deux sources de chaleur.
b) Application du cycle de Carnot : moteurs thermiques, machines, frigorifiques, le
rendement thermique d’une machine :
i. Cycle de Carnot :
Le cycle de Carnot est un cycle ditherme décrit de maniere réversible. Il fonctionne entre
deux réservoirs thermiques et toutes les transformations sont réversibles.
Le plus souvent on le réalise par deux étapes adiabatiques et deux étapes isothermes.

Considérons comme fluide un gaz parfait :
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|

*Expansion isotherme (A—B):
Vg
WAB = —nRTChln(V—)
A
dU =0=46Q + W
Qch = —Wyp
Vg
Qch = nRTchln(V_)
A
*Expansion isotherme (C—D):
Vb
WCD = —nRTfrln(V—)
Cc
dU =0=46Q + W
er = —Wep
Vb
Qcp = nRTfrln(V—)
C

*La transformation B—C : est une expansion adiabatique (Qsc=0) ; Wegc,
*La transformation D—A : est une expansion adiabatique (Qpa=0) ; Wap,

Le travail utile du cycle est donné par :

WCycle = QCycle:)WCycle =—(Q:+Q2)

Vg Ve
= WCycle = _[nRTch In (—) + TlRTfr In (—)]
Vy Vp

Vg et V¢ sont deux états d’une transformation adiabatique (Vaet Vp aussi) : T.VY = Cte
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Alors :

T Vi =T VY =Cle oo [1]
T VI =T V)7 =Cle oo [2]
712G G (IR 1

Ve Ve | , ,
— =—4a la méme temperature on a.
Va Vb

%z_ er:Qch+er=0

Tch Tfr Tch Tfr

-Le systeme a effectué un cycle réversible au cours duquel il a échangé une chaleur Qch avec

une source de tempeérature Teh, une chaleur Qs avec une source de température Tr.

-Pour un cycle réversible quelconque du gaz parfait :

i 4 i 8Qrsv
% = 0 Pour un cycle réversible fQT =0

4

Cette relation est I’expression différentielle du second principe de la thermodynamique.

ii. Efficacité du cycle moteur :

Par définition :

n= - ; D’ou on obtient : =

Qc

M:1+%:1_T_F
Qc Qc Tc

ii. Cycle de Joule ou cycle de Brayton :

P
A
2 3
P2 -------
Isegtropique

: Isentrapique
. E Pyf--mmmmmmmoes : o4
: Isobare : : :

Sl S4 S Vl V4 Vv
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10. Entropie du mélange :

AS = —RZ n,-lnXi
i

Ou ni : est le nombre de moles du constituant i. Xi est la fraction molaire du constituant i.
Exemple :
Quelle est la variation d’entropie qui accompagne la préparation du mélange constitué¢ par 1
mole d’O2 (g) et 2 moles de H2 (g). On suppose qu’il y a absence de réaction chimique et que
le processus est réversible.
Solution :

AS = —8,314 * (1 * [n0,333 4+ 2 * In0,66) = AS = +15,88 J /K

11. Entropie d’une réaction :
La variation d’entropie d’une réaction chimique a une température constante se calcul
selon la loi de HESS. A 1’état standard (T=298 K) ; la variation de I’entropie de la réaction

est :

— 0 0
AS° = Z S(produits) - z S(réactifs)

A la température variable, sa détermination par la loi de Kirchoff :

T 4T
Cp # f(T):AS; = ASO + AC, | —
298 T
T dT
Cp = f(T):ASp = AS® + | (Aa+AbT + AcT?) —
298

En 1911 NERST énonca que :

« L’entropie d’une substance pure et parfaitement cristalline est nulle au zéro
absolue : §%. = 0 ».
Ce principe permet de calculer a toutes températures 1’entropie absolue d’une substance pure.
Citons quelques valeurs d’entropies standards, I’unité étant [cal.mol™.K!] est appelée « unité

entropique » [u.e].
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Solides 599g [u.€] Liquides $99g [u.€] Gaz §99g [u.€]

Coraphite 1,37 H.O 16,70 H» 31,23
Chbiamant 0,60 Hg 18,17 O 49,00
Na 12,20 CCls 51,20 N2 45,79

A partir des entropies standards, on peut calculer la variation d’entropie standard (AS3og)

d’une réaction donnée selon I’expression suivante :

— 0 0
ASS% - z 5298(produits) - z 5298(réactifs)

Enoncé :

Calculer I’entropie standard de la réaction suivante :

H2(9) + 172 O,(9) > HO(9)
Sachant que :
Substance 5995 [u.€]
H20(0) 45,10
H2(g) 31,23
O2(g) 49,00

Solution :

1
ASOygx = 45,10 — (31,23 +5 49,00) = AS%ex = —10,63 u.e

Remarque :

0 ’ Cp
Sy = j 7dT (pour une mole)
0

T

Cp
298K
Et pour une réactionon a:
T
ACp
AS9 = ASY9gx + f ——dT
298K

Ou:

0 _ 0 0
ACp = Z Cp(Produits) — Z Cp(Réactifs)
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Si on intégre entre les bornes ; T1=298K et T>=T(K)

ACY,
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Le deuxiéme principe de la thermodynamique

Tableau récapitulatif :

Transformation Relation entre Travail « W » Chaleur « Q » AU AH AS
grandeur d’état
A i = V = — V
Isotherme réversible PV=Cte W = —PVin (_f) Q w AS = nRIn (_f)
T=Cte, dT=0 PiVi=PiVs Vi Vs Vi
v Q = PVin (V) P
Vi _ B Q= —nRTln(vf) V‘ AS = nRin (P—l>
. P i
i P Q =nRTIn() 0 0 !
Q = —nRTIn(=) t
Pf Pi
Q = nRTIn(=)
Py
4 i V = — — 1. = = = = T
Isobare réversible 7= Cte w P(V; —V;) dU = nCy,dT dH = 6Q = nC,dT dH = nCpdT AS = nCyln ( Ff)
P:Cte, dP=0 W = _nR(Tf — Tl) AU = nCV(Tf - TL) AH = nCp(Tf — Tl) AH = nCp(Tf — TL) i
Vi_¥r _ Ve
T.- T, AS =nCpln (71)
4 i P — — — — T
Isochore réversible E e 6Q =dU dU = 6Q = nCydT dH = nCpdT AS = nCyln (Ff)
V=Cte, dV=0 T 5Q = nC,dT AU =nCy(Ty = T;) | AH = nCp(Ty —T)) i
P; Pf P
L — — —_T. f
ST 0 Q=nCy(Tr —Ty) AS = nCyln (E)
Adiabatique réversible PVY = Cte W= AU = %(Pfo dU = nC,dT dH = nCpdT
Q=0, Q=0 TVY~1 = Cte 14 AU =nCy(T; = T;) | AH =nCp(Tf —T))
B —PV;) 0 0
PT1-v = Cte

W = nCy(T; — T))
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Exercices d’applications :

Exercice 1.

- Une barre de fer (Fe) de masse m=2000 g, de capacité calorifique massique cp= 444 J.mol

1 K, et portée préalablement & une température de 80°C, est plongée dans ’eau d’un étang
(bassin) a 2°C.

Déterminer :

Solution :

La variation de I’entropie de la barre de fer (systéme) ;
La variation de I’entropie de I’eau ;
La variation d’entropie totale de la transformation. Interpréter les résultats

obtenus.

La transformation étudiée est une transformation réel = on parle d’une transformation

irréversible.

T; [
BSsys = [ m (Z)dT
Avec T1=353,15 K ; To= 275,15 K ; cp=444 J.Kg.K™.

ASsys = mc, f;; i (dT_T):me In (%)

1

SASsys= 2*444%In (2222

353,15

=>ASgys = —221,61]. K1

La variation de ’entropie de I’eau : ’eau constitue le milieu extérieur elle recoit
une quantité de chaleur égale a -m*c,*AT cédée par la barre de fer (ZQi=0).

