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Avant propos

Ce polycopié a été élaboré principalement a I’intention des étudiants de 1 année de Sciences
et Technologies (ST) et de Sciences de la Matiere (SM).

Cet ouvrage est un recueil de cours, relevant des principes de la thermodynamique et leur
applications aux réactions chimiques, les critéres d’évolution des équilibres chimiques ainsi
qu’une introduction a la cinétique chimique, et de quelques exercices d’applications relatives
avec solutions détaillées afin d’aider I’étudiant a mieux assimiler les notions citées dans les
chapitres.

Le premier chapitre introduit les notions fondamentales et les premiéres définitions utilisées
en thermodynamique, ainsi que 1’énoncé du principe zéro. Le deuxiéme chapitre développe
les différentes formes d’énergie (travail et quantité de chaleur), leurs transferts et I’énoncé du
premier principe. Le troisieme chapitre est consacré a la thermochimie et I’application du
premier principe de la thermodynamique en chimie. Le quatrieme chapitre presente le
deuxié¢me principe de la thermodynamique, les différentes expressions de 1’entropie, I’énonce
du 3°™ principe de la thermodynamique, ainsi que les machines thermiques et les cycles
thermodynamiques. Le cinquiéme chapitre présente ’enthalpie et 1’énergie libres, ainsi que
les critéres d’évolution des équilibres chimiques. Le sixiéme et dernier chapitre développe les
principaux facteurs cinétiques influencant la vitesse de réaction chimiques et les différentes
méthodes de détermination de I’ordre d’une réaction.
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Variation d’entropie

Variation d’entropie de réaction chimique
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Rendement d’un moteur thermique

Coefficient de performance d’une machine frigorifique



CHAPITRE 1 :
GENERALITES SUR LA THERMODYNAMIQUE

1.1. Introduction :

La thermodynamique est la science qui a pour but I’étude des échanges d’énergie qui
accompagnent les changements d’état et les réactions chimiques.
1.2. Définition des systémes thermodynamiques et le milieu extérieur :

A/ Systeme :

Un corps ou un ensemble des corps de masse déterminée et délimité dans I’espace par une

frontiere (paroi) a travers laquelle pourrait s’effectuer les échanges d’énergie (sous forme de
chaleur Q et travail W) et de matiére avec le reste de 'univers.

B/ Milieu extérieur :

C’est le reste de univers (univers = systeme + milieu extérieur).

Frontiere (Daroi)\. Milieu extérieur

C/ Classification des systemes :

De point de vue des echanges entre systeme et milieu extérieur; on distingue trois types de
systéme :

C.1. Systéme isolé :

Est un systéme pour lequel il n’y a aucun échange avec I’extérieur (ni d’énergie, ni de
matiére). Exemple : 'univers, calorimétre.

C.2. Systéme fermé :

Est un systéme n’échangeant pas de matiére avec le milieu extérieur mais qui échange de
I’énergie. Exemple : piles électriques, le moteur & combustion interne.

C.3. Systéme ouvert :

Est un systeme pour lequel il y a échange de matiére et de I’énergie avec I’extérieur.
Exemple : les turbines, étre vivant.

1.3. Description d’un systéme thermodynamique :

1.3.1. Etat d’un systéme :

L’état thermodynamique d’un systéme est représenté par les valeurs des grandeurs relatives a
I’état de la matiere constituant le systéme a un moment donne.

1.3.2. Grandeurs (paramétres ou variables) d’état :

Sont toutes les grandeurs, directement mesurable ou non, susceptibles de d’écrire I’état d’un

systeme. Exemple: le volume (V), la pression (P), la température (T), masse (m)...etc.



1.3.3. Grandeurs intensives et extensives :

A/ Grandeurs extensives :

Elles sont proportionnelles a la quantité de matiere du systeme. Ce sont des variables
additives. Exemple : masse, volume ...etc.
Exemple : gaz (m, V, T) + gaz (m, V, T) donne — gaz (2m, 2V, T).

B/ Grandeurs intensives :

Elles sont indépendantes de la quantité de la matiére du systéeme. Ces variables sont non

additives. Exemple : pression, température, fraction molaire,...etc.

Remarqgue : intensive = extensive/extensive — p = "

1.3.4. Fonction d’état :
A/ Définition :

Une fonction (F) des variables d’état est une fonction d’état si sa variation au cours d’une
transformation ne dépend pas du chemin suivi pour passer de I’état initial a I’état final. Elle ne
dépend que de I’état initial et 1’état final du systeme.

Les fonctions d’état usuelles en thermodynamique sont : ’énergie interne (U), ’enthalpie (H),
I’entropie (S), I’enthalpie libre (G) et I’énergie libre (F).

B/ Propriétés mathématiques des fonctions d’état :

Soit une fonction de deux variables x et y (F(x, y)). La forme différentielle de cette fonction
s’écrit :

oF oF
dF = — ly .dx + 3y |x.dy
g : 1% dérivée partielle de F par rapport a x.
g : 1% dérivée partielle de F par rapport a y.

