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Avant-

AVANT-PROPOS

Le présent manuel a été concu spécialement pour étre adapté aux
étudiants inscrits dans les classes préparatoires des grandes écoles et aux
étudiants du premier cycle des études supérieures (ST, SM). I propose
notamment des enseignements pointus en thermodynamique de méme que
des exercices correctionnels.

Tout d'abord, un premier volet aborde les principes fondamentaux des gaz
parfaits, des différents modes d'énergie et de leur échange, permettant aux
étudiants de saisir les notions de base de la thermodynamique.

Dans le second volet, le cours envisagé est consacré a la mise en ceuvre du
premier principe de la thermodynamique appliqué aux gaz parfaits.

Quant au troisieme volet, il porte sur la mise en évidence du second
principe de la thermodynamique, le concept d'entropie, la théorie du cycle
de Carnot et le comportement des moteurs thermiques.

Le quatrieme et le cinquieme chapitre se concentre sur la mise en
application des premiers et seconds principes aux réactions chimiques.

Pour finir, le sixieme chapitre propose un apercu de deux notions
thermodynamiques inédites, soit I'enthalpie libre et 1'énergie libre, et
permet de saisir son utilité dans 1'évolution des systemes de maniere
globale et dans celle des réactions chimiques en particulier.

Le présent manuscrit constitue la somme de divers travaux réalisés a
partir de plusieurs ouvrages et documents disponibles a partir de sites
de I'école préparatoire, selon le calendrier établi par le ministere de
I'Enseignement supérieur et de la Recherche scientifique.
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Chapitre I : Généralités, Concepts fondamentaux, les lois des
gaz parfait

I. définition

La thermodynamique provient des mots grecs thermos et namis, qui désignent la chaleur
et 1'énergie. Elle offre des méthodes générales et efficaces permettant d'étudier et de
mieux comprendre les phénomeénes physiques et chimiques complexes. La
thermodynamique concerne essentiellement les propriétés macroscopiques de la matiere

comme la pression, la température, le volume et la composition.
1.1.Généralités sur la thermodynamique technique

La thermodynamique technique tient une part importante dans tout procédé au cours de
la transformation de la matiére et/ou de 1'énergie puisqu'il s'accompagne de variations
des parameétres thermodynamiques permettant de quantifier son état. La
thermodynamique technique permet de comprendre les propriétés des substances ; se
consacre notamment a 1'étude de la relation entre 1'énergie et la chaleur sous plusieurs
formes (mécanique, électrique, chimique ....). Elle s'attache a déterminer les rapports
d'énergie (ler principe) et le sens (2éme principe) vers lequel les différents processus

physiques et chimiques associés aux systémes considérés peuvent évoluer.
1.2. Description des systémes thermodynamiques
1.2.1 Etat de la matiére

Il en existe trois sortes de matieres : les solides, les liquides et les gaz, et chacun peut

passer d'un état a 'autre.

| condensation ||
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1.2.2 Systeme

Les évolutions de I'état d'un systéme au fil du temps sont conditionnées par le savoir sur
la conception des échanges avec le monde extérieur. Ces échanges sont notamment de

caracteére énergétique tel que le travail et la chaleur.

Systéme Milieu extérieur

Univers

On peut distinguer 3 catégories de systémes thermodynamiques selon tableau I

1.2.2.a. Systéme ouvert

Un systéme ouvert permet un échange de matiére et de 1'énergie avec un environnement

extérieur. Exemple : Arbre : changement des sels minéraux de CO: et de Os:.

1.2.2.b. Systéme fermé

Un systéeme fermé maintient la méme quantité de matieére mais partage son énergie avec

le milieu extérieur. Ex : 1- Un systéme autoclave « cocotte minute ».

11
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1.2.2.c. systéme isolé

Dans un systeme isolé, les échanges de matiere et de chaleur avec le milieu extérieur

sont totalement absents. Exemple : Un calorimetre.

Agitateur

Thermoméme

Enceinte
adiabatique

 —

Echantillon

Tableau I . Catégories de systéemes thermodynamiques.

échange échange Ebullition de I’eau

échange Pas d’échange Refroidissement
d’échange d’échange Univers

1.3. Variables d’état et fonction d’état
1.3.1 Variable d’état

Les quantités physiques déterminant 1'état d'un fluide (liquide ou gaz) se nomment

variables d'état ou encore parameétres thermodynamiques.

Les variables d'état qui peuvent étre mesurées directement sont : la pression, la

température et le volume. On peut distinguer deux sortes de variables d'état :

1.3.1 a. Variable extensif

Les variables extensives correspondent a des quantités de 1'état physique
proportionnelles a celles de la matiere. Ex : Le nombre de mole, le volume, la masse,

etc....
1.3.1 b. Variable intensif

Les variables intensives sont des quantités d'état indépendantes de la quantité de

matiére.

12
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1.Pression

La pression résulte de l'impact des molécules constituant le gaz sur les parois de

l'enceinte. Les unités courantes utilisées sont les suivantes :

* le pascal (Pa) ou [ N | m2], rarement employé dans la pratique.
* Le bar (bar) ainsi que son sous-multiple le millibar (mbar).

* Le Torr ou millimetre de mercure.

- -~

2°/F(x,y) = x + 2 Xy

| 1
1 1
1 |
| dF _, 92F , |
_— = = =

dx Y 7 ayox |

1
1 |
I dF _ 9°F i
| v - X P oxay T 2 |
\ 1

*Le millimétre de colonne d'eau (m CE).

*’atmospheére (atm).

La corrélation entre ces différentes mesures est la suivante :

1 bar =1000 mbar= 105 Pa = 760 mmHg= 10.2m CE=0.987 atm ; latm = 101325 Pa. La
pression atmosphérique correspond a celle qu'exerce 'atmosphére a la surface terrestre.
Cette pression est assimilée a celle exercée par une colonne d'environ 760 mm de
mercure située au niveau de la mer. La pression absolue désigne la pression mesurée en
fonction d'un vide absolu (c'est-d-dire en absence de toute matiére). Cette valeur est

systématiquement positive.
2. Température

La température est une mesure du degré de chauffage ou de refroidissement de tout
corps. Ses unités courantes sont : les degrés Celsius (°C) et les degrés Kelvin (K).

Conversion :

T=t(°C) +273.15

3.Volume

Le volume représente l'espace que prend la substance (m3), le volume spécifique est

ramené au kg, v=V/m (m3 /kg).

13
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I.4. Chaleur spécifique
1.4.1 Définition de la calorie

La calorie est la quantité de chaleur nécessaire pour élever de 1degré la température d’'1
gramme dun corps dont la chaleur massique est égale a celle de I'eau a 15°C dans les

conditions normales (T=273.15°C ; P- = latm). 1cal = 4.1864 J.
1.4.2 Chaleur spécifique

La chaleur spécifique d’'un corps est la quantité de chaleur (énergie) nécessaire pour
élever d'un degré centigrade une masse de 1 kg de ce corps. C= 6Q/6T. Elle s’exprime en
J. kg-1K'1, Pour les gaz, on définit la chaleur spécifique a volume contant et la chaleur

spécifique a pression constante, notée respectivement Cv et Cp.

2Q

CV = oaT/Jy

= (22
CP K (a'r P

Ces chaleurs spécifiques sont appelées capacités thermiques. Cv et Cp sont des capacités
au méme titre que la capacité électrique d'un condenseur. En thermodynamique, le
systéme accumule de 1”energie thermique, de la chaleur, lorsque sa température T

augmente de dT a pression (Cp) ou volume (Cv) constants.
1.4.3. Fonction d'état

Une fonction d'état est une entité qui est relative a des variables d'état tels que:

I'enthalpie (H), 1'énergie interne (U), l'entropie (S), etc.

1. Une fonction qui varie uniquement en fonction de 1'état global du systeme.
2. La variation de la fonction d'état est indépendante de la trajectoire suivie.

3. La variation de la valeur d'une fonction d'état ne dépend que des états initial et final.

Chemin A

Fy = F (P, Ty, Vi) /‘7 *\"% Fi=F (Py, T2, Va)
\ /

(Shemin —B

1.4.4. Propriétés d'une fonction d'état

La fonction doit répondre a trois conditions.
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Les mathématiques ont démontré que la seconde dérivée mixte ne varie pas en fonction

dF (aF) dx + (aF) d
=[— X —
0x/y dy

X

de l'ordre de dérivation.

Les dérivées secondes traversées devront étre identiques

F (x,y) est une fonction d’état 0°F _ 0°F
dxdy 0y 0x

1.4.5.Equation d’état d'un systéme thermodynamique

Pour un état défini d'un systéme, les diverses variables d'état du systéme sont
indépendantes les unes des autres et peuvent étre reliées entre elles par une relation
mathématique appelée 1'équation d'état d'un systeme.

PV=nRT

P : pression exercée par le gaz (atmosphére (atm), Pascale (Pa), bar (bar) ...). V : volume
occupé (L, m3, ...).

n : nombre de mole (mol).

R : constante universelle (R = 0,082 L atm/K mol, R = 8,32 J/K mol et R = 2 Cal/ K mol).
T : température a laquelle se trouve le gaz (°C, Kelvin (K)), T (K) =T (°C) + 273

Il en existe plusieurs autres types, notamment 1'équation d'état des gaz réels selon la

relation empirique de Vander Waals. (1873) :

2

n? x a
P+ - (v—nb) =RT=nRT

2
n?xa . . . , .
( > ) Représente la pression interne attribuable aux chocs intramoléculaires.
v

nb : covolume, il a pris en compte l'espace convenable de chacune des molécules.
1.4.5. Etat d’équilibre d’'un systéme

Tout systéme est en équilibre thermodynamique lorsque les valeurs des variables d'état
sont identiques en tout point du systéeme et demeurent constantes en fonction du temps.

Les trois critéeres suivants sont obligatoirement respectés de maniere simultanée:

15
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+L'équilibre thermique ou la température est uniforme en tout point du systéme et
identique a celle de son milieu extérieur au fur et a mesure du temps.

+L'équilibre dynamique ou la pression demeure constante et uniforme en tout lieu du
systéme et correspond a celle du milieu extérieur au cours du temps.

4+ L'équilibre chimique ou la composition reste identique en permanence dans le systéme
(pas de transfert de matiére entre les diverses phases ou de réaction chimique) au cours
du temps.

+ Equilibre thermique : Température constante

+ Equilibre mécanique : Pression Constante

+ Equilibre chimique : une composition constamment maintenue.

1°/F(x,y) = x?> + xy + y?

dF 2% + 0°F

E— = —

dx xry dy 0x
aF_ 2y +x = i =
dy y*x 0xdy

I.5.Transferts envisageables entre un systéme et son environnement externe

* Transfert d'énergie sous la forme a la fois de chaleur, Q, et de travail mécanique, W.

Q, W peuvent étre mesurés en joules (J).
* Transfert de matiere.
1.5.1.Convention

+ Les grandeurs (énergie, matiére) absorbées par le systéme sont comptabilisées en
positif. En revanche, les grandeurs libérées dans le milieu extérieur sont comptabilisées

en négatif.

<0

v
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1.6.Gaz parfait

Le gaz parfait fait partie des modeles thermodynamiques qui permettent de décrire le
comportement des gaz réels a faible pression. Concernant un gaz parfait, a la fois la
théorie et l'expérience révélent que les variables d'état (P, V, T) relatives & un milieu

homogéne sont loin d'étre indépendantes ; elles sont en lien par la relation ¢ (P, V, T) =0.

Il s'agit d'un concept théorique des gaz pour lequel, en dehors des collisions, les

interactions entre les molécules sont négligées. PV=nRT

P : Pression en pascal (Pa)

V : Volume en métre cube (m3 )

n : Nombre de mole du gaz (mol)

R : constantes des gaz parfaits J.mol-1K-!

T : La température en Kelvin (K)

La constante des gaz parfaits R=8,314 J.mol'K'!

La condition standard de température ainsi que la pression.
P =1,013.105 Pa a 0°C ; Vmolaire = 22,4 1. mol-?

1 atm =1 bar = 1,013 10° Pa = 760 mmHg. O°C = 273, 15 K.

1.6.1.Loi d’Avogadro

Pour le méme nombre de moles, les différents gaz occupent le méme volume dans les
conditions de pression et de température identiques (Ie volume du gaz est lié aux
conditions de fonctionnement T et P et il est indépendant de la grandeur des
molécules)."Une mole de gaz parfait occupe un espace de 22,4 litres dans les conditions

normales".
Conditions normales

Les conditions normales se définissent ainsi: P=latmet T=273 K: P=1latm et T =

273 K.
Conditions standards
Les conditions standards se définissent comme suit : P = P°= 1bar et T = 298 K.

Il est donc permis de déterminer la constante des gaz parfaits (R)

R = 0.082 L.atm.mol-! K- = 8,31 J.mol-! K-! = 62,36 L.mm de Hg.mol-1.K-1 = 1,99 cal.
mol-1.K-1.

N.B: P V=n RT avec n= 1mol, T = 273K, P= 1atm = 1,013 105 Pa = 760 mmHg ; V=224
L/1J=1Pa.m3, 1cal=4.18J
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1.6.2.Les lois des gaz parfaits :
1.6.2.1.Loi de Boyle Mariotte

A une température constante, la pression de la masse pour un gaz parfait et son volume

sont inversement proportionnels. PV = cst.

Une autre forme de cette loi peut servir comme suit P.V: = PiVs

r

1.6.2.2.Loi de Gay —Lussac

Le réchauffement (ou le refroidissement) a pression constante de la quantité constante

d'un gaz parfait nous autorise a écrire
Vi ITi= Vi /Tt

A une pression constante, le volume pour une masse d'un gaz parfait est directement

proportionnel a sa température.

3 L

1.6.2.3.Loi de Charles

A volume constant, la pression d'une masse d'un gaz parfait est proportionnelle a sa

température

v T Tt
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1.7.Transformation chimique
1.7.1 Transformation réversible

Ce type de réaction est extrémement lent et se compose d'une succession d'états
d'équilibre (quasi-statiques). Elle est composée de la séquence des états d'équilibre et de

sorte que lorsqu'elle est effectuée en sens inverse ;

le systéme parcourt les mémes états d'équilibre que ceux du sens direct : Ex : Réaction

d’estérification.

] - 2 - 3

o (o]

R—(C—o0oH + R—OH —=——— R—FC—0—FR + HD

1.7.2. Diverses transformations irréversibles
+ Il existe diverses méthodes permettant de transformer un systéme.

+ Un systéme peut subir des transformations a des températures constantes. (T =
Cst). La transformation est dite isotherme (figure ci-dessous).

D’apres la loi des gaz parfait :

PV=nRT = PV =Cst

——
ste
Pivi =Pv; = B_V
P V,
P f f
V' AN
V AW o '
t/ wA*’B {
i '- TR i v
Va Va
+Un systéme peut subir des transformations a pression constante (P = Cst). La
transformation est désignée isobare(figure ci-dessous).
D’apres la loi des gaz parfait :
T _Vi
TVt
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+ Un systéme a volume constant (V = cst) est en mesure de subir une transformation

que l'on appelle isochore. D'aprés la loi des gaz parfaits (figure ci-dessous).

P nR P
Pv=nRT =>-=— — - = (Cste
T \'4 T
)
ste
P
Pp —cemnnnrnneee. B
Pa Lasasiiraasksaad) A
v

+Tout systéme est capable de subir une transformation dans laquelle il conserve la
quantité de chaleur mais dont la température peut varier avec le temps.

La transformation est considérée comme adiabatique.
¥ Q =0 (Q: quantité de chaleur)
1.7.3. Transformation irréversible

La transformation irréversible est celle qui survient spontanément (en absence de
catalyseur) ou celle qui est engendrée de maniére brusque. Les états intermédiaires sont

peu définis, le processus inverse est irréalisable.

Ex : NaOH - Na® + OH™

1.7.3. Transformation irréversible

1.7.4. Les changements physiques ou les changements d'état

Les transformations d'état se déroulent a une pression et une température constantes.
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Sublimation
‘ Fusion vaporisation

i |

X [ | [ =]
| K |

Solidification  Liquéfication
Condensation

Par définition, la quantité de chaleur impliquée par mole de la substance pure envisagée

lors d'un changement d'état physique correspond a la chaleur latente mentionnée L.
Celle-ci représente la grandeur correspondant a la quantité de chaleur échangée avec le
milieu extérieur en vue de transformer, sous pression et a une température constantes,

un mole ou (1g) de la substance pure.
1.8.Constitution et composition chimique d'un gaz

On définit la constitution chimique pour une phase d'un systéme homogene lorsque les
proportions relatives de tous ses constituants sont définies. Ces diverses proportions

relatives pourront étre exprimées selon différentes modalités.

1.8.1 Fraction molaire

2 n; i

masse

X; : fraction molaire d’'un gaz / ni : nombre de mole d'un gazn;, = ————
1
masse molaire

1.8.2. Mélange de gaz parfait
a.La notion de mélange parfait.

On considére qu'un mélange gazeux parfait lorsque toutes les particules ( que ce soit des
particules identiques ou pas) ne rencontrent uniquement que des chocs élastiques et
aucune autre forme d'interaction. Une pression totale dans un mélange dépend
uniquement de sa quantité globale de matiére et non pas de la nature des gaz en
présence. nt = na + ngp

PV PV, PV,
RT RT, RT,
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b. Fraction molaire du constituant d'un mélange
Quantité de matiere totale dans le mélange : Binggrae = Lk Nk
c. Masse molaire moyenne d’'un mélange

La masse molaire moyenne du mélange se définit comme suit :

__ MTotale _ v'n
MMelange = = Zk Xk Mj
n:
Totale

d. La masse volumique du mélange et sa densité

o= MMélange p
RT

MMélange =29d Mélange
La loi du mélange des gaz parfaits (ni, Mi) est vérifiée comme suivant:

PtV = ntRT

On définit une pression partielle "Pi" par rapport a la pression totale Prdu mélange de

chaque gaz "i".
Pr: pression totale, nt; nombre de mole total

1.8.3.Loi de Dalton

n
Progt = ) B=P+ Py +Ps 4o
k

Une pression partielle Pi correspond a la pression que subit le gaz '’ dans le volume V
PV = niRT
1.8.4.Comportement des gaz aux basses pressions

1.8.4.1.Diagramme de Clapeyron
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chauffage refroidissement

—
' -

Isobare V/T = cte

détente
y  refroidissement

Isotherme PV=cte
Isochore P/T=cte

A chauffage

compression

Le diagramme illustre les transformations qui se produisent lorsque la pression P est

située en ordonnée et que le volume V est placé en abscisse.
1.9. Exercices d’application
Exercicesl

La quantité d'air présente dans une atmosphére est exprimée en pourcentage : N2 = 79%,
02=20,96% et CO2 = 0,04%. Calculez les pressions partielles de ces composants dans les

conditions standards.
Solution

Condition normale (Pr=1 atm; T =25°C et V=224,41)
B = XiPr

. . . . X . .. X . . masse
P; : pression partielle ; X; : fraction molaire ; Pr: pression totale ;s nj = —————
masse molaire

100 % < 1 mol
X% <n
nr =ny, + Ng, + Ngo, =1
Py, = Xy, Pr = Py, = 0,79 atm
Po, = Xo, Pr = Py, = 0,20 atm

PN = XNZ PT = PNZ =3 10_3 atm

ny
XNZ = nTZ = XNZ = 0,79
Np
XOZ :n—TZ = XOZZO,ZO
n
= Xco, = :1:02 = Xco, = 3107

T
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Excercice2.

Calculez la valeur de la constante des gaz parfaits en l.atm.mol-1. K-},L.mmHg.mol*.K-1,

cal.mol-1.K-! et J.mol-1.K-1.

+Déterminez le volume occupé par 1 mole de gaz parfait a 0°C et sous une pression de 1

atome.

+Expliquez les formules des lois ci-dessous:

+. Loi de Boyle-Mariotte, +Loi de Charles, +Loi de Gay-Lussac.
Solution :

La constante des gaz parfaits est définie a l'aide de 1'équation des gaz parfaits.

PV
PV =nRT= R= —
nT
1.224
(A.N) R= ————— =0, 082 atm. L. molt K1
1. 273,15
1.1,013. 10%22,4. 1073
R = =8,31].mol-1.K-1
1. 273,15
750.22,4
R=——— =0,615 mmHg. L. mol-1.K-1
1. 273,15

4+ La loi de Boyle-Mariotte : A température ainsi qu'a masse constante, il en résulte que
le produit PV=Cte.

Par conséquent, lorsqu'un gaz subit une transition de I'état 1 (P1, V1) & un état 2 (P2, Vo) ;
la loi de Boyle-Mariotte s'applique comme suit P1V1= P;V-.

+Loi de Gay-Lussac : A une pression ainsi qu'a masse constante, il en résulte que le

produit V/T=Cste. Donc, le gaz subit une transition de 1'état 1 (T1, V1) a 1'état 2 (T2, Vo) et

on obtient -
Vi _ Vs,
Ty T

4+ Loi de Gay-Lussac Pour une composition ainsi qu'un volume constants, on obtient un
rapport P/T=Cte. Alors, pour un gaz qui subit une transition de 1'état 1 (P1, T1) a 1'état 2

(P2, T2), nous aurons:
P, P,
T, T,
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Exercices 3

Dans un récipient réside un gaz a une pression de 1,1 10° Pa et dont la température est
de 50°C. On refroidit le gaz a un volume constant pour atteindre une température de
10°C.