Q) _ —mcpAT =2 %444 « (275,15 — 353,15)
T,) T, 275,15

ASg = 251,73 J. K1
ASyniy = ASsys + ASeye = 251,73 — 221,61

ASpyr = (

AS iy = 30,21 J. K1
AS>0=> La transformation est irréversible ; ceci confirme 1’énoncé du 2" principe
de la thermodynamique : « Toute transformation réel est accompagnée d’une

augmentation de I’entropie ».

Exercice 2.

1. Déterminer la variation d’enthalpie si 2 moles de 1’éthanol « C2HsOH »passent de 100 K a

550 K sous la pression de 1 atm. On donne: Cpczrson=21,44 cal.mol™.K? Cpconson
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©=15,64 cal.mol*.K?, Cpcansong =26,76 cal.molt.K?, AH°fus a 159K =39,91 kJ.mol?,
AH°vap a 351,5K=4,6 kJ.mol*

2. Déduire la variation d’entropie accompagnant chaque étape de transformation, 1’entropie
totale ainsi que I’entropie créée dans chaque transition.

Solution :

1. La variation des états de 1’éthanol suivant la température sont décrites dans le schéma

suivant :
(C,H50H,

9)
o

4
(CHsOH, 1) —=— (C2HsOH. 9)

351,5K 351K
AHV‘ ’
AH,

(C;H50H, s)  —— (C,H50H, I)

AHl/ 159K 159K

(C;H50H, 5)
110K

-Enthalpie d’échauffement de I'éthanol solide est :

159
AH®; = f nCy c2u50H5(s)AT
110

AH®; = 2 % 21,44 * (159 — 110)
AH°; = 2101,30 cal

_ 8Qrev T2 &

dSeys = SASgys = | dT

T,

AS JTZ—nCPdT C fTZdT C,l I
) = =n — =nC,ln—=
_ Pl T T,

159
AS, =2%21,44 *In (ﬁ)
AS; =15,8cal. K™!

-L’enthalpie de fusion de I'éthanol :

o o 39,91
AH®; = nAH %y = 2+ (4,18*10-3)

AH°; = 19095, 693 cal
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AH 39,91/4,18.1073
ASZZH* fuszz*( / )
Trus 159

AS, = 120,098 cal
-L’enthalpie d’échauffement de I’éthanol liquide :

351,5
AH®, = f nCy canson mdT = 2 * 26,76 + (351,5 — 159)
159

AH°3; = 10302, 6 cal

351,5 TLCP 351,5 dT TZ
AS; = ——dT =nG, — =nlyln—
159 159 T Tl

351,5
159 )

AS; = 42,457 cal. K1

AS; =2 % 26,76 * In(

-L’enthalpie de vaporisation de I'éthanol liquide:

4,6
418107
AH°, = 2200,957 cal
AHyap _ - (4,5/4,18.1073)

Toap 351,5

AH®4 = nAH g, = 2 * (

AS4=TL*

AS, = 6,26 cal. K1

-L’enthalpie d’échauffement de I’éthanol gaz:

550
AHOS = j- nCp,CZHSOH (g)dT == 2 * 15,64 * (550 _— 351,5)
351,5

AH°s = 6209, 08 cal

AS f 70 nlog dT = nC f 0 dr C, .1 I
37 = nly, — =Nnlygin—
3515 1 Pg 3515 1 Py

550
351,5)

AS; =14 cal K1

AS; =2 % 15,64 * In(

-La chaleur necessaire pour transformer 2 mol d’éthanol de son état solide a son état

vapeur est calculer comme suit :
AH°® = z AH®; = 6209,08 + 2200,957 + 10302,6 + 19095,693 + 2101,30
AH° = 39909,63 = 39,909.103 kcal

AS° = Z AS°; =14 + 6,26 + 42,457 + 12,098 + 15,8
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AS°=90,61cal. K1
-Pour déterminer S.,4s.0n doit calculer 'entropie échangée entre le systéme et le milieu
extérieur:
Sachantque: S = ASgys — Secn
1 159
T( 110

Sech = nCp,CZHSOH(s) + nAHfus

550

351,5
+ J. nCp c2uson@dT + nAH,qp +f nCp,ng)
159 351,5

)

+ 15,64 * (550 — 351,5))
Scen="72,1cal. K1
Scrése = ASsys — Sech = 90,61 — 72,1

)

+26,76(351,5 — 159) + RTEETE

2
Seen =525 (21,44 (159 — 110) +

Scréce = 18,51 cal. K1
Exercice 3.
Le rendement maximal d’une machine thermique peut étre calculé par le cycle de Carnot qui
est une succession de quatre transformations thermodynamiques.
1. Citer ces transformations et représenter le cycle dans un plan de Clapeyron P = f(V).
2. Calculer le rendement maximum d’une machine de Carnot opérant entre les températures
500°C (la source chaude) et 0°C (la source froide). En déduire le travail fourni par cette
machine dans le cas ou la chaleur fournie a la machine (par la source chaude) est égale a 14,8
KJ.
Solution :
1. Le cycle de Carnot est un cycle ditherme entiérement réversible composé de :
Deux transformations isothermes au contact des sources.
Deux transformations adiabatiques qui permettent de passer d’une source a 1’autre.

2. Le rendement maximum d’une machine de Carnot :

Travail produit Wr Q.+ Q, Q, T,
= Energie dépenséel Qrecue N Q1 =1 +Q_1 =t T,
Q1 : source chaude (T1)
Q2 : source froide (T2)
273
=1 " 500+ 273
n=0,64
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-w
n= _Q >W= —-—nx0Q, =0,64x%x 14,8
1

W =-9,47 KJ
Exercice 4.
Une mole de gaz parfait subit les transformations réversibles suivantes :
Etat 1— Etat 2 : Compression adiabatique,
Etat 2— Etat 3 : Dilatation a pression constante,
Etat 3— Etat 4: Détente adiabatique,
Etat 4— Etat 1 : Refroidissement a volume constant.
Chaque état est défini par la pression Pi, la température Ti et le volume Vi (i variant de 1 a 4).
On appelle v le rapport des chaleurs molaires Cp/Cv. On définit a=V1/V> et b=V4/Vs.
1. Représenter le cycle sur le diagramme de Clapeyron,
-Donner les expressions de la pression, du volume et de la température pour les états (2), (3)
et (4) en fonction de Py, V1, Ty, aeth.
-Calculer numériquement leurs valeurs.
2. Calculer les travaux et les chaleurs échangés pour toutes les transformations subies.
Préciser notamment le sens des échanges,
3. Proposer une expression pour le rendement 1 d’un moteur fonctionnant suivant ce cycle, en
fonction des travaux et des chaleurs échangées.
-Donner I’expression du rendement 1 en fonction de vy, a et b,
-Calculer n et vérifier la valeur trouveée.
Données : y=1,4, P1=1,0.10° Pa ; a=9 ; T;=300 K ; b=3 ; Cv=20,8 J.K1.mol ™,
Solution :
Compression adiabatique :

Vi

14
PV} =PV) =P, =P, (7> = P,.a¥.P, = 10°.9*
2

=P, =2,167.10° Pa

Vi Vi .
—=ad ou:V, = — Avec P,V; = RT, Soit:
V, a
8,32 % 300 3
Vl = 1—03 = 0, 025 m

tV —RT1—0025 9
e 2_aP1_ ) /

Vy,=2,77.10"3m3
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P,V, = RT, soit: T, = Pa’RTy
2V = 2 SOl 15 = aRPl'

T, = a’" 1T, = 9%4 x 300

T, =722,4K
P
A
2 3
4
1 Vv

-Dilatation a P=Cte :
P3=P, : \/3=8,33.10° m?®

PV Pa'V.
PV =RT; d'ow: Ty = — =211

R Rb
_ 105 x 914 % 0,025
3T 8,32 * 3
T; = 2176 K

Détente adiabatique :

Y 14 — V3Y—P3— y
PV =PV, 3P4—P3(7) _b_y_Pl(a/b)
4

=P, = 105 x 314
=P, =4,65.10° Pa

Ve oo _Va_Vi_ 0025
v, GO TE Ty T T3

Vs = 8,33.1073m3

aY
P,V Pi(+) W1 105%314x0,025
P4V4_ = RT4: T4 = 271 = (b) =

R R.T, 8,32

=T, =1402 K

Travail et chaleur échangée de l’état 1 — [’état 2 :