La différentielle d’une fonction d’état (dF) est une différentielle totale exacte (D.T.E) ; si:

92F _ 0°F

0x.0y - dy.0x

0%F | neme Azui .z . N
xdy - 2°M dérivée croisée de F par rapport ay.
9%F

: 2™ dérivée croisée de F par rapport a x.

dy.0x

Exemple d’application: cas d’un gaz parfait

L’équation d’état d’un gaz parfait est : PV = nRT. Si n (nombre de mole de gaz) est constant,

le volume V dépend de deux variables indépendantes : V = nRT = V(P,T)

=
On peut écrire : dV = (g—‘T/) dT + (Z_Z) dpP

Or d’apres I’équation d’état :



oV _ nR

aT P

v _ _ mRT

oP p2

D’ou:dV = (%) dT — (%T) dP

Pour que la forme différentielle dV de la fonction V (P, T) soit différentielle totale exacte, il

faut que les dérivees secondes croisées soient egales.

92V 9%V

9T P  aPaT

Cequilecas: v _ oW _ R
q "9TaP  9PAT P2

Le volume est bien une fonction d’état.

* En revanche, la forme différentielle du travail des forces de pression: 8W = —P.dV, n’est
pas une différentielle exacte ce qui signifie que le travail n’est pas une fonction d’état et donc
que la quantité de chaleur mise en jeu dépend du chemin suivi (Q n’est pas une fonction
d’état).

Nous avons établi précédemment la différentielle du volume d’un gaz parfait :

nR nRT
dV’= (;ﬁ)dT‘—-(qir) dP
Donc la forme différentielle du travail est égale a :

SW = —P. [(%) dT — ('%) dP] — —nRdT + (“Pﬁ) dp

Cela signifie que :

ow aZw
Pl —nR et donc que aTop = 0
W _ BRT o Gonc que & = 2R
P P qU€ Spar —
aZw aZw

oT oP oPaT

La forme différentielle du travail n’est pas une différenticlle exacte et donc le travail n’est pas
une fonction d’état.

1.4. Etat d’équilibre thermodynamique d’un systéme :

Un systeme est en équilibre thermodynamique lorsque les parametres le définissant sont
constants et ils sont les mémes en tout point du systeme. Il existe :

*Equilibre thermigue : la température est la méme en tout point du systeme.

*Equilibre mécanigue : la pression est la méme en tout point du systéme.

*Equilibre chimique : la composition est la méme en tout point du systéme.

1.5. Transfert possibles entre le systéeme et le milieu extérieur :

-1l peut y avoir transfert d’énergie sous forme de chaleur notée (Q) ou sous forme de travail

mécanique notée (W).



-1l peut y avoir aussi transfert de matiére.

Convention de signe :

La convention internationale est unanime sur la procédure suivante :

*Tout ce qui est recu est positif.

*Tout ce qui est perdu est négatif.

Le travail et la chaleur sont considérés positifs lorsque le systéeme les produit en faveur du

milieu extérieur. Négatifs par contre, quand celui-ci les regoit.

1.6. Transformations de I’état d’un systéme :

v

La transformation est toute modification du systeme qui conduit a un état final différent de
I’état initial. On distingue :

A/ Transformation isochore :

Est une transformation qui s’effectue a volume constant (V = constant).

B/ Transformation isobare :

Est une transformation qui s’effectue a pression constante (P = constante).

C/ Transformation isotherme :

Est une transformation qui s’effectue a température constante (T = constante).

D/ Transformation adiabatique :

Est une transformation qui s’cffectue sans échange de chaleur de chaleur avec le milieu
extérieur (Q = 0).

E/ Transformation ouverte :

Est une transformation ou I’état final du systéme est différent de 1’état initial (figure 1.1).

Figure 1.1 : Transformation ouverte.

F/ Transformation cyclique :

Est une suite de transformations ouvertes. Ou bien le systeme subit, une série de

transformations, qui le raméne a son état initial (figure 1.2).



Figure 1.2 : Transformation cyclique.

G/ Transformation réversible (idéale) :

Est une transformation trés lente qui passe par une succession d’états d’équilibres. Pendant
I’évolution P = Pe et T = Te. La transformation inverse passe par les mémes états d’équilibre
intermédiaires, mais dans un ordre inverse.

H/ Transformation irréversible (réelle) :

Est une transformation rapide (brusque, non contrélée). Au cours de la quelle P # Pe et T # Te.

1.7. Transformation physigue (changement d’état physique) :

Tous les corps peuvent se présenter, selon les conditions de température et de pression sous
I’une des trois états suivants : solide, liquide ou gaz. Le passage d’un état a un autre
s’appelle : changement d’état physique ou changement de phase qui s’effectue a température
et pression constantes. Les différentes transformations de la matiére sont représentées par la
figue 1.3.

Condensation =+

Y . - . .
Fusion Vaporisation
Solide - * Liquide - P * Gaz

Sohdification

Liquéfaction

» Sublimation

Figure 1.3 : Différentes transformations physiques de la matiere.

1.8. Diagramme de Clapeyron :

Est un diagramme thermodynamique représentant ; pour un systéeme ; la variation de la
pression en fonction du volume P = f (V). Les transformations isotherme, isochore, isobare et

adiabatique peuvent étre représentées sur le diagramme de CLAPEYRON (P, V) (Figure 1.4).
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1 Adiabatigme

Isotherme

Figure 1.4 : Diagramme de Clapeyron.

1.9. Notion de température :

A/ Définition de température :

La température, notée T, est une grandeur macroscopique qui mesure le degré de chaleur d’un
systéme. Du point de vue microscopique, elle représente 1’agitation « mouvement » des
particules (atomes, molécules) dans le systeme étudié.

B/ Thermométrie : elle consiste a mesurer le degré d’agitation des particules au moyen du

thermometre.