+A combien s'éléve alors la pression du gaz?

+Que représente la quantité de gaz dont le volume est de 1 L, 2 L et 0,5 LL ?

R=8,31 J mol! K1,

Solution

La masse du gaz et son volume sont constants, par conséquent.
Pdépart _ Pin

T constante ; ; On met les valeurs de température en kelvin.

départ Tfin
Tdépart =273+50 =323 K; Tdépart =273+10=283 K ;

Ppn = inPdépart _ 5 4 105 983393 =

départ
Prin = 9,64 104 Pa.

PV

n =— avec V=103 m3.
RT

n=1,1105.10%/(8,31.323)= 0,041 mol.

Lorsque V= 2L on obtient 0.082 mol.
Concernant V=0,5 L on obtient 0,0205 mol.

Exercices 4

Le volume d'une bouteille contenant de 1'air destinée a la plongée sous-marine est égal a
V0=15 L. La pression relative de l'air contenu dans la bouteille équivaut a p0= 200 bar.
On suppose que les poumons ont un volume constant et que 1'homme respire 1 L a
chaque respiration, au rythme de 17 respirations par minute. Cette pression d'air dans
les poumons égale 2 bars a 10 m de profondeur et a 4 bars a 30 m de profondeur. Cette
bouteille est munie d'un détendeur, qui permet de diminuer la pression de l'air a
l'intérieur de la bouteille a celle des poumons du plongeur. Dans ces conditions, l'air
obéit a la loi de Boyle-Mariotte. Calculer 1'autonomie en air de ce plongeur & une profondeur

de 10 m, ensuite a une profondeur de 30m.
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Solution

+0On calcule le produit PV de départ, qui doit demeurer constant quelque soit le type

d'évolution entre 'état initial et I'état final. PV=200 10° .15 103=3 10° J.

5

3 10
Le volume disponible a la pression de 2bars (profondeur 10m); Vi= > 10° =1,5m?3=1500 L.

On consomme environ 17 L d'air a la minute et il reste 15 L d'air dans la bouteille :

1500 —15
l'autonomie est alors de = 0 - 87,3 min .Le volume disponible a la pression de 4
bars (profondeur 30m) :
3 10°
9= = 0,75 m3= 750 L.
4 105

On dépense 17 L d'air par minute ; il reste 15 L d'air dans la bouteille : 'autonomie est

750 —15 .
donc de : 7 = 42,2 min.

Exercices 5

On relie deux récipients grace a un tube de volume négligeable équipé d'un robinet. Ces
deux récipients sont remplis d'un gaz parfait. Au cours de l'expérience, la température de
27° ne varie pas. La Pression P et le Volume Vi (récipient 1) ont pour valeurs respectives
2,0 10 Pa et 2,0 L respectivement. Tandis que la pression P: et le volume V2 (récipient 2)
sont respectivement les suivants : 1,0.10°> Pa et 5,0 L. ; R= 8,31S.1

+ Mesurez les quantités ni et nz de gaz présents dans chaque récipient.

* Le robinet est ouvert. Déduire le volume total V qui est occupé par le gaz.

+Calculez Pt, c'est-a-dire la pression du gaz au moment de 'ouverture du robinet.

Solution
L'équation d'état des gaz parfaits : PV = nRT
PV

ni = RT avec Vi=2 103 m3 et T =273+27 =300 K

_210°% 2 1078

ni:
8,31. 300
n: =0,16 mol.
Ns = ”;;’2 avec V2 =5 103 m? et T =273+27 = 300 K
1 10%. 5 1073
np=——>—

8,31. 300

nz = 0,2 mol.
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Le volume total V: qui est occupé par le gaz et qui est Vi + Vo= 7 103 m3.
La quantité de matiére en jeu est ¢ n=n; + nz =0,16+0,2 = 0,36 mol.
La pression finale est :

nRT _ 0,36. 8,31. 300
v 7 1073

Ps=

Pr=1,28 105 Pa.
Exercices 6

Dans une bouteille en verre, dont la capacité est de 1,50 L, 1'air est stocké sous une
température de t=20°C et une pression atmosphérique P=1,013.10°Pa. Cet air est
constitué approximativement de 80% d'azote et de 20% d'oxygéne sous forme de volume.
Il est considéré comme un gaz parfait.

* Déterminez la quantité d'air n présente dans la bouteille.

* Déduire les quantités d'azote et de dioxygéne que contient la bouteille.

* Déduisez ensuite les masses d'azote et de dioxygéne correspondantes.

* On chauffe l'air dans la bouteille fermée jusqu'a t'=100°C. A quel moment cette
quantité physique est-elle modifiée ? Déterminez sa nouvelle valeur.

* On répéte I'expérience, mais cette fois en ouvrant la bouteille.

* Calculez alors la quantité de gaz n' présente dans la bouteille.
* En déduire le volume molaire des gaz pour une température de 100°C et a la pression
atmosphérique.

* Quelles masses d'azote et de dioxygéne y a-t-il dans la bouteille ?

Solution
* L'équation d'état des gaz parfaits PV = nRT

PV
n=— ﬁavec V=1,5103m3et T=273+20=293 K

~1,013.10° 1,5.1073
~ 831.293

n =6,24 102 mol.

+le diazote : 0,8. 6,24 102 =5 102 mol

+le dioxygene 0,2 . 6,24 102 =1,24 102 mol
* Masse = masse molaire. Qté de matiere
pour N2 : 28 .0,05=1,4¢g

pour Oz : 32*%1,24 102=0,4 g.
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* Le volume et la quantité de gaz demeurent inchangés. Lorsque la température
augmente, cela entraine une augmentation de la pression.

nRT 6,24.107% 8.31.(273+100)
\/A 1.510~3

n=—

P=1,29 105 Pa.
* Lorsque la bouteille est maintenue ouverte, sa pression reste égale a la pression
atmosphérique, mais il y a du gaz qui s'échappe.

, _ NRT_ 1.013.10° 1.5.1073
V 831373

n'=4,9 102 mol.

Le volume molaire des gaz a 100°C et a pression atmosphérique correspond au volume
de la bouteille divisé par la quantité de gaz.

V=1,5/0,049 = 30,6 L/mol.

Les masses d'azote et d'oxygene dans la bouteille :

+le diazote : 0,8. 4,9 102 = 3,92 102 mol

+le dioxygene 0,2 . 4,9 102 =9,8 102 mol

Masse = masse molaire. Qté de matiere

N2:28.3,92102=1,1¢g

0:2:32.9,810%=0,31g

Exercices 7

% Une masse représentant 0,896 g de composé gazeux ne contenant que de l'azote ainsi
que de l'oxygene se retrouve a occuper un volume de 524 cm3 sous une pression de 730
mm Hg et a une température de 28°C.

* Que sont la valeur de la masse molaire et celle de la formule chimique du composé en

question ?

Solution

, ’ . . mj . . .
* Le mélange gazeux présente une masse molaire de: Mi = — ; M; = masse molaire ; m;j

i
masse du gaz ; ni = le nombre de moles.
PV

. - m.
Clest-a-dire: ni= — = M; = —
RT i

mRT 0,896.62,36(273,15+ 28
M= ——=M = ( )
PV 730.0.524

M = 43,87 g/mol.
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* Le composé répond a une formule chimique NxOy / M =14.x + 16.y
x et y étant des nombres entiers, la combinaison appropriée est : x=2ety =1

=> Cette formule chimique est la suivante N2O
Exercices 8

Une composition gazeuse est un mélange de 0,2 g de N2, 0,21 g de Hzet 0,51 g de NH3s
sous une pression d'une atmospheére et a la température de 27°C. Effectuez les calculs

suivants -

* Les fractions de quantité molaire.

+La pression partielle pour chaque gaz.

*le volume complet.Les données du probléme : M(H) = 1g mol! et M(N) = 14g mol’!
Solution

* A savoir : mi = masse du gaz ; Mi = masse molaire et ni = le nombre de moles

en tenant compte de : M; = %
Quantité de moles de H2 = ny, = %2 0,1 mol.

‘s 0,21
Quantité de moles de N2 = nN, =g = 0,0075 mol

. 5
Quantité de moles de NHs = NNy, Z% = 0,03 mol

= = Xtn; =ng, +ny, +n

Xi= > i i = Ny, N, TIINH,
xin; =0,1375 mol. = iy =1

Xi = fraction de mole correspondant a chaque gaz

xin; = Quantité de moles total

_ DHy

La fraction mole de Hz représente est - XH, = Snp
0,12
XH, = 51327 Xu, = 0,726
La fraction mole de N2 représente est : XN, = Zn,? é
0,0072
XN, = 571377 xn, = 0,055
La fraction mole de NHsreprésente est *  xn, = ;';'L—H;

0,02 _
XNH; ~ 01377 = Xnu; = 0,218

+ La pression partielle pour chaque gaz Pi correspond a :

41 =Xi Pr
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et Pr=)"P, =1 atm.

La pression relative de Hz est la suivante:

PH:=yy,. Pr = Py, =0,728 atm

La pression relative de Nz est la suivante:

Py, =xn,-Pr = Py, =0,0565 atm.

La pression relative de NHs est la suivante:

Pyu, = Xnu; -Pr=  Pyp, == 0,22 atm.

* En admettant que la composition du mélange est un gaz parfait, nous pouvons avoir:

YI'niRT

PV =" n;RT = V=—"-7

= V=3,392 litres.
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Chapitre I
Notion de la quantité de chaleur et du

travail des systemes physico-chimiques
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Chapitre II : Notion de la quantité de chaleur et du travail
des systémes physico-chimiques
I1.1.Gaz réels

Un gaz réel correspond a des conditions qui ne répondent pas a la description d'un gaz
parfait, dans ce modeéle, les interactions entre les molécules ne sont pas négligeables.
C'est dans ce cas que l'on utilise certains termes correctifs de I'équation du gaz parfait.
L'équation de Vander Waals (Equation ci-dessous) figure parmi les équations qui

décrivent le comportement des gaz réels.

_________________________

) (v —nb) =nRT

n?xa
2

\%

On notera que : a et b représentent les constantes spécifiques du gaz concerné.
I1.1.1.Définition

La calorimétrie consiste a évaluer le transfert de chaleur. Elle se réalise notamment
dans des enceintes dites calorimeétres. Concrétement, un calorimeétre se présente sous la
forme d'une enceinte isolée thermiquement ( un thermos) par rapport au milieu
extérieur ( qui empéche les échanges thermiques), et soigneusement fermée a l'aide d'un
couvercle .On se sert du calorimétre pour déterminer les propriétés thermiques de divers
corps, et en particulier leur capacité thermique et leur énergie de réaction, en
enregistrant les changements de température qui se produisent. Les transferts de

chaleur se font a lI'intérieur de la cuve du calorimétre sous la pression atmosphérique.

Thermomére

Agitntcur

Enceinte adinbatique

Bombe catorifigue

* divers types de calorimeétres utilisés sont les suivants

Le calorimeétre de Berthelot, Le calorimétre de BUNSEN, Le microcalorimétre.
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II.2.Chaleur et énergie
II.2.1.Notion de température

Une température est associée a la notion de chaleur ou de froid, et correspond a un degré
d'agitation des molécules. Elle se définit comme étant la mesure de 1'énergie des
particules de la matiére. La température dépend du comportement des molécules ; plus

leur vitesse est élevée, et plus la température de la matiére est importante.

Trois échelles de température sont utilisées de maniére universelle : les degrés Kelvin,

les degrés Celsius ainsi que les degrés Fahrenheit. Kelvin, Celsius et Fahrenheit.

+Degrés Celsius : Cette échelle des températures utilisée a été inventée sur la base de la
température de congélation de l'eau pure qui est de 0 degré Celsius et la température

d'ébullition de 100 degrés Celsius.

+ Le degré Kelvin constitue une échelle scientifique concue par Lord Kelvin, qui

souhaitait attribuer la valeur zéro a la température la plus basse.

Le zéro Kelvin correspondant a -273,15°C.

T =t (°C) + 273.15

+Le degré Fahrenheit : C'est une graduation inventée par le physicien allemand Gabriel
Fahrenheit. Son unité de mesure de température est le °F ; elle repose sur le point de

congélation de l'eau qui est égal a 32°F, et son point d'ébullition se situe a 212°F.
I1.2.2.Equilibre thermique

-Un systéme est considéré en équilibre thermodynamique quand tous les parameétres qui
le définissent sont stables. Quand leurs températures respectives deviennent identiques,

ils sont en équilibre thermique. Ils y échangent de 1'énergie thermique.

Equilibre mécanique : On parle d'équilibre mécanique lorsque deux corps soumis a des
pressions distinctes finissent par avoir la méme pression finale (ou pression d'équilibre)

P=Cte.

Le changement d'un état d'équilibre a un autre est un déplacement d'équilibre.

,,,,,,,, ~ Equilibre Thermique

: Corps 1 Fi=Tout :Corps 2

v gy Py . : TPy

JASC-A oy © Equilibre Mécanique .~
P|=P2=P
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I1.2.3.Principe "zéro" de la thermodynamique

" Deux entités (systémes) qui sont en équilibre thermique avec une troisiéme sont en

équilibre thermique entre eux ". Concept de chaleur ou grandeur thermique :
-La quantité de chaleur constitue une mesure d'énergie déterminée,
-Elle est une énergie convertie en Joules [J] ou en [keall,

-A une échelle microscopique, elle correspond a une énergie échangeable sous forme

désordonnée grace a l'agitation moléculaire (chocs entre molécules en mouvement).
-La chaleur s'écoule toujours d'une source chaude vers une source froide,
-La chaleur ne constitue pas une fonction d'état.

-Plus précisément, la chaleur recue par un systéme peut entrainer une modification de

son état.

Il existe une relation de proportionnalité entre la chaleur recue et la variation de

température.
6Q=C.dT

C : la capacité calorifique du systéme [J.K-1] ; elle dépend de la masse (ou quantité) du
systéme. La capacité calorifique molaire est définie par « C=nCm ».
I1.3.Chaleur spécifique et capacité thermique molaire

-La capacité thermique d'un systéme correspond a la quantité de chaleur exigée pour

faire augmenter de 1°C environ la température de l'ensemble du systéme.

-La capacité thermique de 1 gramme de substance pure se nomme "capacité thermique

molaire".
11.4.1.Les différents types de capacité thermique
* Capacité calorifique thermique massique (J.Kg1.K'1) : C=m.c.

* Capacité calorifique massique molaire (massique isobare) « Cp » / Cy=m ¢, * Capacité

calorifique thermique molaire (massique isochore) «Cy»/ Cv=mcy
* Diverses formules thermiques applicables aux systémes f (P,V,T)=0 :
Le choix de la paire (V,T) aboutit a la capacité thermique a volume constant

Q = mc,AT Q = nC,AT
ou
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Le résultat du choix du couple (P,T) correspond a la capacité thermique pour une

pression constante

Q = mc,AT ou Q = mcpAT

La capacité thermique des différents gaz parfaits

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

Cp =?5 R/y=——=— =1, 66 (Gaz parfait diatomique ; Hs, O2, N2, CO)

Gaz parfait polyatomique : C, (C4H100) =15, 4R
Le rapport de Mayer établit une corrélation entre les capacités thermiques molaires a

pression constante Cp et volume constant Cy

Cp_Cv:R

I1.4.2.Chaleurs spécifiques des corps

Conformément avec le principe de 1'équilibre thermique, on met en contact deux corps A
(eau chaude) et B (eau froide), portés a des températures différentes (Ta > Ts), dans une
enceinte isolée extérieurement. Les deux corps sont ensuite en équilibre thermique.
Comme le révéle cette expérience, le mélange d'eau chaude et d'eau froide produit de
l'eau tiede : " il se crée un transfert de chaleur du corps le plus chaud vers le corps le plus

froid ". Ce transfert s'exprime par :

mpca(Te — Ta) = mpcg(Tg — Te)
mpca(Te — Ta) —mpcg(Tg = Te) =0
Te(mpca + mpcg) — (Macp Ty + mpcgTg) = 0

mACATA + mBCBTB

e
macCa + mpgCp

ma : masse du substance A

mg - masse du substance B
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Ca: chaleur spécifique de la substance A

Cs : chaleur spécifique de la substance B

Ta : température de la substance A

Ts : température de la substance B

Te : température d’équilibre

De maniére générale:

2imiGTy

mic; (T, —T,) =0=T, =
Zi 1*1 e 1 e Zlmlcl

Le rapport empirique qui permet de déterminer la température d'équilibre démontre que
la chaleur du corps est déterminée selon une propriété thermique, qui se nomme chaleur
spécifique du corps.

A pression constante (Ci = Cp)
> micy (T =T =0

i
A volume constant (Ci = Cy)

> micy (T =T =0
i

Note : Pour un systéeme isolé = transformation adiabatique

ZiQi =0
ZiQi =0

I1.5.Valeur en eau du calorimétre

La valeur en eau (masse fictive d'eau pe) absorbe partiellement la chaleur provenant de
I'échauffement des objets a l'intérieur du calorimétre et provoque un échauffement des
parois internes du calorimétre ainsi que de ses instruments (thermométre,
agitateur).Cette valeur en eau présente la méme capacité thermique que celle des corps

introduits dans le calorimétre.
I1.6.Chaleurs latentes de changements d’état physique

Elle représente la quantité de chaleur constatée L et qui est indispensable pour réaliser

un changement d'état physique, a une température constante, sur une mole ou un
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gramme (1g) du corps pur envisagé, en conservant une pression constante égale a la

pression d'équilibre entre deux états.

L¢ys - Chaleurs latentes de fusion

L, : Chaleurs latentes de vaporisation.

Ls - Chaleurs latentes de sublimation.
Exprimés en J.mol-! ; cal. mol-%; J. g5 cal. gt.

Exp
On dispose de 50 g d'eau dans un calorimétre dont la température est égale a 20°C. On

lui ajoute 50 g d'eau a 30°C. Au final, la température est de 24°C. Combien vaut la
valeur de l'eau pe de ce calorimétre ? Donnée : Cp(HZO)IZ 1 cal(g deg)!
Solution
Calorimétre = systémeisolé =) Q=0 = Q;+ Q, + Q; =0
Q, : énergie cédée par | eau chaude = Q; = mC, (H,0 (1)) AT
= Q=50x 1 x<24—30>=> =300
cal g~ldeg™? deg
Q; : énergie obtenue grace a I'eau chaude = Q, = mC, (H,0 (D)) AT
> Q=50x 1 x<24—20>:> Q, = 200]
calg~ldeg™? deg
Q3 : énergie gagnée par le calorimétre = Q; = u. Cp (H,0 (0)) AT”

5> Q=mex 1 1x<24—20>:>
eg—

calg™1d deg
= 4p,—300+200=0=4pu, =100 = p, =25g
I1.7.Méthode de mesure calorimétrique par changement d’état

On désigne par le terme de chaleur latente celle qui accompagne le changement d'état

d'un corps qui a lieu a température constante. Trois types de chaleur sont a distinguer :

L
+ solide (s) 3 liquide(l) / Q=mgLf ou Q=nL¢
ms: masse de la substance solide ; n : nombre de mole du solide

L¢ : Chaleur latente de fusion (cal/g, Cal/mol)
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Ly
+ liquide = gaz : Q =m; L, ou Q=nlL,
ml: masse de la substance liquide ; n : nombre de mole du liquide

Ly : Chaleur latente de vaporisation (cal/g, cal/mol)

+ solide ﬁgaz :Q=mgL; ou Q=nlg

ms - masse de la substance solide ; n : nombre de mole du solide

Ls : Chaleur latente de sublimation (cal/g, cal/mol)

I1.8.Capacité calorifique molaire d'un gaz mono ou diatomique
Mayer a a déterminé ce point : ¢, — ¢, = R ; par ailleurs, nous avons

_%

Y c,

Cp : capacité calorifique molaire a pression constante.
Cy : capacité calorifique molaire a volume constant.

R : constante des gaz parfait. y : Constante d’atomicité des gaz.

Gaz

Monoatomique (gaz rare) Diatomique (O2, Hz, Na, ...)

Y 1,66 1,4

Expl

On fait passer la température de 10 g du méthanol de -150 °C jusqu'a 50 °C a une

pression de 1 atmosphére. Exprimez la quantité de chaleur

Donnée : Tr=-112C° et Ter = 30 C°.

| Solide | Liquide | Vapeur
-150 C° -1I12 Ce 3(I) Ce 5(1) Ce
Solide Liquide
Liquide Vapeur
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Q=m Cp(CH30H)SAT

= Q1 = M Cp gy o, (—112 + 273) — (=150 + 273))

Q2 = m LgcH,om)

'

Qs =m Cp(CH3OH)fAT

= Qs = M Cpeyy, opp (30 +273) = (=112 + 273))

Q4 = m Ly(cH,0n)
Qs =m Cp(CH3OH)VAT"

= Qs = M Cp ey, oy, (50 + 273) — (30 + 273))

I1.9.Travail
11.9.1.Définition

C'est une forme d'énergie provenant du déplacement en mouvement d'un objet qui est
soumis a une force.