Transformation adiabatique = pas d’échange de chaleur avec le milieu extérieur ;
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_(PV,—PVy)  21,67.10° % 2,77.107° — 0,025.10°
oy -n 0,4
Wi, = 8,756 ] (recgu)

Travail et chaleur échangée de [’état 2 — [’état 3

Pression constante = W,3 = —P,(V; — V,) = —21,67.10°(8,33 — 2,77).1073
= W,3 = —12048 ] (cédé a l'extérieur)

Variation de 1’énergie interne du gaz Cv (Ts-T2) ; AU=20,8*(2176-722,4)
AU=30235J

Q23=AU-W23=30235-(-12048) = Q3= 42283 J (recu)

Travail et chaleur échangée de l’état 3 — [’état 4
Adiabatique = pas d’échange de chaleur avec le milieu extérieur :

_ (PyVy—Ps3V5)  4,65.10° * 25.107% — 21,67.10° * 8,33.107°
- 0,4
Wi, = =16 065 ] (perdu)

Travail et chaleur échangée de [’état 3 — [’état 4 -
Volume constant =W41=0
La chaleur échangée est égale a la variation d’énergie interne du gaz :

Q41 = Cy(Ty — T,) = 20,8(300 — 1402)

Q41 = —22922 ] (cédée al'extérieur)
Rendement :
Il représente le taux de conversion en travail de I’énergie thermique recue.
Energie thermique recue= 42 283 J ; travail fourni- travail recu :

—16065 — 12048 + 8756 = —19357 ]

—19357

M=""13283 ~ 040

Autre méthode :
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_1+0Q;
m Q1
Avec ;
Q1 chaleur regue et Q2 chaleur cédee,
_l+C29y o,
T=""42283 "
n=046
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Chapitre VI. Application du 1er et 2nd principe aux réactions chimiques-thermochimie

1. Thermochimie relative au 1°" principe :
a) Chaleur Qp et Qv:

Réactifs Produits

\

-Reéaction exothermique : dégagement de chaleur,
-Réaction endothermique : absorption de chaleur,
b) Réaction a volume constant :
1% principe et systeme fermé =Wp+Qp=AU,
Transformation isochore =W, = [ —PdV = 0 (V = Cte)
Qv=AU=U+-Ui
c) Réaction a pression constante :
1°" principe pour un systéme ouvert : Wr+Qp=AU
-Transformation isobare : Qp = AH = H; — H;
AH > 0= Endothermique et AH < 0= Exothermique

2. L’état standard :

L’étude de I’évolution d’un systéme réel se fait par comparaison avec un systeme fictif
associé appelé : Systeme standard.
-Pour un gaz ou un mélange de gaz, I’état standard est celui du gaz parfait « PV=nRT » a la
pression P=1bar et la température T.
-Pour un constituant en phase condensée (solide ou liquide) I’état standard est celui du corps
pur dans le méme état physique a la température T et une pression P=1 atm.
-L’état standard d’un corps pur est 1’état physique dans lequel il se trouve sous une pression
de 1 atm et a la température de 25°C.
Exemple :
-H20 a 298K et P=1 atm est liquide a 298 K et CH4 a la méme pression est un gaz,
-Une réaction chimique s’effectue dans les conditions standards, lorsqu’elle est faite dans les
mémes conditions standards des réactifs et produits (T=298K ; P=1atm).
3. L’enthalpie standard de formation AfH° :
L’enthalpie standard de formation a T d’un composé chimique AH°(T) :
Cyraphite + ©O2(9) > CO,(9) AH®59g=-94,05 Kcal

AHse5 = Dy (co2(g)) = AHf (Graphitey = AHf02(g))
AHygg = AH} (o2(g)) = —94,05 Kcal

Réaction de formation de 1’éthanol :
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2Cg + 3Hyg + 120y - CH3CH,OH (, AH{=-277 KJ.mol*
L’enthalpie standard de formation d’un corps simple pris dans son état de référence est nulle.
Exemple :
AHpcsy = 0; A pgz(g) = 0

Toute réaction peut étre écrite comme suivant :
AHp = ZiﬁiAH; Avec ¥; < 0 = Pour les réactifs et 9; > 0 = Pour les produits
Exemple :

COx(9) + 2Hy(9) = COx(9) + HyO(9)

AHg = =AH; (coz(gy) = 28H; (1293 + AHycoz(gy) + BHy 20 (g)
Conclusion :
L’enthalpie standard de formation d’un €lément (carbone, fer, soufre,...) ou d’un corps simple
(O2, Ha,...) dans 1I’état standard est nulle.

Lors d’une réaction chimique :

AHRéaction = z AHf(produits) - Z AHf(réactifs)

4. Enthalpie de dissociation :

a) Enthalpie de liaison :

l

A—B) - Ag * B
Da-e=AH*(0°K)=AH:°(T)
-L’enthalpie de liaison est toujours positive puisqu’elle correspond a 1’énergie qu’il faut
fournir pour casser la liaison ; exprimée en KJ.mol™.
-Ces énergies permettent de trouver I’enthalpie standard de réaction AHs".

Exemple :
CHy(g + B, » CHiBr(g) + HBr (g)

AH°=4Dc-H+Dgr-8r+Dc-gr-3Dc-H-Dh-gr
-Energie de liaison (Dx-y) ou enthalpie molaire de dissociation.
-La variation d’enthalpie qui correspond a la rupture de la liaison X-Y :

X—Y(9) > X(@) + Y(9)

Exemple :
A 25°C et 1 bar il faut fournir 436 J de chaleur a une mole de gaz H2(g) pour la dissociée

entierement en 2 moles d’atomes de H.
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H,(9) > 2H(g) AH=436 KJ

-L’¢énergie de liaison H-H est I’enthalpie de la réaction de dissociation de H2=436 KJ.

b) Enthalpie de changement d’état physique (AHgus, AHvap, AHso, ...) -

-L’enthalpie de changement d’état physique d’un corps pur est la variation d’enthalpie
AH=H>-H: qui accompagne le passage du systéeme d’un état physique 1 a un autre état
physique 2.

—On définit 1’enthalpie de changement d’état molaire [J.mol™] ou massique [J.Kg™].

-Ce changement s’effectue a une pression constante. Qp1,2=AH12) ; Qp(1,2) est appelée aussi
chaleur latente de changement d’état. Latente indique que cette quantité est cachée avant
d’étre absorbée ou dégagée.

-Donc on aura également un changement d’entropie :

mL(LZ)
To

AH(I,Z) = mL(LZ) et AS(I,Z) =

Solidification .
L|qu|de — ~ Solide
Fusion

-Les trois enthalpies standard de changement d’état sont reliées par la relation suivante :
AH sup=AH us+AH vap
Elles sont notées : AH®us ou L°; AHwp OU L% Ou encore chaleur latente de changement
d’état.
Exemple :
Co,H;OH(l) ——— > C,H;0H(g)
AH°vap=AH°c2Hs0H (g) - AH c2Hs0H (1)
= (-56,07)-(-66,19)=10,12 Kcal.mol™.
AH®ap 0U Lvap=42,3 KJ.mol™.
Donc : AH%ig=-42.3KJ.mol™.
AH®yap = AH®iq:;
AH°sys=- AH s
AH°sub=- AH®ond
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5. Enthalpie d’une réaction chimique:

b) Loi de Hess :

AHORéaction = z AHof(produits) - Z AI'Iaf(réactifs)

Exemple :
CHsOH(l)  + 30,(9) > 2C0Oy(9) + 3H,0(I)

AH® reaction=2AH°co2(g))+3AH tH200))-AH°s(c2H50H(1)-3AH f(02(g))
AHCRésction=2(-94,052)+3(-68,315)-(-66,19)-3(0)
=-188,104-204,94+66,19
=-326,85 Kcal.mol™.