C/ Thermometre : est un instrument constitué de la matiére thermométrique et d’une échelle

de lecture. Sa fonction est la mesure de la température du corps étudié mis en équilibre avec
celui-ci. On distingue différents types d’instruments : les thermométres classiques, les
thermometres électroniques, les thermocouples... Les thermomeétres classiques (T atteinte
200°C environ) utilisent une matieére dilatable (mercure, alcool...). Le thermomeétre a
résistance (T atteinte 800°C environ) se base sur la mesure de la valeur d’une résistance
électrique et les thermocouples présentent une tension entre deux bornes d’électrodes
métalliques (T limite 2000°C environ).

D/ Echelles de température :

* Echelle Centésimale :

Appelé aussi échelle Celsius, notée (°C). Sur cette échelle, la température de fusion et
d’ébullition de I’eau sous la pression atmosphérique (p = 1 atm) sont : 0°C, et, 100°C,

respectivement.

* Echelle absolue :




Appelé aussi échelle Kelvin, notée (K). Les températures de fusion et d’ébullition de I’eau
correspondent a 273,15 et 373,15 K & la pression atmosphérique. Le 0°K correspond a -
273,15°C. La relation entre 1’échelle kelvin et 1’échelle Celsius est donnée par la relation :
T(K) = T(°C) + 273.15

* Echelle Fahrenheit :

Notée °F, sur cette échelle la température de fusion et d’ébullition de ’eau sous la pression

atmosphérique (P=1atm) sont respectivement 32 °F et 212 °F. La relation entre I’échelle
Fahrenheit et I’échelle Celsius est donnée par la relation : T(°F) = g.T("C) + 32

* Echelle Rankine : La relation entre 1I’échelle Fahrenheit et 1’échelle Rankine est donnée par
la relation : T(R) = T(°F) + 460

1.10. Notion de pression :

La pression absolue d’un gaz est le résultat des chocs des atomes ou molécules sur les parois
de ’enceinte. La force agissant sur 'unité de surface de I’enceinte est appelée pression tel que
P = F/S, enceinte = espece entouré, pression d’un gaz = bombardement moléculaire.

Unités de pression :

*[P] : N. m? = Pa (Pascal, unité SI). 1 atm = 1.01325.10° Pa.
*[P] : bar 1 bar = 10° Pa.

*[P] : atm (Atmospheére) 1 atm = 1.01325 bar.
*[P] : mmHg (Millimétre de mercure) 1 atm = 760 mmHg.
*[P] : Torr (Torricelli) 1atm = 760 Torr.

1.11. Principe ZERO de la thermodynamique :

Un corps A est en équilibre thermique avec un corps B qui est a son tour en équilibre avec un
corps C, alors A est en équilibre thermique avec le corps C.

1.12. Equation d’état des gaz parfaits :

* Définition :

Un gaz parfait est un gaz reel a faible pression ou les molécules sont trés éloignées les unes
par rapport aux autres. Cela signifie que le choc entre les molécules est négligeable « les
interactions moléculaires sont négligeables ».

* Equation d’état des gaz parfaits :

L’équation d’état des gaz parfaits s’écrit : PV = nRT (1.2)
Avec :

P : Pression du gaz.

V : Volume du gaz.

T : Température du gaz.



n : nombre de moles

R : Constante des gaz parfaits.

R =0.082 atm.L/mol.LK ; R =8.314 Pa.m®*mol.K : R=2cal/mol.K
* Loi ’AVOGADRO :

Une mole d’un gaz parfait occupe un volume de 22.4 L (dans les conditions normales) et 24.4
L (dans les conditions standards).

Conditions normales :

P=1atm

T=0°C=273,15K

D’apres la loi des gaz parfaits : V = %T

V =1.0.082.273.15/1 = 22.414 L
Conditions standards :

P=1atm

T=25°C=298.15K

V =1.0.082.298.15/1 = 24.46 L

1.13. Rappel des lois des gaz parfaits :
A/ Loide BOYLE - MARIOTTE :

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

proportionnels : PV = Cte = nRT (1.2)

0 1 > N 3 2
Figure 1.5 : Courbe P=f(V) d’une transformation isotherme.

B/ Loi de GAY —LUSSAC :

A pression constante (P = constante), le volume d’un gaz est proportionnel a la température :

V_ cte = MR
¥—Cte—P (13)



Figure 1.6 : Courbe V=f(T) d’une transformation isobare.
C/ Loi de CHARLES :

A volume constant (V = constant), la pression d un gaz est proportionnelle a la température.

P nR
T Cte = v (14)

o V = cte

Figure 1.7 : Courbe P=f(T) d’une transformation isochore.

D/ Loi de dalton (mélange de gaz parfaits) :

Soit un mélange de plusieurs gaz, contenu dans un volume V, placé a une température T et
soumis a une pression P.

La pression partielle P; est la pression exercée par le gaz i comme s’il était seul dans le
volume V, soit : P;V = n;RT; ni : nombre de mole du gaz i.