* Le travail constitue un mode d'énergie (énergie mécanique) qui s'exprime

en [J] ou [keall.

* A 1'échelle microscopique, elle est une énergie échangée de maniére ordonnée (par le
déplacement du piston qui impose une certaine direction aux atomes).

* Elle n'est pas une fonction d'état mais seulement une grandeur physique que

le systéeme échange lors du passage de I'état 1 a 1'état 2.

* Le principe fondamental des lois dynamiques appliqué sur un point matériel

de masse m et en mouvement stipule que le point subit une force "F" telle que :

N dv
F=mX7y ouy =%

y l'accélération et s'exprime en tant que rapport entre la variation de la vitesse et celle

du temps.

*Dans la mécanique classique, le travail W se définit comme 1'énergie donnée a une

force F exercée sur un point afin de le déplacer a une distance 1.

* En termes mathématiques, le travail se traduit comme le produit scalaire
de la force et de la distance a laquelle elle s'exerce, soit : W=F x1

Ou encore, lors d'un déplacement infinitésimal dl, en raison de la force Fext,
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la quantité infinitésimale de travail dW : dW=Foxdl = [F|x [i| xcoso
a représente 1'angle formé par la force exercée avec la direction du déplacement.
* Afin de rendre plus simple 1'expression du travail, on considére dans la suite de notre
sujet, le cas d'une force "F" appliquée mais paralléle au déplacement dl.
W=Fxd

Pour wun passage défini de zéro a wun, le travail fourni est de
1

W=fF><dl

- -— |

Le piston de surface "S" se déplace selon une distance dl sous l'action de F
(Force=pression*distance). (Force=pression .distance).

|6W| = |F.dl| = |Pext.5.dl| = |Pexth|-

Travail échangé Lorsque le volume diminue = Compression = dV<0

= Le systeme recoit et gagne de 1'énergie mécanique: W1=6W>0
6W = _Pext. dV

Lorsque le volume augmente =détente ou dilatation =dV>0

= Le systeme cede et perd de 1'énergie mécanique: W |=>6W<0

SW = _Pext. dV

11.9.2.Travail des forces de pression

Tous les systémes physico-chimiques peuvent effectuer un travail mécanique. La forme
de travail la plus importante est celle qui accompagne un changement de pression-

volume (P-V). Pour les systémes & phase gazeuse, un tel travail se manifeste de maniére
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significative lors des transformations. En comparaison, pour les systémes a phase condensée (solide
et liquide), les variations pression-volume sont quasiment négligeables, de sorte que le

travail mécanique est considéré comme nul et ne saurait étre pris en compte.

Soit une petite quantité de gaz (de pression P) enfermée dans un cylindre équipé d'un
piston mobile sans frottement et que l'ensemble se trouvant a une température
constante "T" soit soumis a4 une pression externe constante "Pext".

Le principe est le suivant : on libére lentement le piston, qui est bloqué au départ, en le
maintenant sous une pression extérieure constante.

Durant le processus, le gaz exerce une pression a laquelle la pression extérieure est
opposée a tout moment durant le mouvement du piston, nous avons :

Fext
P — ex
ext A

Fext correspond a la force exercée par l'extérieur et A a la superficie du piston.
Sil'on tient compte de l'expression du travail, la quantité de travail fournie par le gaz est

la suivante :
1

1 1
szFextdl:W=fPextAdl=>W= exthdl
0 0 0

1 v
JyAdi=[dv

dW = P, fvvlz dv

Avec dv qui exprime le changement de volume et une constante Pext. Si le volume du gaz

se dilate de via v, on obtient
W = Peye(vz —vy)

Si le travail des forces extérieures exerce une compression sur le systéme, on considére
que ce dernier a recu un travail. De maniére conventionnelle, on compte ce travail de

maniére positive ; Wgys > 0

Dans le cas présent, 1'énergie du systéme est en augmentation. Inversement, au cours
d'une expansion, le systéme fonctionne en opposition avec les forces extérieures, donc le
travail devient négatif et le systéme subit une perte d'énergie mécanique.

Afin d'étre cohérent, dans tous les cas, la convention adoptée donne a la formule du
travail le signe négatif "-". Par conséquent, l'expression infinitésimale du travail (ou

travail élémentaire) est :
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v
W = —Pext fvlz dv

*Pour une compression = dv<0= W>0

* Pour une détente = dv>0=>W<O0

Effectivement, la variation W est fonction du chemin suivi. Elle est définie par une
transformation et non par un simple état du systéme. Du point de vue mathématique,
pour pouvoir intégrer la différentielle W, il convient de savoir quelle est la loi de

variation de Pext avec la variable v.

Le rapport entre Pext et v dépend de la transformation subie par le systéme gazeux, bien
que le systéme connaisse la méme variation de volume a différentes transformations

correspond a différentes quantités de travail.

11.9.2. Expression du travail lors de transformations réversibles et irréversibles pour les

gaz parfaits.
I1.9.2.1.Transformation réversible isotherme (T =Cste)
Le travail fourni par le systéme au cours d'une variation déterminée entre Vi et V2 est

défini par : Wyey = — Poyt f:lz dv = Wyey = f:lz — Py dv

Puisque la pression traduit celle du systéme et qu'il est considéré comme un gaz parfait.

nRT
Pext.V:nRT: Pext :T (13)

V2 V2
nRT dv
Wiy = — dv =Wy = nRT [ —
\'21 Vi

W =nRT[Ln(W)]y? = Wrey = nRT[Lnv, — Lnv,]

W,y = nRTLn 2
V2

A Température Cste: PV =Cte=> P,V; = BV,
Lorsque le gaz se trouve dans les conditions initiale (P1, vi, T1) et finale (P2, v2, T2) et la

transformation est isotherme :

v v
Wrev == P1V1an_: == PzVZan_l

— Vi
2 WreV = P2V2Ln;
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11.9.2.2. Transformation réversible isochore (v = Cst)

Quand un gaz est soumis a une transformation a volume constant, il ne réalise aucun

travail. W= — [ Poyy dv/v=Cst > dv =0 = Wyey = 0

Wrev =0

11.9.2.3.Transformation réversible isobare (P = Cste)

Le gaz effectue une transformation lente et a chaque moment la pression du gaz reste
identique a Pext imposée constante, le volume ainsi que la température varient cependant

la pression du gaz demeure constante.

Si au cours de la transformation le gaz passe de 1'état initial (P1, Vi, T1) a 1'état final (Ps,
Vs, T9), le travail fourni est égal a :

V2

v
Wrey = fvl — Pext dv = Wrey = — Pext fv1z dv

Wrev = _Pext(VZ - Vl) = Wrey = ext(Vl - VZ)
Wrey = Pext (Vl - VZ)

11.9.2.4. Transformation irréversible

Un processus de transformation irréversible est celui qui se réalise a grande vitesse.
Ainsi, dans le cas d'un gaz enfermé dans un cylindre a piston mobile, celui-ci étant
immobile au départ, on le libére brusquement et ainsi le gaz atteint rapidement la
pression finale. On définit, pour un méme gaz, les états initiaux et final (P1, vi, T1) et (P2,
ve, T2). Au cours dune transformation irréversible, les états intermédiaires sont peu

e . (V2
définis. Wiype = fvl — Poy dv

Il est supposé que pendant la transformation, on atteint rapidement la pression finale
sans provoquer de changement de volume et la transformation se poursuivre a Pext = Po

(pression finale).

w = P,(v; —vy)
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11.9.2.5.Transformation adiabatique

Le travail fourni par le systéme au cours d'un changement déterminé entre T1 et Tz est
de :

n

R
W= (TZ_Tl)
y—1

Les valeurs absolues du travail fourni au milieu extérieur depuis un systéme sont
supérieures lors d'une transformation réversible par rapport a une transformation

irréversible.

Cela peut étre expliqué du fait que toute transformation réelle ( qui ne nécessite aucune
intervention du milieu extérieur) soit une transformation irréversible et ne nécessite pas
de retour a 1'état initial. En revanche, au cours de la transformation, le retour a 1'état
principal nécessite plus de travail. Par ailleurs, ce genre de transformation n'est pas réel

et exige systématiquement l'intervention de l'environnement extérieur.
| Wrevl > | Wirr |

* Transformation isobare (c'est-a-dire a P=Cte):

Wi.2=P[dV =-P. [V1 — V,]

* Transformation isochore (c'est-a-dire a V=Cte) : dV=0=

W1—>2 =0
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I1.9.3.Valeurs numériques de certaines quantités dans diverses unités

Dimension (Grandeur) CGS et hors systéme
(8.

Pression 1Pa=1N.m?2 10dyn.cm2=9,86923.106
atm=1.10% bar=7,50061.10

storr (mmHg)

Nombre d’Avogadro (N) 6,022045.1023 mole'! 6,022045.1023 mole'1

Constante universelle des gaz JEEIZIMRLIEN G 8,31441.107erg.mole 1. K'!
parfaits(R) =1,987717cal.mole 1. K1
=82,0556¢cm3.atm.mole!. K1

11.10.Exercices d’applications
Exercice 1

Le bloc moteur est la partie essentielle du réacteur. Il est fabriqué en aluminium ou en
fonte de qualité spéciale. Dans tous les cas, le bloc moteur nécessite d'étre refroidi par un

liquide de refroidissement.

* On considére un morceau d'aluminium de masse m: = 1 kg dont la température T1 =
400 °C. Il est plongé dans un compartiment thermiquement isolé, dont la capacité
thermique est considérée comme négligeable, comportant une masse m2= 1 kg d'eau a la
température T2= 20 °C.

+A quelle température d'équilibre Teq correspond cet assemblage ?

2) Que donnerait cette température (T'eq) si a4 la place de I'aluminium on mettait une
masse ms= 1 kg de fonte a la méme température T1?

3) Sur le plan purement thermodynamique, lequel de ces deux matériaux (aluminium ou
fonte) convient le mieux pour la fabrication de ce bloc moteur?

Justifier. Données: ¢p, Aluminium = 897 J.kg? . K1 ; ¢p Fonte = 544 J kgl .K'1; cpEau = 4185 J.kg?!
K1

Solution

* Enceinte calorifique : aucun échange de chaleur ne se produit avec le milieu extérieur
=XQi=0 Qrecue par H20 + Q fournie par 41= 0 .

Q fournie par a1 = M1(Teq — T1)

Qre(;ue par H20 = mZ(Teq - TZ)
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— (m1CA Ty + myCeauT2)
(m1Cpy + m2Ceay)

Teq = 87, 07°C

Teq

* Toq = (M3Cfonte®1 + MaceaB2) (M3Cronte + MaCean)

T.q=63,71°C

3. La fonte conviendrait mieux que l'aluminium parce que pour la méme quantité d'eau
consommeée, le bloc moteur en fonte se refroidit plus facilement que celui en aluminium
ayant la méme masse (T'e<Teq), et il résiste donc mieux aux phénoménes de
réchauffement.

Exercice 2

150 ml d'eau dont la température est de 328,8 K, 25 g en glace liquide a 273,15 K ainsi
que 84 g de NaCl a 376,0 K ont été mélangés. En supposant qu'il n'y ait aucune perte de
chaleur, y compris dans le calorimeétre, calculez la température finale. On donne : Liglace
= 6023 J.mol-!, Cnaci= 49,7 J.mol? K-1; Ceauliquide = 75,2 J. mol? . K! | Ceauglace = 8,025
cal.mol® . K.

Solution

* Le calorimétre comprend les trois systémes que sont 'eau chaude, la glace et le NaCl.
Q1, Qz et Q3 sont respectivement les quantités de chaleur de chacun des trois systémes.

* Le recours au calorimetre signifie que le systéme en question est adiabatique.
=X Qi=0.

Q1= Meauceau AT = Q1= 150 18 .75,2 . (Teq — 328,8) = 626,66T., — 206048

Q2 = MylacecAT = Q2 =25 18 . 8,025 . 4,18 (Teq — 273,15)

Q2= 46,6T.q — 12728,8 Q3 = Mnaci CNact AT =

Qs =84 18. 8,025 .4,18. (T., — 273,15)

Qs= 156,5T.—45206,3

YRi=0=>01+Q2+Q3=0

= 626,66T.;—206048+46,6T.,—12728,8+156,5T.q—45206,3+67120,20 =0

— T., =318, 14 K.

Exercice 3

Deux récipients fermés, chacun contenant Oz et N2 qui sont considérés comme des gaz
parfaits, et reliés par un tube de volume négligeable équipé d'un robinet. Au cours de
I'expérience, la température demeure constante a 25°C.

La pression Pi1ainsi que le volume V1 étant respectivement : 2atm et 0,05L

La pression P2 ainsi que le volume V32 étant respectivement : 1atm et 1L.

* Calculez le nombre de moles d’'O2 et de N2 présentes dans chaque récipient.
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* Quvrir la vanne. Déduire le volume total Vi ainsi que la pression totale Pt du mélange
gazeux.

* Trouver les pressions partielles de chacun des gaz dans le mélange.

1 Nemp PV |
L T=M815K |

Le nombre de moles de chacun des gaz dans chaque récipient :

On a: P1V1=mRT= m1 = PiV1 RT

= 2.0,05 0,082.298,15

=>ni=4,1. 103mol

P2V2 = neRT = n2 = P2V2 RT = 1.1 0,082. 298,15

= n; =0, 04 mol

Le volume total et la pression totale aprés I'ouverture du robinet :

Vi=V1i+V2=0,06+1

=Ve=1,04L

PV:=nRT= P, =n.RT V;

n. = n1+ n2 = 0,0041 + 0,04

= n:=0, 0443 mol

= P, =ntRT V.= 0,0441. 0,082. 298,15 1,05

= P:,=1, 025 atm

Calculer la pression partielle de chaque gaz

Oz : P1=X1.P; / Avec X1 =11/ n, = 0,0041 0,0441

X1=0,0929

P1=1,026. 0,0929

P1=0,095 atm

N2 : Pa= Xa. Pt / Avec X2 = no/nt = 0,04 0,0441

X2=0,907

P2=1,026.0,907

P> =0, 930 atm

Exercice 4

*On gonfle une chambre interne de voiture a la pression P1 = 2,0 10> Pa a la
température t1 = 25 °C. Au terme d'un trajet sur autoroute, cette chambre a air se
réchauffe jusqu'a la température tz = 55 °C. En admettant un volume de chambre a air a

peu prées constant, décrire la transformation thermodynamique et déterminer la pression
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finale de l'air dans le pneumatique, en considérant que l'air se comporte comme un gaz
parfait.

* Une pression maximale de 6 10° Pa est exercée sur le pneu. A partir de quelle
température le pneu va-t-il exploser ?

* Au cours de la phase d'arrét, le chauffeur examine la pression des pneus et la juge trop
élevée. Il la raméne a 2.0.105 Pa sans laisser a l'air le temps de se refroidir. A ce moment,
la température de l'air est de 55°C. Expliquez la transformation thermodynamique.

* Lorsque l'arrét persiste, sa température chute a 25°C. Présentez la transformation
thermodynamique que subit l'air. Comment est alors la pression des pneus ? Le
conducteur court-il un risque ?

II. On gonfle un pneus de volume v=50 L, a la température constante, au moyen d'air
comprimé, supposé étre un gaz parfait, et contenu dans un réservoir R, de volume V=100
L ou la pression initiale est égale a P=16.10° Pa. Initialement, la pression du pneu en
question est nulle et sa pression finale est p=2,6.10° Pa.

* Déterminer la pression P' du réservoir a la fin du gonflage,

* Combien peut-on en gonfler des pneus ?

Solution
* La quantité d'air contenue dans la chambre évolue de 1'état initial déterminé par (n,
P:, Vi et T;) vers l'état final défini par (n, P2, V2 et T,).Cette transformation est
isochorique (V=Cte) étant donné que le volume de la chambre demeure
approximativement constant.

Conformément a 1'équation des gaz parfaits, on obtient :
v T, T,

nR_ P, P,

=T
Ps == o P
55 + 273,15
9 =——2,0.10°
25 + 273,15
P2=2,2. 105Pa

* Pour faire exploser le pneu, il faudrait que la pression augmente jusqu'a 6. 10°Pa.
Dans la chambre, I'air passerait de 1'état initial (n, P1, Vi, T1) a 1'état final (n, Ps, Vs, Ts).

Suivant I'équation des gaz parfaits :
V_T1 _Ts

nR_ P, P;

P
T3 = _3T1
Py
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6.105
Ts = (25 + 273,15) ~ 894K
2.105

Ts=621°C.

* Le processus de transformation de l'air qui demeure dans la chambre est isotherme,
depuis 1'état initial (', P', V, T'=55°C) jusqu'a 1'état final (n', P"=2,0.105Pa, V, T'=55°C).
(La quantité d'air qui s'échappe de la chambre varie en volume et en pression, ainsi
qu'en température. Le volume d'air concerné est de n-n').

* L'air présent dans la chambre évolue a partir de 1'état initial (n’, P’=2,0.105Pa, V,
T°=55°C) jusqu'a I'état final (n’, P, V, T"’=55°C).

Selon 1'équation du gaz parfait:

V. _Twn T
nR _ Prv P
P n — T "t "
T
25 + 273,15
prm == 90,105
55+ 273,15

P'"=1,8.105Pa

Le chauffeur prend le risque de détruire son pneu en reprenant la route :

La sous-pression provoque le pincement et le réchauffement des flancs et éventuellement
la déchirure.

II. La quantité d'air présente dans le réservoir (la quantité de gaz N) se partage en deux
parties non égales : la quantité d'air qui demeure dans le réservoir (la quantité de gaz n)
et celle qui sert a gonfler le pneu (la quantité de gaz n’ ). Le principe de conservation de
la matiére est exprimé par :

N=n+n

Le comportement de l'air ressemble a celui d'un gaz parfait, de sorte que son équation

d'état fournit trois fois :
PV _P/V_ PV
nR RT RT

'
P=P +5P
, v
P=P-vp
P'=16.10° —<. 2.6. 10
100

P'=14,7.105 Pa
Si on reprend le calcul effectué précédemment, on constate qu'apres le gonflage de k

pneus, le réservoir a une pression de -

, v
P=P-k Vp
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Cette derniere valeur devra étre supérieure a p, autrement la pression dans le pneu ne

sera plus a la valeur souhaitée :
v
P—k—;pzp
_, P
k< P-p vV

16 —2,6 50
2,6 100

k<103

k<

Cela signifie que 10 pneus peuvent étre gonflés.
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Chapitre III : Premier principe de la thermodynamique :

I’énergie Interne et I'enthalpie

IIL.1. Introduction

La notion de principe désigne un énoncé qui n'est contesté en aucune facon par des faits
expérimentaux entrant dans une fourchette de validité déterminée et qui autorise
I'interprétation et la mesure de phénomeénes réels.

La théorie de la thermodynamique est constituée des principales relations (dites
"principes", puisqu'elles n'ont pas été mises en évidence) régissant la thermodynamique.
» ler principe de la thermodynamique dans son ensemble : conservation de 1'énergie,
mise en place de la fonction d'énergie interne, U.

sSecond principe de la thermodynamique : le principe d'évolution et la création de
I'entropie, S.

sTroisieme principe de la thermodynamique ou encore principe de Nernst dans lequel
I'entropie d'un corps pur devient nulle pour T =0 K.

Il est également nommé le principe zéro en thermodynamique tandis que la théorie
d'Onsager est quelquefois désignée comme le quatriéme principe de Ila
thermodynamique. Paradoxalement, le concept d'énergie est un phénomeéne récent. Le
terme n'a été introduit qu'en 1807, sous la plume de T. Young, réputé pour ses travaux
en optique ; il est issu du mot grec énergeia qui désigne la force en action. En 1678, W.
Liebnitz avait déja utilisé cette notion comme une quantité qui se conservait lors d'une
chute libre : il s'agissait de la somme de la " force vive " (énergie cinétique) et la " force
morte " (énergie du potentiel de gravité). Ainsi, a titre d'exemple, le Francais L. de
Lagrange la prend impérativement en compte dans les fameuses équations du
mouvement portant son nom, les "équations de Lagrange", de méme que 1'Irlandais W.
Hamilton le fait dans les "équations canoniques".

Cette vision purement mécaniste ne présente pratiquement aucun lien, jusqu'en 1850,
avec le point de vue des chimistes chargés de manipuler les quantités de chaleur lors des
réactions chimiques.

Sous la direction notamment de J. Rankine, J. Joule et B. Thompson (futur comte de
Rumford), on abandonne 1'hypothése initiale de S. Camot affirmant que "la chaleur se
conserve" et on accepte 1'existence des liens qui existent entre le travail et la chaleur.