AHR°®
CsHip(@ +  80,(g) - > 5CO,(0) + 6H,0())
Les enthalpies de formation sont :
AHlo o _ -1
C(s) + 0,(9) > CO,(q) AH®,gg= - 393 KJ.mol
AHZO o _ -1
Hy@  +  1/2049) > H,0(9) AH205= - 286 KJ.mol
AHg3° AH® 04= - 146 KJ.mol.
5C(s) +  6Hy(9) > CsHyy(9) 298 '
D’ou:
AHR°
CsHip(0) + 80,(9) > 5CO,(9) + 6H,0()
~AH,° 6AH,°
SAH,°
5C(s) + 6Hy(g) + 804(9) » 5CO,(g) + 30,9 + 6H2(9)

AH°, = —AH®; + 5AH°, — 6AH®,
AH®, = —(—146) + 5(—393) — 6(—286)
AH°p = —103 kJ
Dans le cas d’un cycle : );AH; = 0
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AH®, _
Etat initial - Etat final
A
AH?, . A,
Y
Etat intermédiaire 1 > Etat intermédiaire 2
AHs

Exemple:
5. Energie de liaison ou enthalpie de liaison :

L’application de la loi de Hess permet de conclure que :

AHoRéar:tion,298 = Z EI,Z98(Liaisons des produits) — z EI,298(Liais0ns des réactif's)
Exemple :
2Hy(9) + O2(9) > 2H,0(9)

AH®=4 Ei0-H) -2 EiH-+) - Ei(0=0)

2Hy(@) + O3(9) > 2H,0(9)
2AHissH2) | AH diss(02) @

2Hg + 20

—4AH® giss0-H)

AH°R=-4AH" iss(0-H)+ 2AH giss(H2)+ AHC diss (02)=-345K J.mol
6. Energie réticulaire (cycle de Born-Haber):
C’est I’énergie interne a 0K de la réaction de dissociation d’une mole de cristal en ses ions

constitutifs a ’état gazeux supposés immobiles et séparés.

® ©
KCl,) - Kg ¢ Clg)

-Cycle de Born-Haber :
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AH’gccis)

K(s) ¥ 1/2Cly(g) > KCI(s)
AH®g bk 1/2AH® issci

Y

K(9) + Cl(g)

AHoion K AHatt

Y

®

K() + cTlo)
Données :

AH%tkcis)= - 453 KJ.mol™? ; AH subk(9=89 KJ.mol?; AHCionk= 418 KJ.mol™; AH giss cio=244

KJ.mol?; A.e (affinité électronique)=349 KJ.mol=- Eax (énergie d’attachement)

Eret= - AH®cis) + AH subk(s) + AH®%onk(s) + 1/2AH gissci2 - A.e
Eret=733KJ.mol*

7. Enthalpie de formation des atomes gazeux:

X(9) - X*g) + 1le AH®ion>0
I1 faut fournir de I’énergie pour arracher un e- : Ej (eV).

-Enthalpie standard d’attachement électronique (Eat) :

] o
X(g) + 1e = Xg)

’

C’est 'opposé de I’énergie interne a 0°K.

Ey = Ex- — Ex
Si: Ear>0=Ex- > Ey :X est moins stable que X et inversement.
-Affinité électronique « A.e »: C’est ’opposé de I’enthalpie d’attachement électronique.
I’A.e est d’autant plus grande que 1’anion X" est stable.
L'affinité électronique est I'énergie dégagée lors de l'attachement de I'électron tandis que
I'énergie d'attachement est I'énergie a fournir au systéme électron+atome pour attacher
I'électron. Ce sera donc positif dans un cas et négatif dans l'autre.

8. Loi de Kirchhoff :
T2
ARHOTZ = ARlioT1 + f ARCOP dT
T1
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T2
ARUOTZ = ARUOTl + Ll ARCOV dT
-Diagramme de Hess :
AH
T(K) - v, réactifs > L, produits
A
AH°y o AH?
Y
208 K vy reactifs » UL, produits
AH®398

-La variation d’enthalpie a une température T est :

AH; = AH,og + AH; + AH,

Avec :
298
AH® = Uy Cp(reactifs)@T = Uy Cp(reactifs) (298 -T)
T
T
AH®, = Up Crproauits)dT = 9pCp(produits) (T —298)
298
Donc :

AH; = AH;98 + ['9P CP(produits) - 19rCP(re’oLctifs)](T - 298)

-Le résultat est généralisé sous forme de la loi de Kirchhoff :

T
AHOT = AHozgs + f ACPdT
298

Avec :
ACp = E ﬂiCP(produits) - E ﬂjCP(re’actifs)
i J

9. Température de flamme et pression d’explosion :

a) Température de flamme :

C’est la température maximale atteinte lors d’une transformation adiabatique isobare.

La température de flamme « T » est donnée par la relation :

Tfiam
[

.

z niCp,m(produits] dT =0
T -
i

b) Température d’explosion
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C’est la température maximale atteinte lors d’une transformation adiabatique isochore.
La température d’explosion « Texp» €st donnée par la relation :

Texp
AU°r + f [ E n; CV,m(produits] dT =0
T -

i

10. Variation des chaleurs de réactions en fonction de la température :
On peut prévoir I’enthalpie d’une réaction a I’aide de trois méthodes basées sur les trois
principes :
@ Méthode 1.
L’enthalpie de formation d’une substance est indépendante de la méthode utilisée pour

I’obtenir (la fonction d’état ne dépend pas de I’état initial et de 1’état final):

AHoRéacltion = Z AI'Iof(produits) - Z AI'Iof(réactifs)

Exemple :
Cs + O,(9) > CO»(9)
AH°=-394-0-0= - 394 KJ.mol™.
@ Meéthode 2.
AH gsaction = Z AH®;
Exemple :
Cls) + 1204(9) L~ cow) AH®3= - 119KJ.mol .
2 -1
CO(@ +  1/20,g) >  CO,(Q) AH®,= - 283KJ.mol
3

o — _ -1
C(S) + OZ(g) Coz(g) AH 3= 394KJ.mol

\j

AHgeqction = AH®, + AH®, + AH®,

@ Méthode 3.
Une réaction peut se résumer en des liaisons brisées et d’autres formées.
Exemple :
CHa(9) + 20,(9) > COy(9) +  2H0(9)
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Energies absorbées par des ruptures de Energies dégagees par la formation de
liaisons liaisons
4*C-H=4*431,1=1652,4 KJ.mol* 2*C=0=2*803,5=1607 KJ.mol*
2*0=0=2*498,4=996,8 KJ.mol* 4*0-H=4*462,9=1851,6 KJ.mol*
Totale : 2649,2 KJ.mol™ Totale : 3458,6 KJ.mol™*

AH°gsaction = —809,4 KJ. mol1
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Exercices d’applications :
Exercice 1.
-Calculer AH®29sk des réactions suivantes :

AHCgg=7?
CoHe e > CoH + 3H,
AH 298 =7?
CeH12 > CeHs + 3H,
A partir des données suivantes :
Nature de la liaison | Energie de liaison Ei [kcal.mol™]
H-H 104
C-H 99
C-C 83
Cc=C 147
Cc=C 200
Solution :
L
H (|: T ’ ] A e=c—" + 3 H—H
H H
AH®9gg = XE Réactifs — YE Produits
AH®9gx = (Ec—c + 6 *Ec_yy) — (Ece¢ + 2 * Ec_y + 3 * Eg_yp)
AH®,9gx = (83 + 16 %*99) — (200 + 2 %99 + 3 * 104)
AHozggK = 957 Kkcal.
H H\ /H |
H H C H
\C /C\C/ e N
—_— -
: | |\H - (|:| l + 3 H—H
~— - /
NS H/ \C/ \H
< |
HoH \ H
L H

AI{OZQBK = z ERe’actifs - z EProduits

AH®,9gx = (6 % Ec_c + 12 *Ec_y) — (3 *Ec_c +3*Ecoc + 6 *Ec_y + 3 * Eg_p)
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AH®gx = (6 %83+ 12%99) —(3%83 +3 %147 + 699 + 3 % 104)
AHOZQSK = 90 kcal.