La pression totale exercée par un mélange de gaz parfaits est égale a la somme des pressions
partielles des constituants. C’est la loi de Dalton, Soit : P, = YL P;

On peut exprimer difféeremment la loi de Dalton, en introduisant la fraction molaire xi du gaz

D’ou: Pi = Xi'Pt (15)



Exercices corrigés :

Exercice 1 :

a) Dans un récipient indilatable (V = 10L) muni d’un robinet, on introduit 3 moles d’un gaz
parfait, la température est de 20°C, calculer la pression P1 dans le récipient.

b) On chauffe le récipient et son contenu jusqu'a T2 = 150°C, calculer la nouvelle pression.

c) On ouvre le robinet jusqu'a 1’équilibre dynamique, calculer le nombre de moles de gaz
restant dans le récipient.

Exercice 2 :

Trois récipients contiennent respectivement de H., d’O, et de CO dans les conditions
suivantes :

(H2: 5L; 2500mmHg; 20°C), (O2: 2L; 2bar; 293K), (CO,:0,006m?; 3atm; 20°C)

1/ Calculer le nombre de moles et la masse de chaque gaz en les supposant parfaits.

On relie les récipients par des tuyaux de volumes négligeables.

2/ Calculer la pression totale.

3/ Calculer la fraction molaire, la fraction massique et la pression partielle de chaque gaz.
Données :  latm=760mmHg; latm=1,01325bar; H(M=1g/mol); O(M=16g/mol) ;
N(M=14g/mol) ; R=0,082L.atm/mol.K.

Exercice 3 :

Soient deux ballons B: et Bo.

B1 de volume V1, contient du CO2 sous la pression Px.

B. de volume V2, contient d’Oz, sous la pression Po.

La température est T=0°C, On relie By et B> par un tube trés fin ; 1’équilibre étant établi ; la
température étant toujours 0°C.

1. Quelle est la pression totale Px.

2. Calculer la fraction molaire de chaque gaz.

3. Calculer les pressions partielles Pco2 et Po2 dans le mélange.

4. Quelle est la masse volumigue du mélange.

Donnees :

P1=4 atm ; V1=3L ; P>=6 atm ; V2=1L ; Mco2=44g/mol ; Mo2=32g/mol.

Exercice 4 :

1/ Considérons 20g d’azote, a la pression P=10%Pa et a la température T:1=293K ; nous
supposons que I’azote (N2) se comporte comme un gaz parfait.

- Calculer le volume occupé par le gaz, sachant que la masse molaire de I’azote est 28g/mol.
2/ Le gaz est porté a la température T> = 313K en maintenant sa pression constante.

-Calculer alors le nouveau volume occupé par le gaz.
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3/ On fait communiquer le récipient qui renferme le gaz avec un autre récipient de volume
V2= 120L contenant de I’oxygéne a 313K et a la pression P,=4.10*Pa.

a. Déeterminer la pression finale du mélange gazeux.

b. Déterminer la masse du mélange gazeux.

Données: O (M=16g/mol); N (M=14g/mol) ; R=8,31 Pa.m*/mol.K.

Exercice 5 :

Un ballon est rempli de trois gaz supposés parfaits a la température 20°C et pression totale
égale a 4atm. mu2=149 ; Mo2=6,4¢g ; MnH3=5,1g.

1. Calculer le volume total du mélange gazeux.

2. Calculer la fraction molaire pour chaque gaz.

3. Calculer les pressions partielles des trois gaz.

Données: H (M=1g/mol) ; O (M=16g/mol) ; N (M=14g/mol) ; R=0,082L.atm/mol.K
Exercice 6 :

Dans un ballon de 10 litres, maintenu a la température constante de 25°C, On introduit 2g de
H>, 129 de N et 18g de CHas.

1. Calculer la pression totale du mélange gazeux.

2. Calculer la fraction molaire de chaque gaz.

3. Calculer la pression partielle de chaque gaz.

Données: H (M=1g/mol) ; C (M=12g/mol) ; N (M=14g/mol) ; R=0,082L.atm/mol.K.
Exercice 7 :

Soit une masse de 80g de mélange gazeux d’azote (N2) et de méthane (CHi) formée de
31,14% en poids d’azote et occupant un volume de 0,995L a 150°C.

1. Calculer la pression totale du mélange gazeux.

2. Calculer les pressions partielles de chacun des gaz.

Données: H (M=1g/mol) ; C (M=12g/mol) ; N (M=14g/mol) ; R=0,082L.atm/mol.K

Corrigés :
Exercice 1 :

a) Calcul de P, :
P1V — nRTl 5 Pl — nRT4 — 3%0.082%293 — 7.2 atm
\% 10
b) Calcul de P, :
nRT, 3%0.082%423

sz == nRTZ - Pz = v = 10 = 10.4’ atm

¢) Calcul de nombre de moles :

A I’équilibre dynamique : Pracipient = Pext = 1atm

11



PV 1%10

PV=nRT-»>n=—= = 0.288 moles
RT 0.082%423
Exercice 2 :
1. Calculde netm:
n= PV cet; m=nM
RT
Ho:
(520).
j— 760 j—
Hz ™ 0.082%(20+273) — 0.68 moles
my, = 0.68+2=1369¢g
Oz
(#)*2
0, = —222— = (.164 moles
0.082%298
mo, = 0.164 %32 = 5257 g
CO>:
3+6 = 0.749 moles

n = ————-----
€02 ™ 0.082+(20+273)

meo, = 0.749 * 44 = 32.96 g

2. Calcul de P :
_ n¢RT
P = Ve

Nt = NH2+No2+Ncoz2 = 0.68 + 0.164+0.749 = 1.593moles
Vi=Vh2+tVo2+Vcoz = 5+2+6 = 13L
D’ou:

_ 1.593%0.082%293

P = =2 = 2.94atm

3. a. Calcul de x; :

nj

Xi =

Xy, =~ = 0.426

Xo, = 7= = 0.103

Xco, = 1= = 0.47

3. b. Calcul de X :

X; = :—t

Xt = Muz+Moz +Mcoz =1.369 + 5.257 + 32.96 = 39.586 g
H, = e = 0.0346

Xo, = oo = 0.133




32.96
Xco, = e 0.833

3. c. Calcul de P; :

P, = x;. P,

Ph2=0.4267*2.94 = 1.25atm
Po2=0.103*2.94 = 0.3028atm
Pco2=0.47*2.94 = 1.3818atm

Exercice 3 :
1. Calcul de P .

ety RT

PVi=nRT - P, = )
PcozVcoz + Po2Voz _ PcozVcoz2tPo2Vo2
RT RT RT

Ny = Ncoz + Nop =

Vi = Vco2+Vo?

\ P \% +Po2V
D’Ou Pt — CO2VCOz2 02V02
Vcoz+Voz

4%3 + 6%1
P = = 4.5atm
3+1

2. Calcul de x; :

nj

X. =
1 ng

, . P;Vi

On calcule d’abord nj : n; = RT

L 0.536 moles

Neg, = —————
€Oz ™ (.082+273

6%1
ng, = ———— = 0.268 moles
0.082+273

Nt = Ncoz2+no2 = 0.536 + 0.268 = 0.804moles

_ 0536 _

XCOZ = m = 0.667
0.268

Xo2 = m =0.333

3. Calcul de Pj :

Pi = Xj. Pt

Pco2=0.667*4.5 = 3atm
Po2=10.333*4.5 = 1.498atm
4. Calculde p :

_ pRT=™RT _, p_mRT _pRT _ _PM

PV = nRT = " —>P—VM— P =

M = M1 X1 + M2 X2 = 44*0.667 + 32*0.333 = 40 g/mol
Dol:p=—>%__ g 04g/L

0.082%273



Exercice 4 :
1. Calcul de V1:

P,V, = nRT, = m;Tl SV, =1

Vi =0.174 m®
2. Calcul de V7

mRT2
P, M

V2 =

V., =0.186 m®
3. Calculde P:
PV =nRT

_ . _ . Pn2VN
nN=nn2+nNo2 ; V=Vn+Vo ; Ny, = —=—2

R T2
Donc :

P = (nNz+ 102)RT _ PN2VN2+Po2Voo
VNz+Vo2 VNz+Vo2

P=2.17 10* Pa
4. Calcul de m:

Mt = Mn2 + Mo2 = Nn2. M2 + No2. Mo2

1
mT = (ﬁ) (PNZVNZMNZ + POZVOZMOZ)
mr =79.08 g
Exercice 5 :

1. Calcul de Vt:

RT
V:“T ot, n=

NH2 = 7 moles ; noz = 0.2 moles ; nnus = 0.3 moles

|3

nt = 7.5 moles
V1=45.05L
2. Calcul de x;:
nj

X: =
1 ng

Xu2=0.93: X02=0.027 ; Xnu3 =0.04

3. Calcul de x;:

P, = x;.P;

Puz=3.72atm ; Po,=0.108atm ; Pnnz=0.16 atm
Exercice 6 :

1. Calcul de P1:

P= % et, n= %



N2 =1 moles ; nn2=0.43 moles ; ncusa =1.12 moles

nt = 2.55 moles

Pr=6.24 atm

2. Calcul de xi:
nj

X = —

n¢
XH2=0.39 ; Xn2=0.17 ; Xchs =0.45
3. Calcul de P; :
P, =x.P,
Pm2=243atm ; Pn2=1.06atm ; Pchsa=2.75atm

Exercice 7 :

1. Calcul de P1:
P="00 et =
v M;
ny, = 0'3121:*80 = 0.889 moles
ney, = 2% = 3,443 moles

nt = 4.332 moles

P=151.04 atm

2. Calcul de P;:

P, = x;.P, et x5 = :—:

xn2=0.205 XcHa = 0.793
Pne=31.01atm ;  Pchsa=120.02 atm
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CHAPITRE 2 :
PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE

2.1. Notion de chaleur:
2.1.1. Définition :

La chaleur Q est I’énergie calorifique ou thermique nécessaire pour porter la température d’un
corps de la température T1 & To. C’est aussi 1’énergie nécessaire pour effectuer un changement
d’état (exemple : passage de I’état liquide a I’état gazeux) sans variation de température.

2.1.2. Expression mathématique de la quantité de chaleur :

L’expression de la quantité de chaleur est :Q = m. c. AT (2.1)
Avec . AT =T, —-T,

Q : quantite de chaleur absorbée ou cédée par le corps, s’exprime en cal ou joule.

m : masse de corps, s’exprime en g ou Kg.

C : chaleur spécifique massique, s’exprime en cal (J) / g(Kg).°C(K).

AT : variation de température, s’exprime en °C (K).

T1 : température initiale.

T,: température finale.

Remarqgue : On peut écrire aussi : Q = n.c. AT (2.2)
n : nombre de mole.

C : chaleur spécifique molaire, s’exprime en cal (J) / mol.°C(K).