A partir de cette époque, deux notions inédites, celle d'énergie totale ainsi que celle
d'entropie, ont fait leur apparition quasiment simultanément durant l'ére industrielle

balbutiante.
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*En synthese, on pourrait considérer que la notion d'énergie a connu dans son histoire
une période de recherche, tant consciente qu'inconsciente, de la grandeur associée a un
systéme quelconque qui soit conservateur, autrement dit qui ne soit ni créé ni perdu,

mais uniquement transformé.
III.2. Conservation de I'énergie

Le premier principe de la thermodynamique, aussi connu sous le nom de principe de

conservation de I'énergie, peut étre formulé de diverses maniéres.

En réalité, selon le systeme et la transformation considérés, toutes les formulations de ce
dernier sont équivalentes et liées a la conservation de 1'énergie. La premiére affirmation
a ce sujet est la suivante : La nature de 1'énergie est conservatrice et ne peut ni étre
créée ou détruite, mais uniquement transformée.

Il est possible de transformer les différentes sources d'énergie comme 1'énergie
thermique (chaleur), 1'énergie électrique et mécanique, 'énergie chimique et radiante,

I'énergie nucléaire, etc.
Ces différentes formes d'énergie peuvent étre converties les unes dans les autres.
II1.3. Enoncé du premier principe de la thermodynamique

La nature non destructrice de 1'énergie ainsi que 1'équivalence entre les diverses sources
d'énergie nous aident a élaborer le premier principe de la thermodynamique, en rapport

avec -

sDans l'univers, 1'énergie est constante.

sL'énergie d'un systéeme isolé est constante.

»Cette constatation ne suppose pas une transformation au sein du systéme isolé (
exemple : la bombe calorimétrique).

sLe systéme non isolé pour sa part : Sur un systéme non isolé, la quantité d'énergie peut
varier en fonction des échanges avec le milieu extérieur.

*La grandeur d'énergie qui s'échange (se transforme) est identique mais de sens opposé
suivant que nous nous référons au systéme ou au milieu extérieur.

=Si nous considérons que 1'échange a toujours lieu sous la forme de la quantité de chaleur
(Q) et de travail mécanique (W), la somme totale de I'énergie échangée au cours de la
transformation d'un systéme d'un état initial (El) vers un état final (EF) dépendra de

leur somme algébrique (Q + W).
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La somme des énergies (Q+W) qu'échange un systéme lors de son passage d'un état
initial vers un état final ne dépend pas de la maniére dont la transformation s'effectue :
= on associe a cette énergie (Q+W) une fonction d'état dont la variation est indiquée.
Etotate =Ec+ Ep +U

Etotale correspond a 1'énergie compléte d'un systéeme.

Ec : Energie cinétique

Ep : Energie potentielle associée & la position dans le champ de force ot elle se situe.

=U : I'énergie interne relative a 1'état du systéeme. Elle correspond a 1'énergie que posséde
le systéme en raison de sa masse, a sa température, a sa composition chimique, a
l'interaction entre les divers composants,... Energie conservée par la matiére.

En thermodynamique

*Le systéme examiné est stationnaire (E.=0),

"AE,=0,

"AErotale=AU.

»U : une grandeur extensive [Joules].

U : Elle n’est pas un élément mesurable mais le terme "AU" peut étre mesuré.
Egalement connu sous le nom de principe de conservation de 1'énergie ou de principe
d'équivalence, il établit ce qui suit :

»L'énergie du systéme est conservée lors des transformations du systéme (elle ne se
détériore pas).

sLe systéeme ne fait que transformer son énergie en une autre forme d'énergie
(équivalence des différentes formes d'énergie).

sL'énergie d'un systéme isolé est maintenue inchangée.

U=Cte «Le changement d'énergie interne d'un systéme fermé lors d'une transformation
équivaut a la somme algébrique du travail effectué et de la quantité de chaleur
échangeable avec le milieu extérieur ».

sExpression mathématique du ler principe

AU=Uzs—-U1=W+Q
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La somme W+Q est constante quelque soit la nature de la transformation
Wa+Qa=Wp+Qg=Wc+Qc=Uzs—U1=AU

Convention de signe :

* S1 AU>0 : le systéme recoit de 'énergie,

* Si AU le systéeme cede de I'énergie, De méme pour Q et W.

Au cas général des réactions chimiques effectuées a pression et volume constants, la
quantité de chaleur absorbée ne dépend que de 1'état initial et de 1'état final.

Cette propriété rend possible le calcul de la quantité de chaleur mise en jeu lors de
certaines réactions lorsqu'elle est inaccessible a la mesure directe.

Exp: C(g) + 02(2)—CO2(g)

La quantité de chaleur associée a la réaction ne peut pas étre déterminée de maniére
expérimentale, puisque la combustion du carbone entraine aussi la formation de la

molécule de carbone.
II1.3.1. Principe de I'équivalence
Constatl

Lorsqu'un systéeme se replie sur son état initial en accomplissant un cycle de
transformations durant lequel il ne s'échange que du travail ainsi que de la chaleur avec

le milieu extérieur.

Lorsqu'il a recu du travail, il a cédé de la chaleur au milieu extérieur.

Lorsqu'il a recu de la chaleur, il a cédé du travail au milieu extérieur.

Le rapport J entre les valeurs absolues des quantités de travail W et de chaleur Q

échangées est constant : J= |% |

I11.3.2. Principe de I'équivalence
Constat2

Dans un circuit fermé ne comportant que du travail et des échanges de chaleur, la
somme algébrique des énergies mécanique ainsi que calorique recues ou cédées du

systéme est égale a zéro.

Le travail W correspond a l'énergie mécanique, la quantité JQ représente l'énergie

thermique (énergie calorifique).
w w

= | — — + =

dJ |Q‘:>Q J=>JQ+W =0
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Ou bien alors.. W+Q=0
L'énergie ne peut étre ni créée ou détruite dans un systeme isolé, donc elle est constante

et par conséquent

W+Q =0

II1.3.3. Principe de I’état initial et de I’état final

Le principe de 1'état initial et de 1'état final : On considere les deux cycles ci-dessous.:
*Cycle 1: A1) B(3) A

*Cycle 2: A(2) B(3) A

P
A

U

@

(&)

v

On applique le principe d'équivalence sur chacun des deux cycles:
Cycle 1: W1+Q1+W3+Q3 =0

Cycle 2: Wat+Q2+W3+Q3 =0

Soit : W1+ Q1 =Wz + Q2

Lorsqu'un systéme est amené a évoluer d'un état initial A a un état final B, la somme
algébrique des énergies mécanique et calorifique que le systéme recgoit ou céde a
l'extérieur ne peut dépendre que de 1'état initial et de 1'état final et non pas du chemin

suivi pour se déplacer de A a B.

II1.4. Energie interne

L'énergie interne "U" détermine 1'état du systéme, lequel échange de 1'énergie avec le
monde extérieur, sous la forme de chaleur "Q" et de travail. «Wn».

AU =W +Q

IT1.5. Quantité de chaleur
La chaleur Q correspond a un échange d'énergie par interaction désordonnée entre les

molécules du milieu extérieur. Dans le cas d'une transformation quasi-statique
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(réversible) de I'état (P, V, T) a l'état (P+dP, V+dV, T+dT), les expressions suivantes sont
données comme ainsi :

6Q = C,dT + € dP (a)

6Q = C,dT + h dP(b)

Cy, ¢p, L et h représentent les coefficients de chaleur des systémes homogénes.

Cas particulier

Transformation isochore = v =ste = dv =0= 6Q = C, dT

Transformation isobare = p = ste = dp=0=06Q = C,dT

Transformation adiabatique =06Q = 0 pas d’échange de chaleur de chaleur avec le
milieu extérieur.

IT1.6. Travail

W est le travail correspondant a 1’énergie échangée sous l'action des forces extérieures
ordonnées a ’échelle macroscopique.

4+ Premier principe

Le premier principe stipule le fait que la somme algébrique du travail "W" et de la
chaleur "Q" que le systéme échange avec le milieu extérieur doit étre égale a la variation
(Us-U1) des énergies internes, qui sont des fonctions d'état (elles ne dépendent pas du
chemin suivi) contrairement a W et Q considérés séparément qui, en général, ne sont pas

des fonctions d'état.

c_':a:_L:l.n - g - u_.__:'_) AU = U — Uy
Fial intoermodiare B

Fiat anitial Etat fimnal
1 =

L  Fiatintormodisre A0
e — —
A= Ua= U CAU.p™ U - UL
— i — e

-]

AU = Ug - U, = ALl , + AU, = Allp + AU

4+ Cas particulier

* Une transformation cyclique: état initiale = état final

= AUcycle =0 =>W+Q=0

* En ce qui concerne un systéme isolé : aucun échange avec le milieu extérieur

W =0et Q=0 = AU = 0 (énergie interne est constante).
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II1.7. Application du premier principe aux transformations thermomécaniques (gaz
parfaits)
Transformation cyclique Lors de ce type de transformation, le systéme est ramené a

I'état initial :

- Y
Etat initial

A

Etat final N ~
"~ -~

S~ Q+W,

Ally
AU=0=AU1+ AU, = (Q1+W1) =—(Q2+ W>)
II1.7.1.Transformation isotherme

D’apres la premiére loi de Joule : quelle que soit la transformation subie par le gaz

parfait : AU=Q + W= Cy AT =n Cym AT =0 car AT = (T = cte)
=>Q=-W
Q=-w

Dans le cas d'une évolution réversible entre deux états let 2:
Q = Wy, =nRT fvvf V dv

Q = —nRTIn“Z = nRTIn 2>
v, P,

II1.7.2.Transformation isochore
Conformément au premier principe, une variation élémentaire dU de U est représentée
par la formule suivante:

dU = 8QV + 6w (dV = 0)

6W:_Pexth:0

La variation de I'énergie interne se réduit a la quantité de chaleur échangée :

dU = 8Qy AU = Qv= Cy AT =n Cym AT

dans le cas de ce systéme, I'énergie thermique Q échangeable pour un volume constant
ne dépendra que des états final et initial du systéme considéré étant donné que sa

variation est définie comme étant une fonction d'état U.
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II1.7.3.Transformation isobare

La majorité des transformations sont réalisées a pression constante et plus
fréquemment a la pression atmosphérique. Ces transformations permettent au systéme
d'échanger de la chaleur et du travail avec le milieu extérieur.

En ce qui concerne une transformation élémentaire:

dU =38Qp + W

Avec : 8Qp = chaleur échangée a P constante

OW = —Pext dV = —PdV (P = Pext= Patmosphérique)

dU = 5QP — PdV

Lors d'une variation entre deux états let 2 :

AU = QP — PAV

(U1 - U) = Qp— PV, + PV,

QP = Uz +PVz)— (U1 + PV

QP =A(PV +U)

A pression constante, la quantité de chaleur échangée correspond qui est définie :

H=U+PV

Cette toute nouvelle fonction, intitulée enthalpie, est une fonction d'état dans la mesure
ou elle est définie a partir des variables qui ne dépendent que de 1'état du systéme (U, P
et V).

L'enthalpie H correspond donc & une fonction extensive.

On peut ensuite noter dans le cas d'une transformation élémentaire :

8Qpr =dH =dU + d(PV)

8Qpr =dU + Pd(PV)

VdP =0 (P = cte)

Une transformation finie :

Q, = AH = AU + PAV

La relation décrite ci-dessus est globale et elle peut étre appliquée aux transformations
réversibles ainsi qu'aux transformations irréversibles.

I11.8. Expression différentielle de H

Cette fonction est définie par :

H=U+PV

dH=d(PV)+dU

dH=VdP+PdV+ dU (1)

Dans le cas d'une transformation quasiment statique -
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dU = dQ + dW : dw = —PdV
— dU = —PdV + dQ (2)

En remplacant (2) par (1)

= dH = dQ — PdV + VdP + PdV

dH =dQ + VdP PV

Considérons que 'équation d'état pour un systéme homogeéne soit f (P, V, T) = 0 en liant
les trois parameétres (P, T, V) ; deux seulement sont indépendants entre eux, ce qui
justifie les conventions retenues :
* L'énergie interne "U" dépend de la température et de son volume.

dU= C,dT+(1-P)dV
* L'enthalpie "H" dépend de la température ainsi que de la pression.

dH= C,dT+(h+V)dP
dH ainsi que dU représentent les différentiels totales exactes.
IT1.9. Loi de Joule
La détente adiabatique du gaz dans un vide, connue comme étant la détente de Jule-
Gay-Lussac, est une expansion dont I'énergie interne est constante.

AU=Q+4+w = AU=0

AU=Q+w = AU=0

I11.9.1. Premiére loi de Joule
L'énergie interne dépend de la température
U=f(D=

dU = C,dT

I11.9.2. Deuxieéme loi de Joule

On peut parfaitement définir 1'état d'un gaz parfait en déterminant deux variables d'état
sur les trois que sont P, T et V :

-HA=H(T4,Ps)=H(Ta,Va)=H(PaVa)

Les variables correspondant a l'enthalpie H sont T ainsi que p. Etant donné que U

représente une fonction d'état, la différentielle de celle-ci est exprimée par :
OH oH
dH = (ﬁ) dT + (5)1 dpP
De ce fait, cette enthalpie est uniquement fonction de la température et indépendante de
PetV.
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Par conséquent,

dH = g—ﬁ)p dT = Cp dT = nCpm dT

AH = Cp dT = 1 Cpm dT = Cp AT =1 Cpm AT

Quelles que soient les transformations subies par le gaz parfait on aboutit:

AH:CPAT:nCpmAT

Rapport entre le AH et le AU dans le cas d'un gaz parfait Conformément a la premiére loi

de Joule :
AU:CVATanVmAT

D’apres la seconde loi de Joule :
oH CpAT nCpmAT Cpm
89U  CyAT nCymAT  Cym

=Y
L’enthalpie dépend de la température

H=f(T)=
dH = C,dT

II1.10. Transformation exceptionnelle
II1.10. 1.Transformation isotherme (dT = 0)
AU=U,—-U; =AU=W+Q

AU =0

W = —Q (1°"¢ loi de Joule)
AH = HZ - Hl

AH=0

I11.10. 2.Transformation isochore (dV = 0)
AU=U,—U; = AU=Q+W +w=0 =AU=Q =

AU = [*n CydT

I11.10. 3.Transformation isobare (dP = 0)
AU=Up,—U; = AU=Q,+W W= —fPext dv/Puy =P, = P,

AU=Q, - P, f‘)’f dV= AU = Q, +P(V)y’ =
AU = Qp‘l‘ PI(VZ —Vl)/AU= UZ_Ul :>U2_U1 = Qp + P]_VZ_P]_V]_ = Qp
= (U, + P V) — (Uy + P Vy)
Q,=H,—-H; = _
P 2 1 Q, = AH
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III.11.Tableau de résumé pour évaluer les valeurs W, Q , AU, AH

Ce qu'il convient de retenir en premier lieu : Avoir connaissance de 1'énoncé du premier

principe. Saisir 'expression de la variation de 1'énergie interne AU d'un systéme. Pouvoir

exprimer l'expression de la valeur de I'enthalpie AH.

otherme P isochore isobare Adiabati Adiabatique
i ) G S révers réversible

Rapport existant
entre les paramétres
d'état

Travail (W) W=-nRTIn 1’]_2 W = —P,AV =0 W = —PAV W=nCvAT W=nCvAT
1

e 1 W = —P,AV
y—-1

PV -P1 Vg
y—-1

W

Chaleur (Q)

Variations de la

valeur de 1'énergie AU=0 AU=0 AU=nCy AT AU=nCvAT AU=nCyv AT AU=nCv AT

interne ( AU)

Variations de la
valeur de 'enthalpie
(AH)
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II1.12. Exercices d’applications
Exercice 1

Un gaz diatomique considéré comme étant un gaz parfait se trouve initialement a I'état
1 défini par (P1, Vi, T) qui le porte de maniére réversible a I'état 3 défini par (Ps, Vs, T).
La réalisation de cette transformation peut étre réalisée selon trois modalités (voir le

schéma suivant) :

(a) Le refroidissement du gaz a volume constant puis le réchauffement a pression
constante, (b) Transformation isotherme réversible, (c) Le réchauffement a pression
constante du gaz et ensuite son refroidissement a volume constant.

Calculez le travail et la quantité de chaleur de chaque transformation.

Cv=5/2R, T=298,15K, R=1,99 cal.mol ! .K-!

P{atm)

10 VL)

P

Solution

On définit tout d'abord les données pour chaque état :

Etat 1:P1=12 atm, V:=2.0 L, T1 =298,15 K

Etat 2 : Po=2 atm, Vo=2 L et To="?

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

Etat 4 : Ps=12 atm, Vs=10 L et T4="?

Calcul des valeurs T2 et T4:

La transformation de 1—2 correspond a une transformation isochore (V1=Vy):

P1V1=nRT ; PaV2 =nRT

N R )
P, T

= Ty =T1. 22 =298,15. 2 = 49,7K
P, 12
= T2 =49, 7 K (Refroidissement)

La transformation de 14 correspond & une transformation isobare (P1=Ps) :

P1V1i=nRT ; Pi&V4=nRT4
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vi - Ta
VZ T4

— Ty=T.. X—‘* = 298,15.

10
1 2

= T4 = 1490, 75 K (Réchauffement)

Déterminer le nombre de moles au moyen de 1'équation du gaz parfait:

PV 12.2
PV=nRT=>n=-3+L%=
RT 0,082 .298,15

=>n=0,981 moles

(a) Cette premiére transformation se déroule en deux parties : le gaz est d'abord refroidi
a un volume constant, puis il est chauffé 4 une pression constante:

1ére étape :

Un refroidissement isochore =W1=0, La chaleur produite a volume constant correspond
a 1'énergie interne, a savoir:

Q1= [p*n CydT = (T2 = T1) =n ORT:~T1)

Q1= 0,981.(3).0,082.(49,7-298,15)

Q1=-49, 964 L. atm = -5066, |

Deuxieme étape : Un chauffage isobare

=>W=- f\yl > PdV étant donné que la pression est constante (P=P»):
We=~P [;*dV = P2 (V3-V) = ~2.(10~ 2)

W;=-16 L. atm =-1602,8

Q2= ff; nCpdT = (T3—T>) = 0,981.(%).8,314.(298,15—49,7)
Q.=70932].

Dans le cas de la transformation (a), on obtient ce qui suit:
Wr=Wi1+ Ws=0-1602,8 =—1602,7 |

Qr = Q1+ Q2=-5065,9+7092,3=2026,34 |

AUr = QT + Wr =-1602,8+2026,4=423,5 ]

(b) Transformation isotherme réversible,

v,

' \' _ Va _
Wi=-[,2PdV == [[*nRTVdV =-C

1

W' = —0,981. 8,314. 298,15.In (12—0)

W'y =-3913,6J

Comme il s'agit dans ce cas d'une transformation isotherme, U=0, on obtient:

AU= Q+W=0 =Q=-W
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Q'1=+3913,7 ]
* (c)Chauffage a une pression constante du gaz, suivi de son refroidissement a un
volume constant.

* Premiere étape ; Chauffage isobare.

W == [;°  pav

A une pression constante (P1= Ps=12atm) :

W' = —P1.(V4—V1) = -12.1,013.105.(10— 2).10-3

W' =-9724,8 ]

Q"1 = [;* nCpdT = n. 2.(T4 = T1) = 0,981. 7 8,314.(1490,75 — 298,15)

Q"1 =42555,1]
* Deuxiéme étape / Refroidissement concernant transformation isochore =V=Cte =

AV=0

T3=T,

=S>W"s=0/AU =Q"2 = T,

nCydT = nCy (T1—T4)

Q"2 =0,981. ; 8,314.(298,15-1490,75)
Q>=-24317,19]

En ce qui concerne cette transformation, nous disposons de:
W"'r=W"s+ W"1 = 0-9724,8
W"s =-9724, 8 ]
"r=Q"2+ Q"1 = 42555,1-24317,2
" =18237,87]
AU"r = Qr + Wr=-9724,78+ 18237,88
AU"r = 8513, 15 J.
Exercice 02
Dans une mole de gaz parfait dont la chaleur spécifique Cv = 12,48 J/ mol. K, a subi une
boucle réversible a partir de son état initial (P1 = 2 atm, T1 = 300K).
Une compression isotherme de P1 vers P2 = 10 atm ; ensuite une détente adiabatique en
passant de 1'état Pza P3= 2 atm ; puis un chauffage a pression constante qui le raméne a
I'état 1.
* Présentez les transformations concernées dans le plan de Clayperon (P,V).
* Effectuer les calculs suivants : W, Q, AU et AH pour chaque transformation et pour le

cycle.
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Pi=2 atm P2=10 atm P3=2 atm
T:=300K isotherme — To=T:=300K  Adiabatique— T3=?

Vi=? V=2 Vs=?
Vi=nR L :MZIZ,?)atm

P, 2

T, _ 0,082.300.1

Va=nR b, .

=2,45atm

C 12,48+8,31
y= 2 =202 o 66
Cy 12,48

P2 Voy=P3 V3y = V3Y=¥ =6,461.