Exercice 2.
La réaction de formation du méthanol (CHsOH) a pression constante dégage une quantité de
chaleur de I’ordre de 49,5 kJ.mol™* & 298,15 K.

COyq + 3H2(9)

CH30H; + H>Oqy

1. Déterminer la chaleur de formation du méthanol,

2. La température de cette réaction est de 500°C ; calculer dans ce cas la variation de
I’énergie interne ainsi que I’enthalpie de vaporisation de 200 g de méthanol sachant
que la chaleur latente de fusion du méthanol L¢= 99,16 J.g™%.

3. Déterminer la température maximale que peut atteindre une flamme de méthanol

brulant a une pression constante.

On donne :

Composés CO2(9) H2(g) H>O(1) H>0(g) | CH3OHq CH30H(g)
AH°s 208 (Kcal.mol?) | -94,052 00 -68,315 | -57,796 | -57,23 -48,27
C®p29sk(cal.molt.K?) | 8,87 6,89 17,997 8,025 | 19,15 10,49
Solution :

1. L’enthalpie de formation du méthanol :
On applique la loi de Hess : AHg = Y. AH ¢ ,roauits — 2 AHf reqctifs
AH®gr = AH cuzony + AH f m200) — AHf co2(9) — 3 * AH%f 2 (g)
AH®f cuzony = AH°r — AH®¢ 01y + AH ¢ co2(g) + 3 * AHf 2 (g
Sachant que : AH®¢ 54y = 0
Onaura:
AH®f cuzonay = AHr — AHf o0y + AH f co2(g)
A.N.

49,5
AHf chzony = (— 1 18) + 68,315 — 94,052

AHOf,CH30H(l) = —232, 647 Kcal

2. L’évaporation du méthanol consiste a :
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T=773 K
CH30H; ——— CH3O0H(
P=1 atm
On applique la formule suivante :
QV - Qp - AnRT
An=1-0=1 (on ne prend on considération que les réactifs en phase gaz ; ici CH3OH(q)).
AU =Qy =—-49,5—1%8,314%1073.773
Qy = —55,926 kJ.mol™?!
Pour 200 g de méthanol I’énergie interne sera donc :
—55,926 * 200
U=
32
AU = —349,537 kJ/200g

3. La température maximale Tramme que peut atteindre une flamme de méthanol brulant a
pression constante suivant la réaction :

T=737 K
COz(g) + 3H2(g) —_— CH3OH(g) + Hzo(g)

P= Cte

On admet que la chaleur degagée est attribuée aux gaz formes :

Tflamme

—AH®773 = f (Cpcuzoncg) + Cpuz0¢g)) AT
773K

Il faut déterminer en premier AH®,,5 en applique la loi de Kirchhoff :

T
AHOT = AH°298 + -]. AdeT
298

Avec :
ACp = Z SiCP(produitS) - z 19jCP(réactifs)
i j

ACp = Cpcnzon(g) T Cpnzo(g) ~ Cpcoz(g) = 3 * Cpha(g)
ACp = 19,15 + 8,025 — 8,87 — 3 * 6,89

ACp = —2,365 cal. K-! = —9,88 . K!

AHC,5 = —49,5 — 9,88 « 1073 * (773 — 298)

AH®,; = —54,193 kJ

Tflamme

—AH®;73¢ = f (CP,CH30H(g) + CP,HZO(g)) dr
773K

= 54,193 = (10,49 + 8,025) * 4,18 * 1073 * (Triamme — 773)
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Tflamme = 1472,97 K

Exercice 3.
La combustion totale d’une mole de méthanol liquide dans les conditions standards de
pression et de température, libére 725,2 kJ selon la réaction suivante:

CHZOH gy +3/2 0, ) > CO, )+ 2H,0

1. Calculer I’enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide. On donne les
enthalpies molaires standards de formations de H>Oqy et de CO2g) AHs208 (H20, I) = -285,2
kJ.mol? AHs%29s (CO2, g) = -393,5 kJ.mol*

2. Calculer I’enthalpie de cette réaction a 60°C.

3. Calculer la chaleur de cette réaction a 127°C et a pression d’une atmosphére sachant qu’a
cette pression, le méthanol bout a 64,5°C et I’eau a 100°C et que les chaleurs de vaporisations
sont :

AHPyap(H20, 1) = 44 k.mol* AH®yap(CH3OH, 1) = 35,4 ki.mol?

On donne les chaleurs molaires a pression constante: Cp(H20, I) = 75,2 JmoltK?, Cy(H20, g)
= 38,2 J.mol?.K?, C,(CH30H, 1) = 81,6 Jmol*K™, Cp(CH30H, g) = 53,5 Jmol™.K?, Cy(O2, g)
= 34,7 J.mol*. K%, Cy(CO2,g) = 36,4 J.mol*. K™,

Solution :

1. Calcul de AH°{(CH30H) :

CH3O0OH ) +3/2 O, () > CO, (g +2H,0 )

En appliquant la loi de Hess = AH g 208y = 2 AH % (proguits) — 2 AH f (roactirs)
o] o () [0 3 [0

= AH®R(208) = 28H 1120y + AH % (co2) = AH f(cuzony — 5 8H % (02)

AH%02) =0

D’ou :
AH® (chzony = 28H % (h20) + AH % (co2) — AHg(298)
AHOf(CH3OH) = 2 % (—285,2) + (393,5) — (—725,2)

AHOf(CH30H) = —238, 7k] mol~?!

2. On applique la loi de Kirchoff pour calculer AH g 333):

333

AHOR(333) = AHOR(ZQS) + f AdeT
298

3 3
ACP = CP,COZ + 2 * CP,HZO - Cp,CH3OH - ECP'OZ = 36,4 + 2 * 75,2 - 53,5 - E* 34’,7
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AC, = 81,25]. K 1. mol™!
AH°g(333y = —725,2 + 81,25 % 107 * (333 — 298)
AH®g(333) = —722,35 kJ.mol™!
3. Enthalpie a T=127°C : AH g 490y =7

Onale cycle :
AH®R (298 298K
(298K) CH,;0H 0 +3/20, (9) » CO, @) + 2H,0 0) ( )
A
AHol AHO8
(337,5K) CH30H 2H,0 (3375K)
AH°21 AH°, AH®4 AH>,
(337,5K) CH,OH
O 2H,0 () (337,5K)
AHgl AH®,
| / o
(400K) AP Ruo) 400K
CH3OH (4 +3/2 O, g) > COp+2H,04 ( )

Ona:
AHCp(208) = AH®; + AH®, + AH® + AH®, + AHC 400y + AH®s + AH% + AH°; + AH®%
D’ou:
AHCp 400y = AH (208 — AH®, — AH®, — AH®; — AH®, — AH®s — AH®; — AH°; — AH %
Avec :
AH 208y = —725,2 kJ,AH®, = AH®,0pcrzomy = 35400]

337,5
AH®, = f CpicrzonaydT = 81,6 = (337,5 — 298) = 3223,2 ]
298

400

AH®; = f Cpcrzon (gydT = 53,5 * (400 — 337,5) = 3343,75 ]
337,5
400 3

AHOy =2 f Cpioa(gndT =5 * 34,7 * (400 — 298) = 5309,1]
298
400

AH = —f Cp(coz(gndT = —36,4 * (400 — 298) = —3712,8]
298

400
AH% = —f 2 % Cypaz0(gy)dT = —2 * 38,2 * (400 — 373) = —2062,8 ]
373
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AH®, = =2 % AH®,qp 20y = —2 * 44 * 103 = —88000]

373
AHC = —f 2% Cparzo 1y dT = —2 * 75,2 % (373 — 298) = —11280 ]
298
D’ou:
AHOR(400) = _725200 - 57779,55
AHOR(400) - _667, 42 k]

Exercice 4.

L’enthalpie molaire de combustion du méthane a 25°C est sous une atmosphere ; libére 212,8
kcal.