2.1.3. Chaleur spécifique (c) :

C'est I’énergie calorifique qu’il faut fournir a I'unité de masse (1g) ou une mole (Imol) d’un
corps pour que sa température s’éléve (ou s’abaisse) de 1 K (ou 1 °C), noté c.
On distingue les différents types de chaleur spécifique suivants :
e Chaleur spécifique massique.
e Chaleur spécifique molaire.
e Chaleur spécifique massique (molaire) a volume constant : ¢y
e Chaleur spécifique massique (molaire) a pression constante : cp
Pour cp et cv ; on a les deux cas suivants :
Pour les solides et les liquides : cp~cy=C¢C

Pourlesgaz: cp#cv
2.1.4. Capacité calorifigue (C):

Est le produit de la chaleur spécifique massique (molaire) d'un corps par sa masse (nombre de

mole). Elle s’exprime en cal (J) / K
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C=m.c=n.c

Donc: Q = C. AT

On distingue deux types de capacité calorifique :
Cv : capacité calorifique a volume constant.

Cp : capacité calorifique a pression constante.
Pour les solides et les liquides : Co,=Cy=C

Pour lesgaz : Cp#Cy

2.1.5. Capacité calorifigue pour les gaz parfaits:

e Gaz parfaits monoatomiques :

Exemples : He, Ar, Ne...

5
Cp = EnR
3
CV = EnR
Avec : n:nombre de moles

R : constante des gaz parfaits

e Gaz parfaits diatomiques :

Exemples : Oz, N2, H, air, ...

e Relation entre ¢p et ¢y pour un gaz parfait :

Cp et cysont liées par la relation de Mayer : ¢, —cv =R

2.1.6. Quantités de chaleur pour différentes transformations :

*Transformation isochore :

5Q = m.cy.dT > [78Q = f{*m.cy.dT = m.cy [ *dT

Q = Im. Cy. (TZ - Tl) = . Cy. (TZ - Tl)

*Transformation isobare :

8Q = m.cp.dT —>f128Q =fTT12m.cp.dT = m.cp f,:lsz

Q = m. Cp. (Tz - Tl) = 1. Cp. (TZ - Tl)
*Transformation isotherme :
Q=-W

(D’apreés le premier principe de la thermodynamique)

*Transformation adiabatique :

Q=0

(2.3)
(2.4)

(2.5)

(2.6)

(2.7)

(2.8)
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2.1.7. Chaleur latente de changement d’état physique:

C’est la quantité de chaleur nécessaire pour transformer 1’unité de masse (1g) ou une mole
(1mol) d’un corps pur a température constante et P = 1 atm, d’un état physique a un autre.
Q=m.L=nlL (2.9)

e Chaleur latente massique, L : s’exprime en cal (J) /g (Kg)

e Chaleur latente molaire, I : s’exprime en cal (J) /mole
Remarque :

e Pour la fusion, on met Lt ; et la solidification ou congélation, on met — L.

e Pour la vaporisation, on met L, ; et la liquéfaction, on met — L..

e Pour la sublimation, on met Ls ; et la condensation, on met — Ls.
Exemples :
Pour l'eau : Lf=80 cal g* (p = 1latm ; T = 0°C)

Ly =535cal g (p = 1atm; T = 100°C)

Exemple : Calculer la quantité de chaleur nécessaire a la fusion de 250 g de glace. (Lt = 80
cal/g, a P =1 atm).
Q = m*L = 250*80 = 20 Kcal

*Calcul de O lors du chauffage d’un corps pur :

| Fusion Vaporisation
| | | >
T,=-10°C Te=02C T,=100%C T=120°C
. AN J N A
- Q: v Qs -
Q Qs Qs

La quantité de chaleur d’un gramme d’un corps pur passant de la température T; a la
température T en subissant une fusion et une vaporisation s’écrit :
Q=Q1+Q2+Q3+ Qs+ Qs

Q = m. Cp(glace)- (Tr — T1) + M. Lg + M. Cpea)- (Ty — Tg) + m. Ly + m. Cyvapeur)- (T2 —
T,)

Ts : température de fusion. Tv: température de vaporisation.

2.2. Notion de travail:

2.2.1. Expression du travail des forces de pression :

Le travail dans le sens mécanique est 1’énergie nécessaire pour déplacer ou déformer un corps.
Le travail s’exprime en joule (J) ou en calorie (cal).

S8W = —F.dx

P=_->F=P.S
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8W = —-P.S.dx Avec S.dx=dV
8W = —P.dV Ouencore W= —[P.dV (2.10)

dx
.‘_
5
Remarques :

-Le signe (-) est imposé par convention de signe d’énergie.

-SidV > 0; le travail est céde par le systéme au milieu extérieur donc le travail est négatif (W
<0).

-SidV <0 ; le travail est recu par le systeme du milieu extérieur donc le travail est positif (W
> 0).

2.2.2. Travail réversible:

Pext = P # constante

p = MRT
\"
dv Va dV V.
Wiey = — [P.dV = — [nRT "= —nRT [ * == —nRT [LnV]y}
Wi, = —nRT.Ln (32) (2.11)
1
= Va_ Py
P1V1 == P2V2 d Vl = Pz
Wi, = —nRT.Ln () (2.12)
2
2.2.3. Travail irréversible:
Pext = P = constante
\%
Witrev = =P fvlz dv
Wiirev = —P (VZ - Vl) (2-13)

2.2.4. Travail pour les différentes transformations :

a) Transformation Isochore :

V = constante ——» dV =0
W=0 (2.14)

b) Transformation Isobare :

P = constante ; et ; W = —P f‘zz dv

_ORT v p (WRT_mRT
V= P W= P( P P )
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¢) Transformation Isotherme :

T = constante

dv Va dV V.
W =—[P.dV = — [ nRT - = —nRT fo7 = —nRT [LnV];?