3

PsVs _ 2,646

Ts= = =158,63K
nR 1.0,082
Platm)*
Ctat2
19+ '|
1\
|I‘Il.’.\l.
l)-(:\\\{
2 ™~ -:“\:—, .
3 Ha
T T I
2,46 646 12,3 Vi

Transformation isobare:
Ws= —P3(V1-V3) =—2(12,13-6,56)= —11,67atm=—1183,3J=-1,183KJ
AU3=nCy(T1—T3)=1.12,48(-158,64+300)= -1,75KJ

A H3=Q3= yAU3= 1,66 (1764,64)

A Hs= 2,95KJ.
Transformation isotherme :
AU=0/AH=0

W, =-(2) = -8,31. 300.In(222

Vi 12,2

=4.012KJ=-W;

)=4012,12J

Transformation adiabatique :

Q:=0

AU,= W,=nCy(Ts—T2)=1.12,48(158,64—300)= -1,75KJ
A Hp=yAU,= 1,66 (-1764,64)= -2,95KJ

Concernant le cycle:

AUr= AU1+AU2+AU3=0-1,76+1,76= 0

A Hr= AH:1+AH2+AH3=0-2,93+2,93= 0

Qr = Q1+Q2+Q3=—4,012+0+2,93

Qr =1,075KJ
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Exercice 3

1. Un métre cube (m3) d'air sous pression P1=10 bar (assimilable & un gaz parfait) est
soumis a une détente sous une température constante ; la pression finale étant P2=1 bar.
Calculez le travail fourni par le gaz et le transfert de chaleur échangé avec le milieu
extérieur durant cette détente.

2. Un réservoir fermé a l'aide d'un piston mobile comporte 2 g d'hélium (un gaz
monoatomique parfait) aux conditions (P1,V1). On effectue une compression adiabatique
de maniére réversible, amenant le gaz dans les conditions (P2, V2). En sachant que
P:=1bar; Vi=10 L ; P2=3bar.

On détermine :

a) Le volume définitif V.

b) Le travail que le gaz a échangé au milieu extérieur.

c¢) La variation de son énergie interne.

d) Déduire la variation de sa température sans pour autant calculer sa température
initiale. Soit : y=C,/Cy=5/3 ; R=8,32 J.K'* .mol!.

3. Calculer la variation d'énergie interne pour chacun des systémes qui suivent : a) Un
systéme absorbant Q=2kdJ fournit un travail W=500dJ vers l'extérieur.

b) Un gaz qui est maintenu en volume constant libére Q=5Kj.

c¢) La compression adiabatique d'un gaz s'effectue par un travail W=80 J.

Solution

* Transformation isotherme aux valeurs constantes de n et de la température

Vi _

T: PiVi=PoVadou: Ve =Vi. v 10 ms3.
2

Le travail primaire des forces de compression

nRT
\%

W= —pdV=—""oV dV =—(lnV):

—— ("2 = — V2 d_V = — V—z = =
=W == [ *PdV=-nRT[ * <= = —nRTin (=) / nRT = P\V1 = PaV/»

— W1=106 Pa ; Vi=1 mS/Z—Z =10

1
W=-1.1081n10 =>W=-2,29 1086 J.
L'énergie interne du gaz parfait dépend uniquement de la température ; sila
température est constante (T=Cte), cela signifie que : AU=00r AU=Q + W
—=Q=-W=2,3106].
Transformation adiabatique :

P,

— Vs — — _5.
PV 1y = Pals :>(W)V—i—0,334/y—3—,

- 3_2: 0,33453= 0,517 = V2=5,18 L.

1
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Le travail primaire des forces de compression —PdV / P = Cte Vv.

vadV _ P,V,—-P;V
W=—Ctef2—= 2 V2 1V1
Vi V y—1
3.105 .5,17.1073 105 102
=>W =
1,665—1
>W=2124]

Dans le cas d'une transformation adiabatique :
AU=Q+(Q=0=W
AU = nRAT ; n=i—=0,5mol

2125
T= ———=512K.
0,5.8,32

3. Détermination de la valeur de 1'énergie interne :
AU =W + Q / absorbe 2000]

= Q = +2000/

W =-501]

= AU =+1500 J

A un volume constant, ce travail est égal a zéro
W=0; Q =-5000d ; AU= - 5000 .

Adiabatique =Q=0 avec W=81dJ ; AU=+81 J.

Exercice 4

Calculer le travail fourni par deux litres d'un gaz parfait conservé a 25°C a une pression

égale a 5 atmospheéres (état 1) qui se détend isothermiquement jusqu'a prendre un

volume de 10 litres (état 2) :
+de maniére réversible.

*Egalement de facon irréversible.

Pour la méme température, on rameéne le gaz de 1'état 2 a 'état 1.

Calculez le travail fourni lorsque la compression est effectuée :
+ de facon réversible.

* et irréversible.

Solution

Etat 1— détente isotherme— Etat 2

Etatl«< compression isotherme« Etat 2

Vi1 =2 litres V2 =10 litres
T: = 298K T2 = T1=298,15K
P1 = 5atm. P2=7? atm.

pour T = constant, on obtient alors:
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P1Vi=P2 Vo =nRT: =Py = P‘ZIL =1 atm.

2
=>Px=1atm
* Travail impliqué dans la détente isotherme réversible:

Pext = Pgaz & tout moment (la transformation est trés lente)
—__ (V2 —_ _ (V2

Wrev 1-2) — _fvi Pexth - _fvl PgaZdV

— (V2 av _ _ Va _ _ Ve

==Jy, nRT v = nRTan1 PV lnVl

Wiev 12 = (=5.1,013 105) 2. 10 .In 12—° =

—1630,5 J (P en Pascal et Ven m?)

=> P.V en Joules

Weev 1-2 =—-1630,4 J

+ Travail impliqué dans la détente irréversible isotherme :

Pext = Prinal = Constante (la transformation est rapide)

Nous prenons ici le cas d'une transformation isochore a laquelle succede une
transformation isobare.

* La réalisation est dans ce cas celle de la transformation isobare
_ Vv _ v

Wirrev (1-2) = — fvf P dV =— Vf PyazdV

\ \'
= —fvlz PﬁnaldV == _Pfinalfvlz dv
=—P(V; —Vy)
P= Pext = Po= Cste
Wirrev (1—2) = —1. 1,013 105.10-3 (10 —2)
Wirrev -2 =—810,5 J
NB : Le travail récupéré est plus faible lorsque le gaz subit une détente irréversible.

* Le travail mis en jeu lors d'une compression isotherme réversible :

Pext = Pgaz pour chaque instant (une transformation trés lente )

Woew o2 = = fy. PesadV = = PaadV = =[] nRTS- = —Plvllnz—:

Wiev (1-2) = 1630,5J

* Travail impliqué dans le cas d'une compression isotherme irréversible :

Pext = Prinal transformation rapide = Cste

On considére le cas d'une transformation isochore qui est suivie d'une transformation
isobare.

En ce cas, le travail est celui correspondant a la transformation isobare.

A4 V.
Wirrev 1-2) = _fvzl PeXth = _fvzl Pgaz dv

69



Thermodynamique chimique Cours et exercices corrigés

= —f‘yz ' PeinadV = = —Pfinal f‘yz tdv
=-P(V; = V)
Wirrev (12) = 4053 J
Une compression irréversible nécessite beaucoup de travail.
Exercice 5
Une mole de gaz parfait dont la température initiale est égale a 298K se détend pour
passer d'une pression de 5 atmosphéres 4 une pression de 1 atmospheére. Pour chacun
des cas suivants :
* dilatation isotherme et réversible
* dilatation isotherme et irréversible
* dilatation adiabatique et réversible
* dilatation adiabatique et irréversible
Procédez au calcul de:
+La température finale du gaz
+La variation de I'énergie interne du gaz
+Le travail fourni par le gaz
+La quantité de chaleur impliquée
+La variation d’enthalpie associée au gaz
On donne les valeurs suivantes:
Cv=LetCp==
2 2
NB : Concernant les cas de transformations adiabatiques réversibles et irréversibles (les
cas 3 et 4 ), nous allons établir les relations qui serviront pour les calculs.
Solution
* Détente isotherme et réversible
+Température finale du gaz :
T = T2 = 298K (transformation isotherme).
b) La variation de I'énergie interne du gaz au cours de la dilatation isotherme :
AU = 0 (transformation isotherme).

+ Le travail fourni par le gaz au cours de la dilatation isotherme:

\% \% V. dv \%
Wiev (122) = — fvf P dV = — fvf PyazdV =— fvf nRT—- = —Plvllnf
Wiev 1-2) = _f\:'/lz P1 dv= —nRTlnE—Z
1

Wrev 122 = 8, 31. 298 11’11;
Wrev 152) = —-3985,5 dJ.
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+ La quantité de chaleur Q impliquée au cours d'une expansion isotherme:

AU =W+ Q

Q=-WvuqueAU=0

Qa2 =3986,5 dJ

+ La variation d'enthalpie du gaz au cours de l'expansion isotherme:

H=PV+U

=> dH = d(PV)+dU comme d(PV) = 0 (détente isotherme)

=>AH=0.

* Dilatation isotherme et irréversible

+Le gaz est 4 sa température finale: T2 = T1 = 298K (transformation isotherme).
+Variation de 1'énergie interne du gaz au cours de la dilatation isotherme irréversible :
AU = 0 transformation isotherme.

+ Le travail fourni par le gaz au cours d'une expansion isotherme irréversible:
Wisres (1-2) = =fy. PextdV = =" PyazdV

= —fo. PrinatdV = —Prna [y dV

= =PV, —=Vy)

Wirrev (1-2) = —P, (% — g)

Wirrev (1-2) = — 1982 J.

+ La quantité de chaleur Q nécessaire au cours d'une expansion isotherme irréversible:

AU =W+ Q

Q=-W
Vu que AU =0.
Q=1981.2dJ

+ La variation d'enthalpie du gaz lors d'une expansion isotherme irréversible:
AH = 0 (détente isotherme)

* Détente adiabatique réversible

+Température finale du gaz :

dU = CdT = 6W +6Q puisque 6Q = 0.

CvdT= —-PdV =- RTdTV pour une molarité (mole)

CvdT=-(Cp-Cy) TdTV étant donné que pour un gaz parfait C,—Cv =R

c
ety= c_p

daT _ (Gp-Cv) dv.

= (1= ) v
T Cy V_(l y)v
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at _ . av:
?—(1 ’}/)V

TV?~1 = constante

y—1
% = constante
PVY=R (Cste

+ Sion remplace V par PRT, dans la formule PV?, il en résulte :
pll—Y T,'= P21—Y T,

1
Ty (P1) =+

Soit Te = T

Dans le cas d'un gaz monoatomique, on trouve: Cv= 3R/2 et C, = 5R/2
=>vy=5/3

-0,4
T (P

T
2 P

=156,5K

+ La variation de I'énergie interne lors d'une expansion adiabatique réversible
correspond a:

AU = Cy (T2 -Th)

AU = 3/2(156,5 — 298).8,31

AU =-1765 J.mol*!
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ChapitrelV.
Second principe de la

thermodynamique : Entropie
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Chapitre IV.
Second principe de la thermodynamique :

Entropie

IV.1. Introduction

Au début des années 1980, le Second Principe (nommé Principe de S. Carnot en France)
est issu des réflexions menées au sujet du fonctionnement des machines thermiques,
entre 1810 et 1860, lors de l'avénement de l'ére industrielle. L'expérience prouve
cependant que certaines transformations qui permettraient de satisfaire au Premier
Principe ne se réalisent pas, notamment . Lorsque 'on freine une voiture, par exemple,
la température des freins augmente ; une partie de 1'énergie cinétique a été transférée
sous une forme thermique vers le systéme de freinage. En revanche, on ne peut faire
démarrer une voiture en tirant de l'énergie thermique des freins. Il est impossible de
convertir la chaleur en travail (un moteur thermique) lorsqu'un systéme subissant des
changements cycliques ne peut entrer en contact avec au minimum deux milieux
extérieurs de températures différentes etc...... Et donc qu'il est nécessaire de faire

intervenir un Second Principe.
IV.2. Evolution spontanée et non spontanée

Le premier principe de la thermodynamique est celui de conservation de 1'énergie, en
vertu duquel I'énergie ne peut étre ni créée ni détruite, mais uniquement transformée en
diverses formes. Le premier principe permet aussi de prévoir la quantité d'énergie
échangée entre un systéme et le milieu extérieur. On a donc associé les échanges
thermiques constatés au cours d'une réaction chimique a la variation des deux fonctions
d'état, énergie interne (U) et enthalpie (H). Pour finir, le premier principe nous permet
de constater a lui seul qu'entre deux états A et B les transformations éventuelles

peuvent étre effectuées:

Etat 1(A)— —Etat 2 (B)
Etatl (A)«— «Etat 2(B)

AH = Hs— Ha / AH=H:1— H»

AH= H:— H>

AU =Up— Ua/AU=U:1— U
AU=U1—U;
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Par ailleurs, 1'expérience révele que lorsqu'une transformation se produit spontanément,
une transformation inverse ne survient pas spontanément ; celle-ci ne peut étre réalisée
que par l'apport d'énergie en provenance de I'environnement extérieur. Il en va de méme

pour les systémes chimiques.

Expl

A 100°C, un mélange carbone-oxygéne entraine spontanément la formation de dioxyde
de carbone : C(s) + Oz(g) — CO2(g)

Bien que la réaction inverse soit envisageable conformément au premier principe, celle-ci
n'est jamais spontanée sans intervention extérieure. On peut généraliser sans prolonger
la liste des exemples cette constatation : Les transformations spontanées (ou naturelles)
ne peuvent étre réversibles sous les conditions dans lesquelles elles ont lieu. Ceci
implique que le systéme isolé évolue systématiquement vers le méme état final. Cette
évolution vers l'état final du systéme est une évolution spontanée : elle a lieu sans
intervention extérieure.

Exp2

En mettant en contact un organisme chaud et un autre froid (sans enceinte adiabatique),
la chaleur de 'organisme chaud est transférée a 1'organisme froid jusqu'a ce que les deux
organismes atteignent la méme température.

1 organisme chaud + 1 organisme froid—2 organismes a la méme température.

Le phénoméne de transformation inverse est rarement observé.

" Des transformations spontanées (ou naturelles) ne peuvent étre réversibles sous les
conditions dans lesquelles elles se manifestent ". Autrement dit, un systéme isolé va
toujours évoluer vers un méme état final. La transformation vers 1'état final constitue

une évolution spontanée : elle se déroule sans intervention extérieure.
IV.3. Notion d'entropie
IV.3.1. Enoncé de Clausius

Le transfert de chaleur entre un corps froid a un corps chaud ne peut se réaliser par lui-
méme. Le passage de chaleur d'un corps froid a un corps chaud ne peut pas avoir lieu
sans dépense d'énergie. Les véritables transformations se font dans un sens déterminé et

elles sont toujours irréversibles.

IV.3.2. Enoncé de Kelvin

Une machine dont le cycle de transformation consisterait simplement a prélever une

75



Thermodynamique chimique Cours et exercices corrigés

quantité de chaleur a partir d'une seule source de chaleur (monothéme) afin de fournir

une quantité de travail équivalente n'est pas envisageable.

1V.3.3. Enoncé de Planck

Il est donc impossible de transformer entiérement une quantité de chaleur en travail
dans un cycle monothermique: Q >0; W<0=>AQ <0;AW >0. (IV.1)

Un second point conditionne le caractére spontané et non spontané de 1'évolution: il
s'agit de 1'état de désordre du systéme, avant comme apres la transformation.

Prenons par exemple la sublimation spontanée de dioxyde de carbone a la température
ambiante: €02 (s) — €Oz (g) (AsusH® > 0).

En dépit de la présence d'un facteur énergétique trés peu favorable (AspH°>>O0:
transformation endothermique),le processus de sublimation du CO: se déroule
spontanément. Cette transformation est effectivement accompagnée d'une augmentation
de la désorganisation du systéme. Au sein du solide, les molécules de CO2 sont agencées
dans un réseau moléculaire structuré. Cependant, la répartition des molécules de CO2
dans la phase gazeuse est tout a fait irréguliére : le systéme dans son état final est plus
désordonné que l'état initial. Par conséquent, le désordre prédomine sur le facteur
énergie. La quantité du désordre dans un systéme comme défini ci-dessus peut étre

quantifiée par une grandeur thermodynamique qui s'appelle "Entropie".
IV.4. Deuxiéme principe de la thermodynamique entropie, fonction d'état

Le second principe de la thermodynamique initié a partir de 1854 et présenté par
Clausius (physicien allemand) concrétise l'effet du coefficient de désordre dans le cas
d'une transformation spontanée. Selon ce principe, tout systéme posseéde une fonction
d'état étendue nommeée entropie a laquelle on attribue la note S. La définition de cette
fonction se présente comme suit : Au cours d'une transformation spontanée, 'entropie de
l'univers (systéme + environnement extérieur) ne peut que progresser. Elle varie de zéro
dans le cas d'une transformation réversible et de maniére positive dans le cas d'une

transformation irréversible.
ds =22 (1V.2)

Une entropie totale (AS(Total) > 0) est la somme algébrique de 'entropie du systéme et
de celle du milieu extérieur.

ASuniv = ASsys + ASext > 0

ASuniv = 0 dans le cas d'une transformation réversible.

ASuniv > 0 dans le cas d'une transformation irréversible.
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Soit : dssys = dSi + dSe > 0
Le processus de transformation spontanée est suivi par une augmentation de l'entropie

globale du systéme et de son milieu extérieur.

ASrv=[Tr=~ =0 (V.3)

Tz

o=(dQ _Q _Q
ASIrrev —.[ T - T, T, > 0

Le terme entropie désigne une quantité importante qui est exprimée par J mol?! K.
Sachant que la fonction S correspond a une fonction d'état, la variation d'entropie du
systéme reste inchangée au cours d'une transformation pour les mémes El et EF d'un
systéme, peu importe la maniére dont cette transformation est effectuée.

La variation d'entropie d'un systéme peut donc se calculer en envisageant un chemin
d'évolution imaginaire ayant les mémes états initial et final :

Peu importe la transformation, hormis quelques restrictions :

8Qrév
T

ds =

IV.5. Détermination de la variation de I'entropie (cas d’un gaz parfait)

IV.5.1. Transformation isotherme réversible

Pour illustrer ce phénomeéne, on peut prendre l'exemple de la dilatation isotherme
réversible d'un gaz parfait.

Etant donné que AU = £ (T):

AU = Q¢ + Wrev = Cy AT

AT = 0 (T =Cste)

= Qrey = — Wrev

Dans le cas d'une évolution réversible entre les deux états 1 et 2:

Vv dv P
Qrév == Wiew = = *nRT == —nRTIng:

Quey = —NRTIN-Z
Py

En conséquence, la variation d'entropie du systéme accompagnant l'expansion du gaz se
traduit par la formule suivante

dS - 8Qrév
T

= AS, = 2%tr.

= nRTInYZ
Vy
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= ASe Vueque AS; =0

Etant donné que la transformation est réversible, dans ce cas, le travail fourni par le
systéme devient équivalent au travail recu de la part du milieu extérieur.

En conséquence, la chaleur que recoit le systéme sera identique a la chaleur que céde le

milieu extérieur :
_ _ _ Va
Qext - _sts - _Qrév_ - nRTan

PRES Qr’v \%
D Ou: ASext = - = - nRTln_z
T \

1

Vv
AS ext = _nRTan_Z

1

\%
Asuniv = ASsys + ASext = nRTan_Z

1

\%
ASuni]} = nRTln—ZZ 0
Vi

La hausse de l'entropie dans le systéme est équivalente a la baisse de I'entropie dans le
milieu extérieur, de sorte que l'entropie de 1'univers demeure inchangée. La croissance
de l'entropie du systéme et la diminution de l'entropie du milieu extérieur sont égales,
par conséquent l'entropie de l'univers demeure constamment inchangée. Il existe une
conservation de 'entropie de l'univers au cours d'une transformation réversible.

IV.5.2. Transformation isotherme irréversible

Envisageons cette fois la détente isotherme irréversible d'un gaz parfait. Au cours de
cette transformation irréversible, le systéme connaitra la méme variation d'entropie que
celle de la transformation réversible qui évolue depuis le méme état initial vers le méme
état final :

504 \
dSsys= - AS = =nRTInY2> 0
1

Sachant que la transformation est isotherme, on aura donc :
= Qirrév: = _Qirrév(l -2) = _Pext(vz - Vl)

En ce qui concerne le milieu extérieur:

ASext: Q]:Ie;V — Pext (YFZ —Vi1) T < 0

Sachant que | Wiev | > | Wirrsv |
Qrév > Qirrév .
_ _ Pext (V2 -V4)

ASuniv = Asext +Assys - f +nRTan—2 = AS, >0
1
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On y trouve ainsi une affirmation du 2éme principe qui consiste a créer de l'entropie lors
d'une transformation irréversible.

ASuniv > 0

On constate a travers cet exemple que la conservation de l'entropie lors d'une
transformation irréversible (ou spontanée) ne peut pas se faire.

Il se produit une création d'entropie relevée AS; :

ASsys = ASe +AS;

ASi = ASsys — ASe

__Qre’v — Qrév — V_Z
SSsys — _T = Assys T leT].IIV1

ASe= Qrév — Pext (VZ _Vl)
T T

P (Vo -V
AS; = nRTInZ — Zea V27V
Vi T

avec:

>0

IV.5.3. Transformation isochore

Selon le premier principe, la variation primaire dU est écrite comme suit:

dU =68Qv + 6W.