1. Ecrire la réaction chimique de combustion du méthane,

2. Déterminer son enthalpie et la nature de cette réaction,

3. En déduire la valeur de I’énergie interne AU ,9gx de la réaction en question,

Connaissant les enthalpies des réactions suivantes :

C(graphite) +  0(9) > CO,(9) AH®R1 298=-94,05 kcal

HZ(g) + 1/202(g) > HQO(I) AHOR1,298K:'6813 kcal

4. Calculer I’enthalpie molaire standard de formation du méthane gazeux AH °f 298k (cH4(g)):
5. Calculer I’enthalpie molaire de combustion du méthane sous 1 atm et a la température de
1273K, en utilisant la méthode du cycle.
On donne les chaleurs molaires (supposées constantes entre 298 et 1273K) des corps
suivants :
Cp.cha@=13,2 cal.molt.K?, Cp o02=7,6 cal.moll.K?, Cp corg=11,2 cal.moll.K?, C,
H20(9)=9,2 cal.mol.K?, Cp, H201=18,0 cal.mol™.K™, L’enthalpie de vaporisation de I’eau est :
AH,ap 373120 1)) = 9,7 kcal. mol ™.
Solution :
1. La réaction de combustion du méthane :

CHyy  + 20,(0) - CO9)  + 2 H,0()

2. La réaction libere 212,8 kcal =AH°r= - 212,8 kcal = c’est une réaction exothermique.

3. Calcul de I’énergie interne AU°Rr(29s) :

AHOR - AUOR = RTATI.D AUOR = AHOR - RTATl
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An = Z N(produits) — z Nréactrs) = 1 — (1 4+ 2) = =2 (uniquement les gaz)
=AU, = —212,8 — 2 %298 x (—2) x 1073
= AU°, = —211,61 kcal

4. Calcul de AH®¢, cHag) :
On applique dans ce cas la loi de Hess :

AHoRéaction = Z AHof(produits) - Z AI'Iof(réactifs)
AHOR(298) = AHOf(COZ) + 2AH°f(H20) - AHOf(CH4) - 2AHof(02)
Avec .
AH%¢(02) = 0
d’ou :
AH®f(cray = AH R(208) — AHf(c02) — 28H ¢ (h20)
AH°f(CH4) = —94,05+ 2(—68,3) + 212,8
AHof(CH4) = —17, 85 kcal

5. Clacul de AH®g(1,73), a cette température tous les produits sont gazeux, on a le cycle :

AH®R (298
CHyg) +  20,(9) > COy(0) + 2 HyO(l)
_ A AH%g
2 H,O(l
AHo AH°2 2 ()
! © AH°3 T AH®g
2 H,0(9)
Y v T AH®,
AHR(1273)
CHyg) +  20,(9) > CO,(9) + 2 H,0(9)

AH®g 208y = AH®; + AH®, + AHp(1573) + AH®5 + AH®, + AH®s + AHC,
= AHOR(1273) = AHOR(ng) - AHol - AHOZ - AH°3 - AHO4 - AHOS - AHO6

1273
AH® = f Cpcna(gydT =12 % (1273 — 298) * 1073 = 12,87 kcal.
298

1273

AH®, = j- 2% Cpoz()dT =2 7,6 % (1273 — 298) 1073 = 14,82 kcal.
298

298
AH°; = f Cpycoz (9T =11,2 % (298 — 1273) * 1073 = —10,92 kcal.
1273
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373
AH®, = f 2% Cy a0 (9dT =2 % 9,2 % (373 — 1273) % 1073 = —16,56 kcal.
1273
AH°s = —2 % AH%q, = —2 % 9,7 = —19,4 kcal

298
AH®g = j 2% Cy a0 (idT =2 * 18 (298 — 373) * 1073 = —2,7 kcal.
3

73

AH®p(1273) = —212,8 — 12,87 — 14,82 + 10,92 + 16,56 + 19,4 + 2,7
AHOR(1273) - —190, 91 kcal
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Chapitre V. Enthalpie libre-Energie libre

1. Introduction :
-Lors d’une transformation réelle, un systéme isolé évolue dans le sens d’une augmentation de
I’entropie ; mais la majorité des systémes ne sont pas isolés ; il faut chercher d’autres critéres
pour la prévision du sens de 1’évolution.
-L’état d’équilibre est définit comme étant I’état de stabilité maximale ; une fois que cet état
est atteint, le systeme perd toute tendance a se transformer.
-L’équilibre thermodynamique est achevé lorsque le systéme n’échange pas d’énergie ou de
matiere avec ’extérieur.
2. Evolution isotherme a volume constant : Energie libre « F » :
- On se propose d’évaluer le travail maximal fourni par un systéme non isolé évoluant a
volume constant. Dés lors, il va falloir faire intervenir une nouvelle fonction
thermodynamique qui peut nous renseigner sur ce travail. On considére alors qu’une
transformation isotherme réversible faisant passer le systéme isolé de 1’état initial 1 a un état
final 2 ; soit AU la variation de 1’énergie interne, le travail maximal fourni est égal a :
Wiar = AU — Qpsp=> Winay = AU — TAS
Ou:
Wiax = Uz —Uy) = T(S; = S1) = (U, = TS;) — (U — TSy)

En appelant : F=U-TS
On obtient :

Wax = F2 — F1 = AF
-La fonction F, dépend uniquement de I’état initial et final, c’est une fonction
thermodynamique appelée « Energie libre » ou fonction de HELMHOTZ (Helmohtz).
-Le travail étant fourni, donc il est négatif, et par suite AF est négatif. En conséquence a T et
V sont constants, le systeme non isolé évolue dans le sens d’une diminution de I’énergie libre.
Il est en équilibre lorsque AF=0.
En conclusion, sia T et V constants, on a :
AF<0 : Evolution du systéme non isolé, de 1’état 1 a 2 est possible,
AF>0 : Evolution du systéme non isolé, de I’état 1 a 2 est impossible,
AF=0 : le systeme est en équilibre.
-Pour une transformation infiniment petite :

dF = dU — TdS — SdT;
aT = Cte :

dF = dU —TdS=AF = AU — TAS
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3. Evolution isotherme a pression constante : Enthalpie libre :
-Dans ce cas le systeme isolé subit une variation du volume AV =V, — V; suivant une
transformation & T et P constantes.
-Le travail « utile », caractéristique de 1’évolution d’un systéme non isolé :
Watite = Winax — (=PAV) = Wiy + P(V, — V1)
=Wyo = Uy — TS, — U; + TS, + PV, — PV,
Ou:
Watie = (U + PVy = TS;) — (Uy + PVy = TSy) = (Hy = TS3) — (Hy — TS1)
Enappelant: G = H —-TS
On appel enthalpie libre ou fonction de Gibbs (G) : fonction thermodynamique :
Watite = G2 — G1 = AG
=Puisque le travail est négatif (fourni) ; I’évolution d’un systéme non isolé¢ exige une
diminution de I’enthalpie libre donc « les conditions d’évolution d’un systeéme non isolé, a T
et P constantes est : AG<0 »

Criteres des transformations :

-Puisque la plupart des processus se produisent a T et P constantes, on utilisera [ enthalpie
libre « G » pour prévoir le sens d’une transformation. Pour cela, il suffit de calculer AG :
-Si AG<0 = La transformation considérée est réalisable spontanément,
-Si AG>0 = La transformation inverse qui se réalisera ;
-Si AG=0 = L’enthalpie libre est constante, le systéme est en équilibre.
G=H-TS=dG=dH —TdS —SdT (aT = cte)

=dG =dH —TdS

=>AG = AH — TAS
Application :
Soit la réaction suivante a 25°C :

1

CaCO3(S) — > = COz(g) + CaO(S)

-Déterminer le sens de la réaction sachant que :