W = —nRT.Ln (2 2.17
V.
1
V- P
P1V1 == P2V2 - V_i == P_:
W = —nRT.Ln (%) (2.18)
2

2.3. Premier principe de la thermodynamique:

2.3.1. Enoncé du premier principe de la thermodynamique:

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

L’expression différenticlle du premier principe est: dU=8W +8Q ; dU est une
différentielle totale exacte alors que dW et 6Q ne le sont pas en général (on utilise alors 6 au
lieu de d).

f[dU=[8W+ [8Q->AU=U,—-U; =W+Q

(2.19)

U : est I’énergie interne ; elle est une fonction d’état, alors que W et Q ne le sont pas en
géneral.

Le premier principe traduit une conservation d’énergie au cours d’une transformation. Ainsi,
la somme (W + Q) est constante quelque soit la nature de la transformation :

Ona:Wa+ Qa=Wsg+ Qs =Wc + Qc =Cte =U, -U; = AU

2.3.2. Définition de I’énergie interne:

L’¢énergie interne (U) représente la somme des energies (cinétique et potentielle) de toutes les
particules (atomes et molécules) du systéme. U est une grandeur extensive. Elle s’expime en
joule ou en calories.

2.3.3. Expression différentielle de I’énergie interne (U):

Pour une transformation quasi-statique passant de 1’état (P, V, T) a I’état (P+dP, V+dV,
T+dT), on a les expressions suivants de 6Q:
6Q =m.cy.dT +1.dV
6Q = m.cp.dT + h.dP
Cv, Cp, | et h: coefficients calorimétriques
Ona: dU=8Q+8W =6Q —P.dV
dU=m.cy.dT +1.dV—-P.dV - dU = m.cy.dT + (1 - P).dV
20



V=Ce->dV=0->(1-P).dVv=0
Donc :dU = m.cy.dT = n.cy.dT (2.20)

*1€7¢ |oj de joule:

Pour un gaz parfait, U ne depend que de la temperature, elle est indépendante de la préssion et
de volume.

2.3.4. Fonction enthalpie (H):

a) Définition

L’enthalpie (H) correspond a 1’énergie totale d’un systéme thermodynamique. Elle comprend

I’énergie interne, et le travail que ce systeme doit exercer contre la préssion extérieure pour
occuper son volume.

L’enthalpie est une fonction d’état et une grandeur extensive, elle est donnée par la relation:
H=U+P.V (2.21)
b) Expression différentielle d’enthalpie (H):

H=U+P.V->dH=dU+d(P.V) =dU+ P.dV + V.dP

dH =8Q+ 8W + P.dV + V.dP

dH=8Q—-P.dV+P.dV + V.dP

Ona: 8Q =m.cp.dT + h.dP

Donc: dH = m. cp.dT + (h + V).dP

P=Ce—>dP=0—-(h-V).dP=0

Donc: dH = m. ¢cp.dT = n.cp.dT (2.22)

2.3.5. Variation d’énergie interne pour les différentes transformations:

a) Transformation isochore:

2 T T
J{du = lez n.cy.dT =n.cy lez dT

AU = U2 - U1 = N.Cy. (TZ - Tl) = m.cC,. (TZ - Tl) (223)
V=Cte->W=0 ;et; AU=W+4+Q ; D’ou:
AU = Qy (2.24)

b) Transformation isobare :

f12 du = fTle n.cy.dT

AU = U2 - U1 = N.Cy. (TZ - Tl) = m.cC,. (TZ - Tl) (225)

¢) Transformation isotherme:

T=cte — AT=0
flz du = fTle n.cy.dT > AU = n. ¢y AT

AU =0 (2.26)

21



Ona:AU=W+Q (D’aprés le 1* principe de la thermodynamique)
Et :AU=0 (D’aprés la 1% loi de joule)
Donc:

Q= —W = nRT.Ln? = nRT.Ln*

1 P

2.3.6. Variation d’enthalpie pour les différentes transformations:

a) Transformation isochore:

T: T; T;
Sy, dH = [[*n.cp.dT =n.cp [} " dT
AH = HZ - H1 = n. Cp. (TZ - Tl) = m. Cp. (TZ - Tl)

b) Transformation isobare:

fTle dH = fTle n.cp.dT = n.cp fTle dT

AH = H, —H; = n.c,.(T, — T) =m.c,. (T, — Ty)
P=Cte >W=—P(V, —V,)

Qp =AU—-W = (U; —Uy) + P(V, — V)

Qp = AU—W = (U, + P.V,) — (U +P.V;)
Ona:H= U+P.V

D’ou: Qp = H, — Hy = AH

Qp = AH

¢) Transformation isotherme:

T=cte —» AT =0

Jol dH = [*n.cp.dT — AH = n. cp. AT
AH =0 (D’aprés la 2°™ loi de joule)
2.3.7. Relation entre cp et cy:
Ona:H=U+P.V - dH=dU +d(P.V)
Pour:n=1mol - P.V=R.T

Donc: dH = dU + d(R.T) > dH = dU + RdT > = T +R
S _dn
Sachant que : cy = o et Cp =1