SW = —PexedV= 0 (vue que dV = 0)

Ainsi, la variation de l'énergie interne se trouve réduite a la quantité de chaleur

échangée:
du = SQV = nCVm dT

Dans le cas d'une évolution réversible du systéme entre deux états 1 et 2, le changement

d'entropie du systéeme est par conséquent exprimé par:

_ 8Qrev — _(T28Qy _ T2 nCvm dT _ T_z
dssys— T = ASsys = le T T = ncvm In T,

dSsys =nCyp In T
Ty

IV.5.4. Transformation isobare

Conformément au premier principe,une variation primaire dH de H est représentée par :

dH = 8Qp = nCpm dT

Pour une évolution réversible entre deux états 1 et 2, la variation d'entropie du systéme
s'écrit donc :

T, 8Qp _ TznCpmdT T,
—_— = —_— = nCpm In—

8Qre
dSsys = — = ASgys = —
s s Ty T Ty T T,

_T

— T,

79



Thermodynamique chimique Cours et exercices corrigés

IV.5.5. Transformation adiabatique irréversible

Pendant une transformation adiabatique irréversible, il est impossible qu'un systéme
puisse échanger de la chaleur avec un milieu extérieur(8Q éch =0) :

ASsys = ASe +AS; > 0 =

8Qrev
454y = 2220

Ssys = L= 0

AS;> 0 (on a une transformation irréversible)

Par conséquent, on désapprouve le principe de 1'état initial et final, puisque le principe
est que AS (réversible) = AS (irréversible). De 1a vient le fait que dans le cas de la
transformation adiabatique irréversible, on effectue le calcul de AS par les chemins
intermédiaires et non pas par le chemin direct :

ASsys = ASiso + ASisob

_ Va2 T,

_ Py T,
Assys =nRIn P, + nCpm 11’1T—1

IV.5.6. Transformation adiabatique réversible
Lors d'une transformation adiabatique réversible, il n'y a pas d'échange de chaleur

possible entre un systéme et l'environnement extérieur (§Q éch =0) :

SQrév 8Qrév

ds_gys = = ASsys = ASsys == T = 0 vue que AS[ = 0.
Ssys = Qr’ﬁv =
IV.5.7. Transformation cyclique
Dans le cas dune transformation cyclique, on dispose de ASgys = 0

(S est une fonction d'état) il en résulte que :

1) . .
ASsys=0>= f,;rl 2 % < 0 Relation de Clausius

IV.6. Variation d'entropie d'un corps pur
IV.6.1. La variation de l'entropie en fonction de la température
On envisage de faire passer la température d'un corps pur de (T: = Ts) sans aucun
changement d'état. Lorsque cette transformation se déroule a pression constante, la
quantité de chaleur primaire 6Qp transmise au systéme pour une variation de dT
correspond a:
dH = 8Qp = nCpm dT
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Afin de pouvoir déterminer la variation d'entropie, il faut considérer un chemin
d'évolution réversible, Lorsque Cpmreste constant sur l'intervalle (T1 = Tb), il provient de

la formule suivante:

8Qrév
dSS S e —
> T
6Q T dT T
_ (T2 _ 2 — _2
= ASeys = [1) 5 = fTv Cv— = nCyy In -

ASgys =22 =0

Lorsque cette transformation se déroule sous pression constante, la chaleur
élémentaire 8Q, apportée au systéme pour une évolution de dT correspond a:

6Qy = nCyn dT

Afin de pouvoir établir la variation d'entropie, nous allons envisager une évolution

réversible, Si la valeur de Cym reste inchangée dans l'intervalle (T: = T2), alors :

8Qr¢ T, 8Q T, nCvm dT T
5= 2 = 05 = [IORET _ pgn
T
dSsys = ncvm ln_z
Ty

1V.6.2. Changement d'entropie lors du transfert d'état

Tout changement d'état physique (d'une phase) concernant un corps pur correspond a
une transformation réversible ayant lieu a température ainsi qu'a pression constantes.
Lors du déroulement de cette transformation, la quantité de chaleur échangée a la
température Ten par mole de corps pur avec le milieu extérieur est nommée chaleur
latente de changement d'état que l'on note L ou enthalpie de changement d'état, AHce.
Par conséquent, la variation d'entropie accompagnant un changement d'état est écrit :

T26Qch  _ 1 T, 8Q h o= 8Qch __AH¢p nLep
c —

= ASch = le T - T T1 - T T T

Le changement d'entropie peut étre positif comme négatif en fonction du changement

intervenu:
AH nL nL¢
Aschz_fz_f>0=> ASch=——
Ts T T¢
AH nL
ASy=——=—"">0= nLy
Ty v ASy =
Ty
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nL
AH nL A —_Su
ASSU — su — su > 0 = Ssu Tsu
TSll TSll

Pour ces trois situations, le changement d'état entraine une augmentation de désordre.
Par ailleurs, une condensation de gaz ou la solidification d'un liquide fait évoluer le
systéme vers un stade plus ordonné et la modification de l'entropie devient alors
négative.

1V.6.3. L'étude de la variation de l'entropie durant le chauffage d'un corps pur
Considérons n moles d'un corps pur se trouvant a I'état solide et a la température T;. De
ce corps provient une quantité de chaleur Q qui le conduit a 1'état gazeux dont la

température est T, comme indiqué sur la figure ci-dessous

U

nlLy — 3 = flTL CvdT
T e \'4 T

Variation de 'entropie durant le chauffage d'un corps pur

La variation d'entropie du systéme s'écrit donc :

Tf nCpms dT an fTv nCppmy dT nLy n sz nCpmg dT

ASSJ’S _f T + + T¢ T Ty Ty T
T¢ NCpms dT nL¢ Ty nCpml dT nLy T, 1'1Cpmg dT
AS Py I
sys f T T¢ fo T Ty fTv T

IV.7. Cycle de Carnot

IV.7.1. Théoréme de Carnot

La mise sur pied du second principe d'une machine thermique réversible parfaite permet
de constater que le rendement d'un moteur (transformation de la chaleur en travail
mécanique) est systématiquement en dessous de 100%. Or, dans les moteurs thermiques
réels, tels que les moteurs de voiture, les frottements ainsi que les turbulences ne
peuvent jamais étre totalement exclus. Cela explique le caractére irréversible des

phénomeénes qui se manifestent au sein de ces moteurs et la baisse de rendement qui
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s'ensuit. Cette caractéristique des moteurs thermiques a été constatée par Sadi Carnot
en 1824 et constitue le théoreme de Carnot.

IV.7.2. Concept de Cycle de Carnot

Le cycle de Carnot se concrétise par l'action conjointe d'un fluide moteur et deux sources
de chaleur : la source chaude et la source froide. Il se décompose en deux transformations
isothermes réversibles (AB et CD) a partir de deux transformations adiabatiques
réversibles (BC et DA) Ce processus revét une importance particuliére en ce qui concerne
la thermodynamique. Il constitue un procédé cyclique réversible. Ce processus revét une
importance particuliére en ce qui concerne la thermodynamique. Il constitue un procédé
cyclique réversible. Nous considérons un gaz parfait contenu dans un cylindre fermé et
muni d'un piston. Les parois du cylindre sont isolées. Le fond du cylindre est
parfaitement conducteur et est initialement placé au contact d'une source de chaleur
dont la température est égale a T,. les conditions de départ (initiales) sont les suivantes
sont : Point A (Py, Vo ,Ta) -

Le piston est actionné, le gaz subit une détente isotherme deV, a Vg (point B).

Le transfert de chaleur Qas = Q1 correspond au travail accompli, en passant de la source
chaude au gaz.

La pression Pg peut étre déduite de la relation suivante:

PgVg =PoV4 =PV = nRT,

L'expression utilisée dans le travail consiste a :

Wag = V.4
ap=Q; ( ) Was =0,

\'% \'% dv V,
Wi = =, PdV = = [ ° PV <= —nRT,ln &) (IV.5)

Was =nRT4ln (“’,i)
A

Cycle de Carnot
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Dans le point B, on isole le cylindre et on poursuit la dilatation. Son volume augmente de
Vg aVc de fagon adiabatique. La pression P: et le volume V; se déduisent respectivement
de la relation de Laplace par :

Tg Vg! '=T V't

Pg Vg'=Pc V'

La variation en énergie interne représente :

AUgsc=n Cy (Tc-Tp) (IV.6)

Son travail consiste a : AUgc= Wac (IV.7)

Dans le point C, le cylindre est positionné en contact avec une source froide dont la
température est égale a Tc . Le piston se déplace vers l'arriére, et le gaz se comprime par
voie isotherme, le volume se réduit V¢ a Vp. On transfere donc une quantité de chaleur

Qcp = Q2 a la source froide. On exprime ce travail de la maniére suivante: Wep = Q2

(IV.8)

av_

v v v v
Wep = — fVCD PdV = - fVCD PV === —nRTyln (%) (Iv.9)

Dans le point D, La compression est maintenue par une isolation thermique du cylindre.
Grace a cette compression adiabatique, on rameéne le systeme dans son état initial. La
variation d'énergie interne est alors de :
AUpa =nCy (Tp —Ta) (IV.10)

AUpa =nCy (Tp —Ta)

Son travail consiste a : AUpa= Wpa (IV.11)

Ainsi, le bilan énergétique de ce cycle se présente comme suit

AU=AUsgc +AUpa =0 (IV.12)

W yee = Was+Wace+ Wep+Wpa (IV.12)

En utilisant les équations (IV.5) IV. 7) (IV. 9) et (IV. 11), I'expression du travail effectué

par le cycle est le suivant :

Woyde = —nRT,In (‘%H AUsc —nRTcIn (“%) + AUpa (V. 13)
D’aprés (IV.12)

Weyee = —nRTaln (‘%)—nRTCln (‘\%

La relation de Laplace établie a partir des évolutions adiabatiques.
BC et DA, connaissant que AB et CD sont isothermes (T, =Tg ; Tc =Tp )
On obtient :
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TB VBY—1:TC ch_l

Tp VA" '=Tp Vp'™

Yo =0 (1v.14)
Va V¢

L'expression du travail consiste a :

Weyee = —nRTaln (“%)—nRTcln (“’/—2)
Weyete = —nRTaln (“%HnRTCln (Vlr‘j)
Weyae = Ta(Te — Ta) In (“%) av. 15)

Le rendement du cycle de Carnot s'éléve a:

v
NRTA(Tc—=Ta) In (ﬁ)

p=—Cyde _ _ (Ta=To)
Q NRTATAln (“’,—i) Ta
I1=M (IV. 16)
Ta
—(Ta=Tc)

IV.7.3. Théoreme de Carnot

Indépendamment de la nature de la machine thermique et du fluide de travail qui y est
employé, le rendement d'une machine thermique effectuant le cycle de Carnot dépend
uniquement des températures des sources de chaleur chaude et froide.

IV.7.4. Réversibilité du cycle de carnot

I1 résulte a partir de la définition du rendement suivant 1'équation qui suit :

Pour tout systeme de Carnot réversible :

—(Q1+Q3) =1+ Q2
Q Q1

Dont: Q;>0etQ,<0

n

Bt n=1+ & =1- =
Q1 1 Q_2 T,

Q T
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IV.8. Machine frigorifique Principe
On extrait la quantité de chaleur de la source froide Q, > 0 et on la transfére ensuite

aprés compression adiabatique vers la source chaudeQ; < 0 (Figure ci-dessous)

Source chaude Source froid

J [
QI{ 0 Qz} 0
L -Machine thermique |
W=0

,1\
Milieu exterieur

Le principe du fonctionnement de la machine frigorifique
La caractéristique d'une machine frigorifique réside en son efficacité ou en son coefficient

de performance frigorifique qui est défini par :

Q

Eg=—>—/ Q,>0;W<0
WCycle
8 = QZ —_ 1
F7 @+ 1+ &
Q1
Selon la machine utilisée, celui-ci est réversible :
ep = ! T2
F7 T 17
1 T, 1~ 12

Le facteur d'efficacité frigorifique ne comprend que la température, et ne dépend donc
pas de la nature du fluide. Il ne dépend pas de la nature du fluide. Sa valeur peut étre
inférieure ou supérieure a 1.

IV.9.Interprétation statistique de I'entropie

Conformément aux principes de la thermodynamique statistique, un systéme de
particules dont l'entropie représente 1'état de désordre est représenté par la réaction de

Boltzmann :

S=kinQ

0 : représente ainsi le nombre d'états microscopiques qui sont compatibles avec 1'état
d'équilibre macroscopique des systémes.

k désigne la constante de Boltzmann : k= 1,38 1023 JK 1

S L'entropie est la mesure du désordre dans le systéme, de sa désorganisation.

On congoit que celle-ci soit une fonction grandissante de la température.
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IV.9.1.Dans le cas d'un systéme isolé

Considérons £: comme étant le nombre d'états microscopiques répondant a un état
macroscopique 1 ainsi que 22 qui correspond au nombre d'états microscopiques qui
correspondent a un état macroscopique 2.

Lorsque 22 > 21, le second état présente plus de désordre que la premiére (son entropie

est plus importante).

Q , . , ,
ASsys= S, =S =kln Q—2>O(Une évolution instantanée (spontanée)).
1

Q
ASsys=k In f

Dans le cas d'une substance déterminée, les particules de constitution sont mieux
ordonnées a 1'état solide que dans l'état liquide, tandis que le désordre est maximal a

l'état gazeux :

1

Solide (S) Liquide(L) Gaz(Q)
\ ordre désordre /

Durant des transformations qui sont accompagnées d'un mélange de particules et d'une
dispersion de plus en plus importante de particules, le désordre dans le systéme
augmente et donc l'entropie et la vaporisation d'un liquide et la détente d'un gaz, les
sublimations d'un solide, les réactions chimiques qui s'accompagnent également d'une
augmentation du nombre total de moles.

IV.10.Troisiéme principe de la thermodynamique 1

1IV.10.1.Enoncée du 3éme principe

A la différence de I'énergie interne U et de l'enthalpie H, on peut attribuer a l'entropie S
une valeur absolue. En effet, au zéro absolu (T = OK), la valeur de I'entropie des corps
purs est égale a zéro. On peut justifier ce principe grace a l'interprétation statistique du
concept d'entropie. Lorsque le zéro absolu survient, chaque substance pure se présente a
1'état solide sous forme de cristal totalement ordonné et dénué de défauts, les atomes ou
les molécules constituant le réseau cristallin selon une position et des orientations
réguliéres et bien définies.

Détermination de la valeur absolue de l'entropie du corps pur a 1'état gazeux :
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Echauffement Echauffement Echauffement

SolideQq Liquide Q, Vapeur Qg

ASt= AS1+ AS; + AS3 +AS4 +ASs

ASt= AS1 + AS; + AS3 +AS4 +ASs
Vu que AS:: variation de l'entropie durant le réchauffement du solide.
ASs:  variation de l'entropie durant le réchauffement du liquide.

ASs: variation de l'entropie durant le réchauffement du gaz.

EUT, T T¢ Tt T Ty Ty T

IV.11.Exercice d’application

Exercice 01

10 g d'oxygéne sont chauffés a une température de 20 a 100 °C sous une pression
constante. Déterminez la variation d'entropie qui lui correspond.

Nous donnons : c¢p[O2(g)] = 29,26 J.K! .mol!

On considére alors qu'il s'agit d'un systéme isolé :

Solution

270 =0=Q,+Q;

= miCpetrote (Teq = T1) + M2Cpetrote (Teg = T2) = 0= Teq = 306K

ASsys= AS,+ AS,

Te Te
ASsys = My Cpetrole le T dT + Mz Chetrole sz T dT

Teq Teq
ASsys = mlcpetroleln T, +m2Cpetroleln T,

306 4 1260.2,1 In =22

30
349,2 286,3

ASsys = 600.2,1 In =17,26 J/K

Exercice 02

+Le volume d'un m3 d'air (considéré en tant que gaz parfait) & une pression de P1 = 10
bar est soumis a une détente sous une température constante ; la valeur finale de la

pression est alors de P2 = 1 bar.
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* Décrire le travail fourni et le transfert de chaleur échangé entre le gaz et le milieu

extérieur durant cette dilatation.

+Un réservoir fermé avec un piston mobile contenant 2 g d'hélium (un gaz parfait

monoatomique) soumis aux conditions (P1, V1).

On réalise une compression adiabatique de type réversible, conduisant le gaz dans les
conditions (P2,V2). On sait que P1=1 bar; V1 = 10L ; P2 = 3 bar.

Calculer :

a) Le volume définitif (final) Vs

b) Le travail que le gaz a effectué en échangeant avec le milieu extérieur.

¢) La variation de son énergie interne.

d) Déduire la variation de la température du gaz sans pour autant calculer sa
température initiale. Voici les données suivantes:

= -3 ;R=832J KLmoll
Cv 3

* Déterminez la variation que subit 1'énergie interne pour chacun des systémes ci-
dessous -

a) Un systéme absorbant Q = 2kdJ fournit un travail W = 500 J vers 1'extérieur.

b) Un gaz conservé a un volume constant perd Q = 5kdJ.

¢) La compression adiabatique d'un gaz nécessite un travail W = 80 J.

Solution

Une transformation isotherme : a valeur constante n et T.

PiVi=P:2V2
P,V
P, =——+
Vs
=>P2 =10 m?.
Le travail élémentaire relatif aux forces de pression

=>—-PdV=-

nRT
\%

dv

—_ (V2 - _ vpdV _ _ Vo
Wi=- [, PdV=-nRT[ *5==-nRTIn ()

nRT =P1Vi=PsVaavec P1=106Pa;V:i=1 m3;Z—2= 10

1
=> W=-10%1n 10 =-2,3 106 J.

L'énergie interne d'un gaz parfait est fonction uniquement de la température.
AU=0(T=cte) or AU=W+Q

> Q=-W=23108J

Systéme adiabatique : P, V;"=P, V"
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V2'_P1

V. P, 0,333

5.V, _ Sy _
y =5335-=0,3333 (3)—0,517

=V2=5,17L.
Le travail élémentaire relatif aux forces de pression - PdV
Y
P= Cste
v
- _ \'%) d_V - P2V2— P1V1 _
w=-Cte [, " P35 — =

pression en pascal, volume en m? .

(3 10° 5171073 - 10%1072)
1,666—1

W=

=2125d.

Systéme adiabatique
Q=0)AU=W+Q

=> AU=W

AU=nRAT et n=2

Masse molaire hélium = i— =0,5

2125
T=——"—=511K
0,5. 8,32

Variation interne d'énergie : AU =W + Q absorbe 2000 J

= Q =+ 2000dJ

Systéme fournit un travail = W = - 500J ; A U= +1500 J.

Le volume est constant, les forces de pression ne jouent aucun role.

W =0:cede

= Q =-5000J; AU =-5000 dJ.

Systéme adiabatique > Q=0et W=80J; AU =+ 80J.

Exercice 03

*Un gaz diatomique parfait est placé dans un réservoir thermiquement isolé dont le
volume Vo est soumis a la pression po a la température To . Po représente la pression a

I'extérieur du réservoir. La vanne est alors ouverte et le gaz se détend irréversiblement

7
dans I'atmosphere. y=1,4 = s

Donner l'expression de la température T: du gaz résiduel par rapport a To.
* Expliquez la variation de 1'énergie interne en tant que fonction de Po, Vo, To

*Meéme question concernant l'enthalpie et I'entropie.
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Solution

*Travail recu par le gaz @ travail élémentaire que recoit le gaz durant une
transformation élémentaire quelle qu'elle soit.

SW = —PodV par conséquent, W = -Po (V1 — Vo)

Vi représentant le volume de gaz détendu a la pression Po dans une atmosphére.
Equation de 1'état des gaz parfaits :

Etat initial = 3 PoVo = nRTo (1)

Etat final = poVi =nRT:  (2)

(2) divisé par (1) = Vi = 22—

I'expression du travail : W = — PoVo (% — 1) S'exprimer sous deux formes différentes.

L’énergie interne : AU = Q +W avec Q =0, systéme calorifugé.
3T1

AU =—Po¢Vo &——1) (3)

TO

AU = nCVm (Tl - TO)

_3P0VO _ R _
_RTO et Cvm—Y__1 —2,5R
_ 3POVO _ 3POVO
AU = (T1L-TO)RTO(y—1) T;“_ — -1 (4)
On écrit donc (3) = (4):
3
3T i3 _ _To 17 . , .
o T;Fi - =3 vy +2) =sTro de sorte que la température finale du gaz
diminue.
, o . 3T1_ 17, 3T1 _ 10
* Energie interne, enthalpie: o~ 7 To—i 7

AU = =22 5 AH = y AU = —2 POVO.