Composés COq(g) CaOys CaCOss)
AG®s (kJ.mol™) -395 -604 -1129
S°208(J.K1.mol?) 214 40 93
AH®t (kJ.mol™) -393,59 -635,09 -1206,9
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Solution :
AGR 298 = Z GP produits — Z GPreactifs
AGg,z‘as = AG,?,coz(g) + AG,?,Cao(s) - AG;E,CaCOS(s)
AGR 555 = —395 — 604 + 1129
AGY 595 = +130 kJ
AGR 545 > 0 = Cette réaction ne peut pas évoluer dans le sens 1 (formation du gaz carbonique). Le
signe positif de ’enthalpie libre montre qu’on ne verra jamais (dans les conditions standards) le
calcaire se transformer en chaux vive avec dégagement du CO- ; autrement toutes les carrieres de
calcaire et de marbre disparaitraient.
4. Application aux réactions chimiques :
-Les valeurs des enthalpies libres de formation (AG°) sont données dans des tables, pour
T=298 K et P=1 atm.
-Par convention, I’enthalpie libre des corps simples est nulle a 1’état standard (T=298 K, P=1
atm).
-L’enthalpie libre «<AG» peut étre déduite du calcul de AH et AS :

AG°z98k = z AGof(produits) - Z AGof(réactifs)

- ConnaissantAG®,qgk , il est possible de calculer AG°; en intégrant entre 298K et T K,
I’expression suivante :
dAG°® = —AS°.dT

- Enadmettant que AS° varie relativement peu avec la température, AG° est égale a :

AGOT = AGozggK - f ASOTdT
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Exercices d’application :
Exercice 1.
Soit la réaction de réduction de NO suivante :

AG°R 203k
NOg +  Hyy » NHgg +  HO

1) Equilibrer I’équation précédente ;
2) Calculer I’enthalpie libre dans les conditions ambiantes de température et de pression ;

3) On mene la réaction a 200°C ; Expliquer dans ce cas la spontanéité de la réaction.

On donne :
Produits | C°p[cal.mol*.K?] | S°sx[cal.mol™.K™] AH°s28k[cal.mol™] AG°®t208k[cal.mol™]
NOg 714 21,57 20,69 50,33
Ha(g) 6,89 31,21 0 0
NHag 8,50 46,04 -11,04 -3,99
H.0 17,99 16,75 -68,31 56,70
Solution :

1) L’équation s’écrit comme suit:

AG°R 208k
NOg + 3Hyq » NHzg +  HO

2) Pour calculer [I’enthalpie libre de 1la réaction on appliqué 1’équation:

AGOR,298K = Z AGof(produits) - Z AGof(re’actifs)
AG®g 298k = (AGoszoa) +AGfnp3(g)) — (B * AG ph2(g) + AGfno(g))
= AGR208k = (AG°ry50) T+ AGtNH3(g)) — (B * DG y2(g) + AGfno(g))
= AG°g29gx = (—3,99 — 56,70) — (50,33 + 0)
= AG°g 98k = —111,02 cal
AG°g 98¢ < 0= La réaction est spontanée dans ces conditions.
3) AGOR,4—98K =?
AG°g 498k = AG°R298K — f AS°49gdT

-On doit calculer en premier lieu la variation de I’entropie a cette température (498K) :
T,
AS°498x = AS°298x — ACY ln(T_
2

-On doit déterminer AS®q9gx €t AC®, :
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ASOZ‘)SK = z ASoProduits - z ASoRe’actifs
= AS%0sx = (Snmz + Sh20) — (3 * Spz + Sno)
= AS%0gx = (46,04 + 16,75) — (3 * 31,21 + 21,47)
DASOZ()SK = _52, 41 cal. K_l

AC®, = Z AC® produits) — Z AC®(réactifs)
AC®, = (17,99 + 8,50) — (3 6,89 + 7,14)
AC®, = —1,32 cal. K
AGn405 = —10,36 — (=53,08) * (498 — 298)
AG% 405 = 10,60 kcal

AG®g 405 > 0= la réaction n'est pas spontanée.

Exercice 2.

Soit la réaction de méthanation suivante :

CO(g) + H z(g)

CHyg  + H20()

1. Calculer I’enthalpie standard de la réaction sachant que :

Composés CO) H2(Q) H20q) CHa(g)
AG®s (kcal.mol™) -32,778 00 -54,638 -12,146
S°05(J.KT.mol ™) 47,214 31,23 16,75 44,53

AH®s (kJ.mol ) -26,416 00 -68,315 -17,88
C°p[cal.mol*.K™] 6,958 6,89 17,997 8,51

2. Laréaction est-elle spontanée dans les conditions standards ?
3. Calculer I’enthalpie libre a 400 K en envisageant les deux cas :
I. AS® ne dépend pas de la température ;
ii. AS° dépend de la température.

Solution :
1. Onéquilibre la réaction de méthanation qui devient:

CO(g) + 3H2(g) CH4(g) + HZO(l)

AGOR,298K = z AGof(produits) - z AGof(re’actifs)
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AGg 208k = (AG°chag) + AG°ma0) — (B * AG°yzg) + AG°co(g))
Puisque AG°y5(4) = 0 (corps pur simple), il vient que :
AGR 298k = (AGOCH4(g) + AGOHZO(Z)) — (AG°co(gy)
AN. AG° 298¢ = —12,146 — 54,638 + 32,778
AG®°g 2985 = —34,006 kcal. mol™?!
2. AG°g 2985 < 0= Laréaction est spontannée
3. AG°g 400k =7
AS° ne dépend pas de la température :

AG°g 400k = AG°g 298k — AS°r208x (T2 — T1)
AS® 208k = Z ASSroduus - Z ASwgéactifs
AS°g 208k = (AS°cacg) + AS°H20(1)) — (3 * AS°a(gy + AS°co(q))
ASOR’298K = (4‘4‘,53 + 16,75) - (3 * 31,21 + 4‘7,214‘)
ASORlzggK = —79, 564 Cal/K
AG®g 400k = —34,006— 79,564 x (400 — 298)
AGOR,400K = 8081, 522 cal
AS° dépend de la température :
C°p

T
dT:) ASOT = ASozgs + ACOPln(—)

A
d(AS°;) = 298

ACOP = Z ACOP,PrOduitS - Z ACOP,RéaCtifS

AC° = [Cpmz0n + Cpcnacg)] — [Cococg) + 3 * Cppz(g)]
AC°p = (17,997 + 8,51) — (6,958 + 3 * 6,89)
AC°p = —1,121 cal. mol™ 1. K1

T
ASO400K = —79,564 - 1,121 ln(ﬁ

Sachant que :
dAG° = —AS°.dT

29

Il vient que : d(AG°;) = (~79,564 — 1,1211n () ) dT

En intégrant cette formule entre les bornes 298 et 400K on obtient :

400
AG® 490k = —34,006 + 79,564 x 102 + 1,121 * 4001n (ﬁ) — 1,121 %102

AGO400K = 8, 1 kcal
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Exercice 3.

L’oxyde d’azote (NO) est considéré comme ’un des polluants les plus importants générés par
les pots d’échappements d’automobiles. L’élimination de cet oxyde se fait généralement par

réduction en présence de I’ammoniac (NH3), suivant la réaction suivante :

NH49) + NO@+ Oy(g) » N, @) + HzO(g)

1. Calculer I’enthalpie standard de la réaction,

2. Cette réaction est-elle possible dun point de vue thermodynamique dans les

conditions standard ? Et a 273K ?

On donne :
Produits C°[cal.mol*.K™] | S°2ssx[cal.mol’.K AH°208k[cal.mol™] AG°s298[cal.mol™]
1
1
NO@ 7.14 21,57 20,69 50,33
Oz 7,015 49,005 0 0
NHsg 8,50 46,04 11,04 -3,99
H.0g 17,99 16,75 -68,31 -56,70
Solution :

1. L’enthalpie standard:

En équilibrant I’équation on obtient :

2NH3 + NO + 02 ' o 3/2 N2 + 3H20

On applique la loi de Hess : AHR 505 = X AHP 16 auits — 2 AH}"réactifs

0 3 0 0 0 0 0
AHR 308 = 2 * AHg no + 3 % AHp 0 — 2 % AHf yys — AHp yo— AHf o
AH,%298 =0—-—3%6831+2%11,04—0-— 20,69

AHY 595 = —203,54 cal
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2. Laspontanéité de la réaction peut étre Vérifiée a travers le signe de I’enthalpie libre :

AG°98k = Z AG°fproduits) — Z AGf(reactifs)
AG° _3 AGY 3% AGY 00 — 2 % AGY ypyz — AGY yp— AGY
208K < 5 *AGyny + 3% AGFpo0 * Abg NE3 f.NO f,02

AG®,9gx =3*(-56,70) + 0-2*(3,99) - 50,33 - 0
AG°y9gx = —212,45 cal. K1
AG°9gx < 0= laréaction est spontanée
Exercice 4.