* Entropie : dU = TdS — pdV = nCymdT

ds = nCvm+ P — nCvm+ nR
TdT TdV TdT vdv

en vue d'une transformation globale: A S = nCym ln(:Tl) + nR In( :Tl),

n= 3POV0; Vi — 3T1 — ﬂ; Cvm — 2,5 R
RTO Vo TO 7
__ 3POVO 17 17
AS =" [2,5ln(z)+1n(7)]

Exercice 04
Une molécule de gaz parfait subit une série de transformations réversibles:

= Passage de I'état (1) vers 1'état (2) ; compression adiabatique.
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= Passage de I'état (2) a état (3) dilatation & pression constante.

» Passage de I'état (3) & état (4) détente adiabatique.

= Passage de 1'état (4) a état (1) refroidissement & volume constant.

La pression Pi, ainsi que la température Ti et le volume Vi définissent chaque état.

(i allant de 1 a 4). Le rapport entre les chaleurs molaires Cp/Cv est nommé 1.

V4
v3 -’

Il est défini comme suit a = :—zlet b=

+ Présentez briévement le cycle sur un diagramme de Clapeyron.

+ Indiquez pour les états (2), (3) et (4) les expressions de la pression, du volume et de la
température, en tant que fonction de P1,V1,T1, a et b.

+ Effectuez le calcul numérique de ces différentes valeurs.

* Déterminez le travail et la quantité de chaleur échangés suite a toutes les
transformations accomplies.

* Spécifier en particulier le sens des échanges.

* Suggérer une expression permettant de calculer le rendement n d'un moteur
fonctionnant selon ce cycle, selon le travail et la quantité de chaleur échangés.

+ Indiquez l'expression correspondant au rendement n en fonction de vy, a et b.

+ Faites le calcul n puis vérifiez la valeur constatée. Les données : y = 1,4 ; P1 = 1,0.10°
Pa;a=9;T1=300K;b=3;Cy=20,8 J/K/mol

Solution

P

+Compression adiabatique : P; V{'=P, V,’

v

soit P2 = P1(V—1)Y
Va
=>P;=Pia” =10° 91,4 =2,167 10° Pa.
vV, . vV,
— =asoit Vo=—./P1V1i =RT:
\% a

2
_8,31.300

=V = 0,024 m3.
105
RT, 0,024
Ve = .= =2,76 103 m3 .
P;a
RT,

= e Y
P2Vo=RTe= T2=Pia RP.a
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1
=>Te= a”'ﬁﬂ =90,4.300 = 722,3 K.

1
dilatation & P= Cte (P3=P2) = Vs =8,32 103 m3; calcul indiqué ci-dessous :
PZVS Vl

=P;a’ Rb

PsVs=RTsd'ou Ts =

5
oy = (200O140025) _ oy gs g
8,32.3

Détente adiabatique : P; V3'=P, V,’

\% 1Y Y
=P =Py((D)'=Ps- =Py @)

=>P4+=10%.31,4 = 4,65 10° Pa.

Va V4 V1
—=bavec Vs =—=—
Vs “b b

0,025

= 8,33 103 m3 ( P4V4 = RTy)

a
— V1P, _ Vl(g)y Py

=Ty
R R

5
:T4=( 10°.31,4 0,025 ) — 1401 K
8,32

+Le travail et la quantité de chaleur échangés (1) --> (2)

Un systéme adiabatique qui n'échange pas de chaleur avec l'extérieur.

PoVo—PiVy
W12 =
yv—1
( 21,67 10°.2,77 10°.0,025 )
0,4

>Wi = =8 755 .

Le travail recu et la quantité de chaleur échangés (2) --> (3)
La pression constante = Wa3 = — P2 (V5 —V3)

( 21,67 10%.(8,3 — 2,76) 1073 o . .
=>Was =— " = —12 048 J(Le travail cédé au milieu extérieur).

la variation de 1'énergie interne du gaz =Cy (T3 - Ts)

AU = 20,8 (2176-722,5) = 30,235 10% J

=Q2s = AU - W23 = 30,235 10° — (—12,048 10%) = 42,283 10° J (recu).
Le travail et la quantité de chaleur échangés (3) --> (4)

Un systéme adiabatique qui n'échange pas de chaleur avec l'extérieur.

Way = P,V,—P3Vs
y—1
(467105251073 - 21,76) 10°8,33 1073 ) s
=>Wss = -16,065 103 d. (perdu)

0,4
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Le travail et la quantité de chaleur échangés (4) --> (1)

Le volume étant constant, il faut donc W41 =0

La quantité de chaleur échangée correspond a la variation de 1'énergie interne du gaz.
Qu = Cu(T1—T4)

=Qa = 20,7 (300—1402,1) =—22,922 103 J. (cédé a 'extérieur)

+Le rendement m représente la proportion de transformation de I'énergie thermique
recue sous forme de travail.

Energie thermique recue = 42,283 103 J

Travail fourni - Travail recu = —16065—12048 + 8756 = —19,357 103 J

+Rendement = — (-19,357 10%) / 42,283 103

=n = 0,46.

Autre procédé (méthode)

1+ en tenant compte que la chaleur Q: recgue et la chaleur Q2 cédée.
1
22220 —1-190,54 = 0,46.
42283

Exercice 05

Calorimétrie: Dans une cuve thermiquement isolée se trouve mi1=200g du liquide de
capacité thermique massique 1=2850 J kg'! K "1 dont la température t: =20°C.

On plonge rapidement dans le bac un bloc de cuivre de masse m2=250g (c2=390 J kgl K-
1), pris initialement a la température tz = 80°C.

Le volume thermique du récipient est C3=150 J.K'! et est soigneusement fermé.
+Déterminer sa température d'équilibre.

+Calculez le changement global d'entropie durant ce procédé.

+Le couvercle est retiré et on permet a l'ensemble de refroidir lentement jusqu'a
atteindre la température ambiante de 20°C.

Quelle est la variation d'entropie du mélange {vase + liquide + cuivre}. Quelle est la
variation d'entropie de la combinaison {boue + liquide + cuivre + environnement
externe}.

+Terminez par une conclusion.

Solution

+Le transfert de la chaleur se fait sous pression constante

Calculer la variation d'enthalpie AH la cuve est isolée AH =0

Pas de changement d'état physique:AH = Y]’ miCiATi = 0, des écarts de température sont
réalisés, il est possible de garder les degrés Celsius.

Liquide : m1 ¢1 (Te —T1) = 0,2. 2850 (T — 20) = 570T. —11400.
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Cuivre : ms ¢z (Te—T2) = 0,2.390 (Te— 80) = 97,5 T — 7800.

Vase : Cs (Te=T1) = 150 (Te—20) = 150 Te—3000.

Additionner, et résoudre 1'équation ayant une seule inconnue.

Te 570 Te—11400 + 97,5 T.—7800 +150 T.—3000

=0, 817,65 T. = 22 200,

Te = 27,15°C.

+ Changement d'entropie au cours du refroidissement du cuivre (les phases condensées

étant incompressibles), A S = Y7 miCi In [T —] on réalise des proportions de température,

1

on exprime les températures en kelvins

300,15

liquide : m1 c¢1 ln(—) =0,2*2850 ln( ) =13,76 JK1.

300,15
=)

cuivre : ms c2 ln(—) =0,25*390 In ( =—158J K1..

300,15

Vase: Cs ln(—) =150 ln( ) =3,62J K-1.total: 1,68 J K.

La valeur positive représente donc l'entropie créée pendant une transformation
irréversible, méme procédé du calcul de variation de l'entropie du systéme { vase +

cuivre + liquide}, entropie échangée entre le systéme et I'extérieur (m1 cl + m2 co

T, 293
+ Cs) In [=—] =817,5 In( )=—-19,73J K1,
T 300,15

e )
Variation d'entropie au cours du transfert de chaleur a partir du systéme vers

l'extérieur.

AS=—22 _ynpy
Ty

817,5(293-300,15)
AS =— 293 =19,977J K.

la variation de l'entropie de I'univers: 19,978—19,72 =0,24 J K1 .

Par conséquent, 'entropie créée durant une transformation irréversible représente une

valeur positive.
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Chapitre V.
Thermochimie
Application du premier et second

principe aux réactions chimiques
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Chapitre V.
Thermochimie : Application du premier et second principe

aux réactions chimiques

V.1.Introduction

La réalisation d'une réaction chimique entraine dans la plupart des cas des échanges
d'énergie qui peuvent prendre différentes formes : énergie thermique (chaleur),
mécanique (travail mécanique), énergie électrique, énergie de rayonnement, entre
autres. Dans le cadre de la thermodynamique, le terme thermochimie recouvre les
différentes chaleurs associées aux transformations chimiques et notamment aux
réactions chimiques. Une réaction chimique consiste a faire évoluer un systéme d'un état
initial vers un état final en absorbant et en émettant une quantité de chaleur. Le
processus d'évolution se déroule aussi bien a volume constant qu'a pression constante.
Dans la plupart des cas, les transformations chimiques sont habituellement envisagées
comme des systémes thermodynamiques dont 1'évolution se fait a pression constante.
V.2.La chaleur du processus de réaction

Au moment ou la réaction a lieu a pression constante

Qr =Qp = AHg
Dans le cas ou la réaction se déroule a volume constant
Qr =Qv = AUR

Qr =Qv = AUR

Dans le cas -

Qg <0 : Une réaction qui dégage de la chaleur, est une réaction exothermique.

Qgr = 0 : les réactions qui n’échangent pas de chaleur sont athermiques.

Qgr>0: Toutefois, la réaction absorbe de la chaleur et est donc endothermique.
V.3.Rapport de qualité entre la Qv et Qp

Nous envisageons deux évolutions d'un systéme, I'une a pression constante et l'autre a

volume constant, en considérant une température donnée.
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Faisons un rapprochement des énergies internes des états (2) et (3) :

Les variations de la pression (et du volume) ont une influence négligeable sur le
comportement des substances solides et liquides participant a la réaction, et ce dans des
intervalles de mesure raisonnables : Uz~ Us

Dans le cas de matiéres a 1'état gazeux et en général, on peut appliquer a celles-ci la
régle de Joule de maniére trés approximative : Uz = Us

De ce fait,

Qp = H; — Hy =(Uz2— P1V2) ~(Ui - P1V1) =(U2-U1) — P1(Va— V1)

Qp = Qy+ Pi(Va— V1) = Qu+ P1AV

Qp = Qu+ P1AV

En principe, les substances condensées (liquides ou solides) présentent des volumes
nettement inférieurs a ceux des substances a 1'état gazeux. On délaisse les premiers au
profit des seconds.

V.4.Réaction en phase liquide ou solide

AV=0;Qp, =Qy

IV.5.Réaction en phase gazeuse

Considérons respectivement les nombres initial niet final nz de moles de gaz, ainsi que T
la température de la réaction. AV £ 0

Si on applique le principe des gaz parfaits aux conditions initiales et finales, on obtient :
P: Vi= niRT P2 Vo= n2RT

P1(V2— V1) = AnRT:

On obtient ainsi : Qp, = Q,+ AnRT:

Qp = Qy+ AnRT:

V.6.L’état standard

Pour étudier le processus d'évolution d'un systéme naturel, on procede par rapport a un
systéme imaginaire correspondant, désigné par le terme "systéme standard"

*En ce qui concerne les gaz, I'état standard est constitué par le cas du gaz parfait
"PV=nRT" sous la pression P=1bar et de température T

* 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.

* L'état standard d'un composant en phase condensée (solide ou liquide) correspond a
I'état physique dans lequel se trouve le corps pur sous la température T et la pression

P=1 atm.
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Exp

H:0 a une température de 298 K et a la pression P=1 atm constitue un liquide et le gaz
CH4 a cette méme pression représente un gaz,

* On parle alors de réaction chimique réalisée dans des conditions normales, lorsqu'elle
est effectuée selon les mémes conditions normales des réactifs et des produits (T=298K ;
P=1latm).

V.7.Enthalpie standard de formation AH®¢

On appelle enthalpie de formation d'un composé celle de sa réaction de synthétisation en
partant des éléments constitutifs a 1'état de corps simples et a la pression
atmosphérique.

Lors de la température de réalisation de l'expérience et sous pression atmosphérique, les
composés formés et les corps simples de départ se trouvent dans leur état qualifié de
normalisé ou standard.

De facon plus détaillée, nous utilisons l'expression enthalpie standard de formation et
nous indiquons la température T en la notant :

AH°r .

L’enthalpie standard de formation a T d’un composé chimique AH°(T) :

Cgraphite + 02 (g) CO2 (g) AH®298= — 94,05 Kecal

AH’298 = AH'(co2(¢) — AH f(Graphite) — AH f(02(g)
AH’298 = AH’t(coz(g) = —94,1kcal
Procédure de formation de I'éthanol :

2C + 3Ha + 1/2 O CHsCH:=0H o AHr=— 277 KJ.mol ! La

valeur de l'enthalpie standard de formation a 1'état de référence d'un corps simple est
égale a zéro.
Exp * AH(cts» = 05 AH’f(02(9» = 0

Chaque réaction s'écrit selon le schéma suivant :

AH’r =Y:9:AHs Y compris (J; < 0 concernant les réactis) et (5 >0 concernant les produits)

Exemple : COz ¢ + 2H2 ») COz2 @+ H20(

AH’r = =AH’(co2(g) — 2AH p(n2(g) + AH f(co2() + AH f(20(g)

Dans I'état standard, la valeur de l'enthalpie de formation d'un élément (carbone, fer,
soufre, entre autres) et d'un corps simple (02, Ho, etc.) est égale & zéro. Au cours d'une
réaction chimique :

AHRéaction = ZAH(produits) _ZAHf(réactifs)
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V.8.Enthalpie de dissociation AH’q

1?02 (2) + H2 (g) H20() AHf = —AH"q

+Enthalpie de liaison :
AB A + B Da-s=AH’t (0°K) = AH«(T)

Quant a l'enthalpie de liaison qui est invariablement positive étant donné qu'elle
représente I'énergie a fournir pour briser la liaison,et qui est mesurée en KJ.mol! Les
énergies permettent de trouver la valeur de l'enthalpie standard de réaction AH:.
Exp: CHa + Bre CHsBr + HBr(

AH’t= 4Dc¢-u+ DprBr+ De-Br —3Dc-u—Du-Br

(Dx-v) est définit comme 'enthalpie molaire de dissociation ou énergie de liaison

V.9.Calcul de I'enthalpie d’une réaction chimique

Afin qu'on puisse établir les enthalpies de réaction, il convient de suivre les étapes

sulvantes :

* En mesurant l'effet thermique pour accompagner la réaction (calorimétrie) et c'est la

méthode de détermination directe.

* Des techniques de calcul, a partir des enthalpies des autres réactions convenablement

choisies et c'est la méthode dite de détermination indirecte.

V.10.La loi de Hess

La somme des variations de l'enthalpie des divers constituants d'une réaction chimique

représente la variation de l'enthalpie de cette réaction entre les états initial et final.

AH°Réa= ZAHG(produits) _ZAHOf(réactifs)

AH°Réa = ZAHO(produits) _ZAHOf(réactifs)

Exp : C2H50Haw + 302 (» 2CO0sz @ + 3H200

AH°rsa= 2AH’t(co2(e) + SAH fm200) — AH t(c2r5000) —3AH 1(02(2)
AH’r6:=2(-94,052)+3(=68,315) — (—66,19)—-3(0)= —188,104—204,94+66,19
=-326,85 Kcal.mol!

CsHiz 0+ 802 ) ———=5CO02 (9 + 6H200

Les enthalpies de formation étant les suivantes:

Ce + Oz A . COux AH1%20s= — 393,1KJ.mol"!
Ha o+ % Oz —2—= H20( AHs'205= — 286 KJ.mol !
5C+ 6Hz AH,” CsHia AHs'29s= —146 KJ.mol!
Alors que:

CoHs () + 802 (9 —2% . 5CO02 v + 6H200)
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bl 6AH,°

S4H,"

5C+6Hz2 @ +802 (»
=AH’k = —AH’s + 5AH"1 — 6AH"s

=>AH’s = — (-=146) + 5(-393,1)-6(-285)
=AH% = -102,9 K]

5CO2 @+ 302 @+ 6H2(g)

En ce qui concerne le cycle: Y AH; =0

AN,

Etat initial Etat final

AH®, AH®,

14 . . ﬂ[]c . s . .
Etat intermédiairel ————— Etat intermédiaire 2

V.10.1.Energie réticulaire (cycle de Born-Haber)

Il s'agit tout simplement de I'énergie interne a OK résultant de la réaction de dissociation
d'une mole de cristal en ses composants ioniques en phase gazeuse, considérés comme
immobiles et distincts.

KCly K + Clw

V.10.2.Enthalpie de formation des atomes gazeux

X ———————— X" g+ 1€ avec AH'ion> 0

Il convient cependant qu'une énergie soit fournie pour extraire un e (Ei(ev).
+Enthalpie standard d’attachement (fixation) électronique (Eax) :

X(g) + 16 ——— X(9)°

Cette valeur est opposée a celle de I'énergie interne a 0°K.

Eate = Ex- — Ex lorsque : Exx>0= Ex- > Ex

X étant moins stable par rapport a X de méme que le contraire.

Exp : Déterminez AHx de cette réaction

Ho@+% O2(9 ——2—— H:0(9

En plus:

2H) Hs AH1°20s= — 104,1Kcal

20@ —— 029 AHs29s= — 118,1Kcal

2H @+ O H:0 AHs329s= — 220Kcal=2E;(o-1)

&
Ha +%2 O2 R H20
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—Al, =112 AH,

—SAHi—AH’s + %AHE — AH1 =0

—SAHk=AH’s — %AHE — AH

SAH3==220 + - +104=-58,1Kcal/mol

AH’r=2 E©o-m — 2 Emu-n) —17 Eo-0

V.11. La loi de Kirchhoff

La fonction de Kirchhoff nous permet de déterminer AHR ainsi que AUR d'une réaction
réalisée a une température T qui différe de celle de I'état standard.En clair, en
connaissant les enthalpies de chacun des constituants a 1'état standard (298K).

On peut trouver la variation de I'enthalpie de la réaction réalisée a une température

élevée par rapport a 1'état standard.

A(298K) —AH< . H(298K)

@
B(T)

AT —ABE . B(D)

L’enthalpie de réaction est une fonction de 1'état :
A(298K)—AHz2 — AHR(T)-AH1 =0
AHR(T) =A(298K)—AH2 —AH1

na Cp(B) dT=— fT

50g N1B Cr(B) dT

na Cp(A) dT et AHs = [~

T
AH1 —f 298

298

T
298

ACpy=ng (B) —na C(A)

AHR(T) =A(298K)— [ (nB Cp(B) —na Cp(A))dT

Cela conduit au résultat suivant :

AH°géa =Y vp Cp (produits) =Y, ve Cp (réactifs)

T
298

AHR(T) =A(298K)+ACH(T—298)

AHR(T) =A(298K)— [... ACpdT

En ce qui concerne une réaction menée a un volume constant, il est possible d'obtenir :

T
298

AUR(T) =AU(298K)— (... ACvdT

AUR(T) =AU(298K)+ACv(T—298)
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V.12.Température de flamme et pression d’explosion
V.12.1.Température de flamme

Elle correspond a une température optimale qui est atteinte lors d'une transformation
adiabatique isobare. Quant a la température de la flamme "Tf", celle-ci est définie par la

relation :

ATHOT +fTﬂamme

T [ZniCp, m(produits ] dT = 0

b) Température d’explosion : Elle correspond a la température la plus élevée atteinte
durant une transformation adiabatique isochorique.

Cette température d'explosion "Tex" est déterminée par la formule suivante :

Tflamme
AonT +fT

[>niCvm(produits ] dT = 0

V.13.Exercices d’applications

Exercice 1

A pression constante, le méthanol (CHsOH) génére une quantité de chaleur équivalente
a 49,5 kdJ.mol-1 a une température de 298,15 K.

COs(g) + 3Hz (g) === CH30H() + H20(1)

+ Etablissez le calcul de la chaleur de formation du méthanol.

+ Cette réaction se déroule a une température de 500°C ; dans ce cas, calculer la
variation d'énergie interne ainsi que l'enthalpie de vaporisation de 200 g de méthanol,
tout en sachant que la chaleur latente de fusion du méthanol Ls= 99,16 J.g*.

+Déduire la température limite pouvant étre atteinte dans une flamme de méthanol

bralant a pression constante.

Le tableau suivant est donné :
Composés CO2(» Ha H:200 CH30OHo H20¢) CH30H
AH,208(Kcal.mol'l) RN 00 -68,315 -57,23 -57,796 -48,27

C’p208x(cal.mol K1) XY 6,89 17,997 19,15 8,025 10,49

Solution

+L’enthalpie de formation du methanol:

La Loi de Hess s'applique comme suit:

AH’r =) AH’f produits — ). AH’s réactif's

AH'r= AH;CH30)+ AH*tH200 — AH’f COxp) — 3AHs Ha(p)
AHsCH30) = AHeg — AH"s H200) + AH fCO3(p + SAHs Ha(y)
Compte tenu du fait que: AH’s Ha(g) =0

on disposera de: AH®s CHs) = AH’r — AH’s H20() + AH"f CO2(y)
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A.N.

AHfCHs0) = (—49,5/4,18) + 68,315 — 94,052

AH’ fCHs30= —232, 647 Kcal

+ Le processus d'évaporation du méthanol se caractérise par les étapes suivantes:

P=1 atm

CHsp ——3K. CH30He
La formule suivante est mise en ceuvre :
Qv =Qr — AnRT =An=1-0=1
on ne prend en compte que les réactifs en phase gazeuse(CHsOHy).
AU = Qv=-49,5 -1.8,31. 1073.773
Qv =—55,926 kJ. mol-!

Dans le cas de 200 g de méthanol, cette énergie interne sera donc de :
55,925.200
32

AU= —349, 54 kJ/200g

En fonction de la réaction, la température maximale Trnam pouvant étre atteinte par la

combustion d'une flamme de méthanol a pression constante :

P=1 atm

COz + 3Ha (9 —=773K, (CH30H( + H20(

On part du principe que la quantité de chaleur libérée est affectée aux gaz formés:

o Tflamm
—AH’773k =J.

s ™ 1Cp CH30H () + CpH20(p) dT

Nous devons d'abord calculer AH 773¢ en utilisant la loi de Kirchhoff:

AH'r = AH'z0g + [ 00"
ACp = X1 9iCproduits) =27 9jCPacactits)

=>ACp = Cp, CH30H + Cp H20¢) — Cp COz2) — 3Cp Hay
=>ACp = 19,15 + 8,025 — 8,87 — 3 * 6,89

ACp=-2,37 cal. K'1=-9, 9] K1

AH°773 = —49,5 — 9,88.102 (773 — 298)

AH773 = =54, 2 K]

ACp Dt

o Tflamm
=>—AH'7713 =

s " 1Cp CH3OH (g + CpH20(p) dT

= 54,193 = (10,49 + 8,025).4,18. 1073(T figmm — 773)

=>Tfiamm = 1473 k

Exercice 2

Dans des conditions normales de pression et de température, la combustion compléte

d'une mole de méthanol liquide dégage 725,2 kJ suivant la réaction ci-dessous:
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3
CH:0H o + By 02 COz g+ 2H200)

+Calculer I'enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide.

Les enthalpies molaires standard de formation de H2O() ainsi que COs AH¢ 298 (H20, 1)
=-285,2 kJ.mol! ; AHf29s (COg, g) = -393,5 kJ.mol’!

+ Déterminez l'enthalpie associée a cette réaction a 60°C.

+ En sachant qu'a cette pression, le méthanol bout a 64,5°C et 'eau a 100°C et que les
chaleurs de vaporisation sont les suivantes: AHap(H20,1) = 44 kJ.mol ' ; AH"vp(CH30H,
D = 35,4 Kj mol’!

Les chaleurs molaires & pression constante sont indiquées comme suit: Cp(H20,1) = 75,2
Jmol 'K ,Cp(H:0, g) = 38,2 J.mol'K* , C;(CHs0H, 1) = 81,5 Jmol 'K, C,(CH30H, g) =
53,6 Jmol'K1, Cp(Os, g) = 34,69 J.mol''K'! , Cp(COsz,g) = 36,4 J.mol' 'K .

Solution

Determination de AH’{CHsOH) :

3
CHsOH o + P 02 CO2 @+ 2H200)

Mise en application de la loi de Hess

= AH’R29s8 :Z? AHo(produits) - Z? AHof(réactifs)
3
= AH’R(298) = 2AH°(H20) + AH*f(CO2) — AH°;(CH30H) — > AH’/(02) ; avec AHf(02) = 0

AH*(CH30H) = AH°/(CO2) + 2AH";(H20) — AH Ra29s —AH’;(CH30H)

= 2(-285,2) + (393,5) — (-725,2)

AH’;(CH30H) = —832, 8K]. molt

+ La loi de Kirchoff est appliquée afin de pouvoir calculer AHR333:

333

3
yos ACPAT = C, CO:2 + 2 €, H20 = C, CH30H = —C, 03

AH R333 = AH R29s +

3
=36,4 +2.75,2 - 53,5 — ;.34,7

ACp,=81,25]. K1. mol

AH’R333 = —725,2 + 81,25.1073. (333 — 298)
AH’R333 = —=722, 35 k J.mol1

+ Enthalpie pour une T=127°C :

AH’R400 =?

Le cycle est le suivant:
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Y 298K Oy 298K
CHyOH, + 320, ~ K W‘ Oy ) + 2H0 g
20,0, 337 5K
CH;O0H 337.5K
AH? AH) .\”;'
CHOH 337.6K 2H,0 ., 337.5K
AH?® AH? AH?
g % A"y 400 100K
100K

COy o+ 21,0
CH3;OH (4 + 32 Oy,

AH’R29s = AH’1 + AH°2 + AH’s + AH’4 + AH Raoo + AH’s + AH's + AH’7 + AH"s
D’ou : AH°Ra00o = AH°R 298 — AH*1 — AH’s — AH’> — AHs — AH°s — AH’s — AH'7 — AH's

AH'R29s = —725,2 k]
AH? = AH*(CH30H) = 35400]

AH =[7° C(CHsOHo)dT = 81,6(337,5 — 298) = 3223, 2J
AH'3 = [0 C(CHag)dT = 53,5(400 — 337,5) = 3343, 75J
AH's :3; ow C(02(9))dT = 3 2.34,7 (400 — 298) = 5309, 1J
AH' = = [0 C(CO2p)dT = —36,4 (400 — 298) = -3712, 8J
AH's = = [ 2(Ha(p)dT = -2 .38,2 (400 — 373) = -2062, 8 J

AH"7 = =2 AH(H20) = —2.44.103 = —88000]

373
298

AH’R400= —725200 — 57779,55
AH°R400 = —667, 42 kJ

AH’s = — 2C(H20(D)dT =-2 . 75,2 (373 — 298) =-11280
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Chapitre VI.
Enthalpie libre-Energie libre
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Chapitre VI.
Enthalpie libre-Energie libre

VI.1. Introduction

Le second principe de la thermodynamique établit pour toute transformation une notion
fondamentale de spontanéité.

AS>0 = Transformation spontanée (irréversible)

AS = 0 = Transformation réversible

On considere le terme d'entropie correspondant a celui de 1'univers qui devra prendre en
compte la variation d'entropie du milieu extérieur ASext en parallele de celle du systeme.
AS = ASuniv

= ASuniv = ASsys + ASext =0

En ce qui concerne les systémes isolés ASext = 0 = donc ASuniv = ASsys.

Toutefois, un grand nombre du systéme qui présente un intérét aux yeux des spécialistes
du domaine est un systéme non isolé et qui échange de 1'énergie avec le monde extérieur.
Les calculs d'entropie deviennent alors extrémement difficiles, notamment lorsque le
milieu extérieur comprend plusieurs sous-systémes. Il faut donc rechercher des
parametres d'évolution qui solent uniquement liés au systéme, autrement dit
indépendants de l'extérieur. On est donc amené a mettre en place deux fonctions
thermodynamiques simples, 1'énergie libre F et 1'enthalpie libre G

VI. 2. Energie libre(F), Fonction d'état

Considérons le cas d'un systeme qui subit des transformations a volume constant V ainsi
qu'a température constante T ( on considérera par ailleurs que les forces de pression
constituent le seul travail mis en jeu) :

La quantité de chaleur que le systeme échange avec le milieu extérieur est égale a AUsys.
La quantité de chaleur élémentaire réceptionnée ou fournie par le milieu extérieur va
donc étre égale a :

6extQv = dUext = —dUsys

Le préalable de la spontanéité peut étre formulé comme suit:

dSuniv = dSsys+ dSext = dSsys + dUext T = dSsys — dUgysT > 0

dUsys — TdSsys < 0

F=U-T

Nous arrivons a une nouvelle fonction qui définit un état d'évolution spontanée

uniquement lié aux caractéristiques du systéme concerné :
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dFsys <0

La nouvelle fonction ainsi créée est appelée l'énergie libre ou encore fonction de
Helmholtz et porte la désignation F.

Par définition, I'énergie libre F correspond a une fonction d'état.

Nous pouvons ainsi écrire dans le cas d'une transformation finie effectuée a une
température constante:

AF=AH —TAs <0
VI1.3. Enthalpie libre g, fonction d'état

Admettons qu'un systéme évolue a pression constante sans échanger aucune autre forme
de travail que celui des forces de pression. La quantité de chaleur échangée par le
systéme avec le milieu extérieur vaut AH .

Ainsi, la chaleur fondamentale recue ou fournie par le milieu extérieur correspond a:
8extQp = dHexe = —dHsys Le préalable de la spontanéité peut étre formulé comme suit:
dSuniv = dSsys + dSext = dSsys + dSext S

= dSsys — TdHsys > 0

dHgys — TdSsys < 0

G=H-TS

G=H-TS=dG=dH—-TdS-SdT (a T = Cste) =dG = dH — TdS

. G=AH — TAS :
| |
Application
Soit la réaction suivante a 25°C :
(1)
CaC0s39 =——=—=—=—== CO2+ CaO
)
+Déterminer le sens de la réaction sachant que :
CO2 CaOg) CaCOs
AG’t (kJ.mol1 ) g el el gy
S°298(J. K1 .mol1) 214 40 93
—393,591 — 635,091 — 1206,8

AH’t (kJ.mol 1)
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Solution

AG’Rr298= Y .G°f produits—2,G fréactifs

AG°r29s= AG’fCO2(g) + AG’fcao(s) — AG  rcacos(s 0

AG re9s= —395 — 604 + 1129

AG’r29s= = 130 K]

AG’r29s=> 0

= Une telle réaction ne peut donc pas évoluer selon le sens 1 (formation de dioxyde de
carbone). La valeur positive de l'enthalpie libre indique que la transformation du calcaire
en pierre a chaux vive ne se fera jamais (dans des conditions normales) en libérant du
COs, sans quoi la totalité des carrieres de calcaire ou de marbre devrait disparaitre.

La fonction que nous avons ainsi définie est une nouvelle fonction définissant une
condition d'évolution spontanée qui ne dépend que des caractéristiques du systéme
considéré : dGsys< 0

Ce changement de fonction porte le titre d'enthalpie libre ou fonction de Gibbs et est
désigné par G. Par définition, l'enthalpie libre G est une fonction d'état.Nous pouvons
par conséquent évaluer pour une transformation finie effectuée a température constante:
AG=AH —-TAS <0

Les conditions de spontanéité sont résumées ci-apres :

AG < 0 = Transformation Irréversible (spontanée)

AG = 0= Transformation Réversible

AG > 0 = Transformation Non spontanée (impossible)

Remarque : A la suite de l'expression G = H — TS, la fonction enthalpie peut étre
substituée par 'expression suivante H=U + PV.

Il est ensuite arrivé: G = U + PV -TS

=(U-TS) +PV=F + PV

De la vient l'analogie entre les termes suivants H = U + PV et G = F + PV et la

dénomination de I'enthalpie libre retenue pour cette fonction G.

VI.4. Variation d'enthalpie libre des systémes chimiques

cPi + dPq A+H'r

Soit la réaction chimique : aR1 + bRz
L'enthalpie libre standard de réaction (A,Gr°) associée & une réaction chimique a une
température donnée T peut étre calculée a partir de la relation :

ArGr=ArHr’ — TA:ST

ArGr” = X7 0 ArGy,” (produits) Y7 n AcGy,r” (réactif's)
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VI.5. Variation de I'enthalpie libre standard de réaction avec la température

On envisage la réaction ci-dessous réalisée dans des conditions normales :

aR: + bR2 cPi + dPq ArH"208

Le but étant de déterminer la variation de ArG° en fonction de la température, on peut
trouver sans peine ce lien en utilisant un cycle thermochimique constitué de deux

sentiers distincts. Sachant que ArG’ 298, nous allons déterminer A,Gr, T >298 K:

l'état standard (P°,T) I'état standard (P°,T)
A, G 08
aR:1 + DbRq cP1 + dP:
L i L § w
A G
aRi + DbRe cP1 + dP:
T >298 K

La libre enthalpie standard de la réaction (A;G'298) considérée comme étant liée a la
réaction chimique a 298K est représentée par la formule suivante:

ArG'208 = ArH’208 — 298 ArS"20s

L'enthalpie libre standard de réaction (A,G°r ) associée & une réaction chimique a une
température donnée T peut étre calculée a partir de la relation :

AHT =AH'T — TAS’t

o o T
ArH't = AyH 208 + 208 ACp dT
AS'T = ArS 208 + 228 ACp dT

ACp = [(cCom(P1) + dCpm(P2)) — (@Cpm (R1) + bCpm (R2))]

ACy = X7 0Com (produits) — Y7 niCom (réactif's)

La présente loi autorise a déterminer l'enthalpie libre standard d'une réaction par
rapport a la température, alors qu'aucun des constituants ne varie dans son état
physique.

Dans le cas ou l'intervalle de température envisagé est peu important, on peut négliger

les variations de A’H ; A/S.
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En ce cas, on note que:

ArGe ArHe

AGTL = AHO — TiAS = oI =0T Aes 1]
Ty Ty
ArGe ArHe°

AGrs = AHO — ToAcS = 8r0m2 Artrs ) oo o]
T, T,

ArG° ArG® 1 1
T2 T1 — ArHo (_ _ _)
T, T, T, T,

[2]- [1]=

1 1
ArGon = A-H® (_ - _)
T, Ty

Une telle relation met en évidence 1'enthalpie libre de la réaction lorsque la température
T2 est différente de Th.

VI.6.Exercice d’application

Exercice 1

Calculez 'enthalpie standard a 25°C correspondant a la réduction de l'oxyde de fer (III)
en présence d'aluminium.

2Ale +Fe2036) — 2 Fe +Al:Os6)

Etant donné que:

AH’t208 (Fe20s,s) =—196,5 kcal.mol!

AH208 (Al203,s) =—399,1 keal.mol’!

Solution

2Ale) +Fe203¢ — 2Fe +Al20s¢)

La réduction molaire standard de 'enthalpie de l'oxyde de fer est la suivante:

AH'r208= 2.7 niAH 1 298 (produits) =27 nAH t.208 (réactifs)

AH'r 208 = 2AH 1208(Fe,s)+AH 1 208(A1203,5)—2AH r 295 (Al,)—AH 1 208(Fe20s,s)

L'enthalpie molaire standard de formation pour un corps simple est équivalente a zéro.
=>AH’r20s(Fe,s) = 0;AH 208 (Al,s) = 05 AH 208 = (Al2O3,s) —AHt20s(Fe20s,s)

=>AH’t29s= —202,61 keal.

Exercice 2

On considére 'oxydation de I'ammoniac par de 1'oxygéene suivant le schéma réactionnel
ci-dessous.

2 NHas() + 5/2 Oz 2 NO( + 3H20( AH’r20s= —109 kecal

A partir des enthalpies molaires de formation de NO¢) et de H20(), déterminer
I'enthalpie molaire standard de formation de NHs3 (.

AH’t208 (NO,g) = 21,5 kecal.mol! ; AH't20s (H20,g) = —58,0 keal.mol!
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Solution

2 NHas() + 5/2 Oz 2 NO  + 3H20 (g) AH®r,208 =—109 kcal

Appliquons la loi de Hess pour calculer I'enthalpie molaire standard de formation de
l'ammoniac

AH®:,208 = 2AHC,208(NO (g)) + 3AH %205 (H20, g) — 2AH 1,208 (NHs,g)

AH®f,208(NHs, g) = —11 kcal/mol

Exercice 3

Considérant la combustion de I'éthane C2Hs (9 a 25°C et sous une atmospheére :

C2Hs @ + 7/2 O2 2C02 ) + 3 H200) AH":208(1) =—373,8 kcal

En connaissant 1'enthalpie molaire standard de formation du dioxyde de carbone et de

l'eau liquide :

CO2 (2) AH":208(2) =—94,05 kcal
H:200) (3) AH'r.298(3) =—68,3 keal

C (graphite) + 02 (2)

H2 @ + 1/202

Déduisez la chaleur molaire standard de formation de 1'éthane. AH%29s (C2He,g)
Solution

C2He @+ 7/2 O2 9 2C0 @ + 3 H20 AH°y208 = —373,8 kcal

Nous allons nous servir de la loi de Hess afin de calculer la chaleur de formation de
I'éthane sous pression constante :

AH'r208= 2.7 niAH 208 (produits) =27 nAH t.208 (réactifs)

AH'1208== 2 AH't20s(COs, g) +3 AH’t 208 (H20, 1) —AH’t208(C2He,g) —7/2 AH’208(02,g)

La valeur de l'enthalpie molaire standard de la formation d'un corps simple est égale a
zéro. =AH't208 (02,2)= 0 5 AH’1208 (C2He,2) = 2AH208(CO2, g) +3 AH’t208 (H20,1)— AH: 298
AH't208 (C2Hs,g)= 2(-94,05)+3(-68,3)—( —373,8)= —19,2 kcal.mol !

AHt208 (C2Hs,g) = -19,2 kcal.mol'?

Exercice 4

La valeur de l'enthalpie molaire de combustion du méthane a 25°C et dans une
atmospheére est équivalente a —212,8 keal.

Sachant les enthalpies des réactions ci-dessous:

CO29 (1) AH 208 (1) = —94,05 keal

H200 (2) AH:20s (2) = —68,3 keal

C (graphite) 02 (g)
H2 @+ 1/202

+ Trouvez la valeur de I'enthalpie molaire standard de formation du méthane.
AH’t208 (CHa,g).
+ Déterminer la valeur de l'enthalpie molaire de combustion du méthane dans une

atmosphere et une température de 1273 K, en appliquant la méthode des cycles et la loi
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de Kirchhoff. les chaleurs molaires d'un corps présumé étre constant et compris entre
298 et 1273K : Cp, (CHy, g) = 13,2 cal mol'K*; Cp (02, g) = 7,6 cal.mol'.K!; C, (COs, g) =
11,2 cal mol* K'1; Cp (H20,2) = 9,2 cal.mol 1K1 ; Cp(H20, 1) =18,0 cal mol! K'!

La valeur de l'enthalpie de vaporisation de l'eau est égale :AH'vap,373(H20,)=9,7 kcal.mol!
Solution

CHi 9 + 202 (9 COz p + 2H200) AH’: 208 = -212,8 keal

+ Nous allons appliquer la loi de Hess pour déterminer l'enthalpie molaire standard de
formation du méthane

AH’r.208= )\ nyAH 't 208 (produits) —Z’] nAH 208 (réactifs)

On remarque que : AHt20s (COs, g) = AH"1 ; AH't208 (H20,1) =AH",

car les enthalpies molaires standards de formations des corps simples sont nulles.
AH'r.208 = AH'r208(CO2,8) +2AH %208 (H20,1) — AH'r20s(CHa, g)— 2AH t205(02,2)

AH’t208 (CHa,g) = AH't208 (CO2,8) +2AH 208 (H20,1) —AH": 208

AH’t20s(CH4, g) = —94,05 +2(-68,3)—(—212,8) = —17,85 kcal.mol!

AH’t 298 (CH4, g) =—17,85 keal.mol'!

+ CHi+ 2020 CO2 » + 2H200

Sachant I'enthalpie molaire standard de combustion dans une atmosphére et pour une

température de 298K, on détermine l'enthalpie molaire de combustion dans une
atmosphére et pour une température de 1273K. A une telle température, les produits
sont tous a 1'état gazeux. Par conséquent, I'eau a changé de phase entre 298 et 1273K.

CHis + 202 COz () + 2H20()

Procédé du cycle:

HD
CHi+ 202@ — E T CO2 @ + 2H200

298K
AHP
AHL AH® AP
) M 373K
20,00}
A
v 373K
2H0(g)
AH2
A\
v ¥ M 1273K

AH D,
CHi+ 2020 — — " COz @ + 2H200
YT Hi (cycle) =0
AH 1+ AH 2+ AH'y 1273 — AH’s— AH’s— AH’s — AH’s -AH’208 = 0

AH '+ AH = [

205lCP (CH4 (e +202@)] dT

AH" 1+ AH"2 = 28,4 (1273-298).10% = 27,681 kcal.
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. _ 1273
AH’s = f298

[Cp(CO2)] dT
AH’s =11,2 (1273-298).10% = 10,91 keal.

AH's = f2192873 [Cp(H20 ()] AT

AH’s = 2.18 (373-298).103 = 2,71 keal.
AH’s= AH'v(H:20,1)] =2.9,7 = 19,41 kcal.

AH°6 — f1273

2os [2Cp(H20,¢] AT

AH’ = 2.9,2 (1273-373)10°8 = 16,55 keal.

On constate ensuite que:

AH'y 1273 = —1901keal.

On obtient également le méme résultat en appliquant la méthode de Kirchhoff avec un

changement de phase :

373

1273
298 ACpdT +f

. _ . +
AHr.1273 = AH'r 208 373

ACpdT+AH" ;373 (H20,D)]
ACp = YT n; Cy (produits) - X7 ny Cp (réactifs)

ACp = Cp (COsq, 9 +2 Cp, H20,0) — C, (CH4 (9 - 2 Cp O2 (»)

ACp = Cp (CO2 (9 +2 Cp H20 ) = Cp (CHa 9 - 2 C O2 )

On obtient ainsi le méme résultat que la méthode du cycle.

AHy 1273 = —1901keal.
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