- Une compression isotherme (21°C) réversible de 3 moles d’Argon (Ar) supposé gaz parfait ;

mene la pression de ce gaz de 2,5 atm a 98 atm.
1. Calculer AU,AH, W, Q, AG et AF.

2. Indiquer parmi les grandeurs calculées, celles qui sont invariables, si la compression se fait

de maniere irréversible.

- Si le méme gaz subi une autre transformation réversible de 1’état 1 défini par P1=2 atm et

T1=21°C a I’état 2 défini par P,=100atm et T>=600°C.

1. Déterminer AU,AH, W, Q, AG et AF. Avec Cp° = 20,8 J.K1.mol* on suppose que Cp ne
dépend pas de la température. et que AS° = 154,732 J.K*mol*

2. Que peut-on conclure sur le calcul de certaines grandeurs ?

Solution :

" Etatl . " Etat2

Compression isotherme '

P,=2,5 atm - > P,=98 atm .

. ! ; Réversible , ?
\ T=21°C - o T=21°C
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1. La transformation se fait a une température constante = T=Cte = AT=0 = AU=AH=0.
AU=Q+W =0=0Qr¢ = Wy

P
W,¢, = RTIn (P—

1

) 8,314 + 294,15 1 (98)
= *k *

) ) n 2’5
W,s = 8971,98 ].mol 1 = —Q,,

P
AS=S,—-S; =—Rx ln(ﬁ)

AS 8,314 *1 (98)
= — *
’ "\25

AS = —30,501].mol 1. K1
G=H-Tx*S=AG =AH — TAS — SAT
AT =Cte AT =0et AH = 0 = AG = —TAS
=AG = —-TAS
= AG = —294,15 % (—30,501)
= AG =8971,89 J.mol™?!
F=U-T%*S=AF = AU — TAS — SAT
AT =Cte = AT =0et AU = 0 = AF = —=TAS = AG
= AF = 8971,89 J.mol™!
2. Calcul des mémes parametres lors d’une transformation Isotherme adiabatique irréversible :

Une fonction d’état est définie comme étant indépendante du chemin suivi de ce fait les
fonctions U, H, S, G et U sont inchangeables car elles sont considérées comme fonction d’état
en revanche W et Q ne le sont pas et dépendent du chemin suivi. Dans ce cas W et Q ne

peuvent pas étre calculés car il y’a une multitude de chemins possibles a suivre.
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-On peut schématiser les transformations comme indiqué dans le schéma ci-dessus :
On désigne les fonctions U, H, S, G et F par X ; donc AX= AX1+AX>

AXy: désigne les transformations qui se font a température constante,

AX2: désigne les transformations qui se font a pression constante,

AX : la transformation globale (compression réversible).

- ~ Compression Réversible
P;=2,5atm AX > . P,=98 atm
. T;=29415K . T,=873,15K
~. n=3mol .- . n=3mol .-
AXy AX,
T=Cte P=Cte
" Etat
Antermédiare *.
P,=98 atm
T,=29415K
n=3mol .-
3 Calcul de AH :

AH = AH, + AH,

AT = Cte = AH, = 0= AH, = AH,

T
AH, = AHp = f CpdT

Ty

AH, = Cp (T, — Ty) = 20,8 * (873,15 — 294,15)
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AH = 12043,2 J.mol !
& Calcul de AU :
AU = AU, + AU,
AT = Cte =AU, = 0= AU = AU,
AU, = AH, — nRAT
AU, = AH, — nR(T, — T;)
AU, = 12043,2 — 3 * 8,314. (873,15 — 294,15)

AU, = —2398,218 J.mol !

¥ Calcul de AS :
AS = AS, + AS,
P, 98 Lo
AS, = —R.ln == = —8,314.In (—) = —30,501).mol 1.K-
P, 2,5
AS —fTZCPdT—c l L _ 20,8.1 873,15
2= ), T T T (292,15
AS, = 22,630 J.mol~1.K!
AS = —30,501 + 22,630
AS = —7,871].mol~1. K1
M Calculde AG :

AG = AG, + AG,

= AG, = —294,15 x (—=30,501)
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= AG,; = 8971,869 J.mol1
dG =dH —TdS — SdT =TdS +VdP — TdS — SdT

=dG =VdP —SdT etaP =Cte =dP =0

=dG = =5dT
= AG = —SAT
D’ou:
AG, = —AS3es. (T, — Ty)
AG, = —154,732.(873,15 — 294,15)
AG, = —89589,828 J.mol ™!
AG = AG; + AG, = 8971,869 — 89589,828
AG = —80617,959 J. mol™!
# Calcul de AF:

Ona: AF = AF, + AF,
AF, = AG, = 8971,869 J.mol~' car a T=Cte=AT=0 et donc : AU=AH=0
Sachant que :
F=U-TSetH=U+PV =U=H-PV
On aura :
F=H—-PV—-TS=H—-TS—PV=G—PV =G—nRT
AF = AG — nRAT = AG, — nR(T, — Ty)

AN : AF, = —89589,828 — 3 * 8,314 * (873,15 — 294,15)
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AF, = —104031,246 . mol™?!
AF = AF, + AF, = 8971,869 — 104031,246
AF = —95059,377 J.mol !
% CalculdeWetQ:

Dans ce cas, W et Q ne sont pas fonctions d’état leurs valeurs dépendant du chemin suivi
donc il existe plusieurs chemins a suivre pour passer de I’état 1 a 1’état 2. On peut vérifier ceci

en donnant deux exemples différents :

. intermediare 2
P,=2,5 atm
_ T,=87315K
“. n=3mol .-
- Etatl " < Etata
Compression Réversible ’
P;=25atm oW > : P,=98 atm
T=29415K . . T,=87315K
. n=3mol .- . n=3mol .-

< intermediare 1*.
P,=98 atm
T;=294,15K |

n=3mol .-
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Premier _chemin : On gardera la température constante et on variera la pression et puis on

variera la température en gardant la pression constante, il I’en résulte que :
’ H H . P, 98
Lors d’une transformation isotherme ona : W; = nRTln (P—) =3%8,314 % 294,15+ 1n (Z)
1 ’
W, =26915,941 J.mol !

Lors d’une transformation isobare ona: W, = fIZZ —P,dV = —=P,. (V, = V;)

Il s’agit d’un gaz parfait donc on aura :

P, Py

nRT, nRT;
) = —TlR (TZ - Tl)

W2=—P2.<

W, = —3 % 8,314 * (873,15 — 294,15)
W, = —14441,418 . mol !
Enfin: W =W, + W, = 26915,941 — 14441,418
W = 12474,523 J.mol™?
La quantité de chaleur « Q » peut étre déduite comme suite :
AU=Q+W=Q =A4U —W =7229,394 — 12474,523
Q = 5245,129 J.mol !

Deuxieme chemin : On gardera la pression constante et on variera la température et puis on

variera la pression en gardant la température constante, il I’en résulte que :

nRT, nRT;
P, Py

W3=_P1.(V2_V1)=P1.( )=nR(T2_T1)
W3 = 3 8,314 * (873,15 — 294,15)

W; = 14441,418 J.mol™1
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P,
Py

98
) —3+8314 873,15+ In (2 5)

W, = 79896,835 J.mol!
W= Wy +W, = 14441,418 + 79896,835

W = 94338,253 J.mol!

La quantité de chaleur peut étre déduite comme suit :
AU=Q+W=Q =AU — W = 7229,394 — 94338,253

Q = —87108,859 J.mol?!
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