DonC:CP:Cv+R—)CP—Cv:R
Cp — Cv:R

Cp_

CV_Y

A partir de (2. 32) et (2. 33) ; ontrouve :
R

vy-1

Cy =

(2.27)

(2.28)

(2.29)

(2.30)

(2.31)

(2.32)
(2.33)

(2.34)
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Cp =

Y
2.3.8. Transformation adiabatique réversible:

dU = 8Q + 8W, et, Q = 0 (adiabatique), donc : dU = 8W = —P.dV

YR
-1

dU=chdT=ny_ildT,et,8w= —PdV = —nRT

‘n 2.dT = —nRTY T v-1) [N
Donc:n = dT = —nRT- - [ = —(y DS

LnT = —(y — 1)LnV + Cte - LnT + LnV®~D = Cte - Ln(T.V¥~D) = Cte

T.v0¥-D =K

Nous avons aussi :

T.VO-D =K et T= ¥
1 1 nR

Dou: (ﬂ).vv—1 —K >P.V =KnR=K
n R

P.VY =K (Formule de LAPLACE)

Et nous avons aussi :

T.VO-D =K :et: v=22T
H H P

K
(nR)-1

nRT
P
TY.P1-Y) = K”

2.3.9. Travail adiabatique réversible:

T.(—) D =K - TV.POV = - K"

Transformation adiabatique : Q = 0; alors :

W = AU = n.cy. (T, — Ty) ; et d'autre part : ¢, = ‘%

R 1
W = ny__l (TZ — Tl) = Y—_l (nRTZ — nRTl)

et: PV = nRT ;d’ou: W= (Y_il)(sz2 —P,Vy)

_ PaV-P1Vg
= 1

2.3.10. Cas particuliers:

a) Transformation cycligue:

(2.35)

(2.36)

(2.37)

(2.38)

(2.39)

(2.40)

C’est une transformation ou 1’état final coincide avec I’état initial aprés passage par plusieurs

¢état d’équilibre successifs (I’état final est identique a 1’état initial).
U1:U2—)AU:U1—U2:O
AU=Q+W=0-Q=-W Q+0;et, W+0

b) Systéme isolé:

Le systeme isolé n’échange pas de 1’énergie avec le milieu extérieur.

Q=0 ;et; W=0
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AU:Q+W=0—>AU:U2—U1=O—>U2=U1

Exercices corrigés :

Exercice 1 :

1) Déterminer le travail mis en jeu par 10 litres de gaz parfait maintenus a 25°C sous la
pression de 5 atmosphere (état 1) qui se détend de facon isotherme pour occuper un volume
de 20 litres (état 2).

a) de facon réversible.

b) de facon irréversible.

2) On ouvre de I’état 2 a I’état 1 par deux transformations réversibles : une isochore suivie
d’une isobare, calculer le travail mis en jeux ? Conclusion.

Exercice 2 :

Un gaz dont I’énergie interne ne dépend que de la température occupe un volume de 200 cm3
a 0 °C et sous 1 atm. On lui fait subir une transformation dans laquelle il recoit 6 calories et
produit un travail de 21 Joules. Calculer I’¢1évation de la température subie par le gaz, sachant
que la chaleur spécifique a volume constant est de 5 cal/mol. degré.

Exercice 3:

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

La 1°¢ transformation est isochore puis isobare (chemin a), la 2°™ est isobare puis isochore
(chemin b) et la 3°™ est telle que P.V = cste (chemin c).

Etat (1) : Pr=1bar;Vi=3L.

Etat (2) : Po=3bar;V2=1L.

1) Représenter les trois transformations en coordonnées de Clapeyron.

2) Calculer AU entre I’état (1) et 1’état (2).

3) Calculer le travail dans les trois cas et déduisez les chaleurs échangées ; sont-elles recues
ou cédées par le systeme ?

Exercice 4 :

Un mélange air-combustible assimilée a un gaz parfait parcours un cycle ABCDA (cycle
Diesel) de maniére réversible.

Les transformations AB et CD sont adiabatiques.

La transformation BC est caractérisée par AP = 0 et par une absorption de chaleur de 4. 10°
Joules,

La transformation DA est caractérisée par AV =0

1) Calculer les paramétres manquants de chaque état.

2) Représenter le cycle de transformations sur un diagramme de Clapeyron.
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3) Calculer pour chaque transformation et pour le cycle : le travail, la quantité de chaleur, la
variation de 1’énergie interne et la variation d’enthalpie.
Données : Pa=1atm, Va=2L, Ta=298 K, Tg = 748 K, R = 8.31 J. K .mole! = 0.082 L.
atm.Kt.mole?, y=1.4
Exercice 5 :
On fait subir a une mole d’un gaz parfait les transformations réversibles suivantes :
-Transformation A-B tel que AU = 0et Wag = - 623,8 Cal.
-Transformation B-C tel que Qsc= AUgc.
-Transformation C-A tel que Wca= AUca.
1) Donner la nature de chaque transformation.
2) Déterminer les paramétres manquants.
3) Repreésenter le cycle de transformations sur le diagramme de Clapeyron (P, V).
4) Calculer en calorie, la quantité de chaleur (Q), le travail(W) et la variation de ’énergie
interne (AU), pour chaque transformation et pour le cycle.
Données: Pa=1,5atm ; Va=24,6L ; Vs=49,2L ; R=0,082 atm.L/mol.K=2 Cal/mol.K ; y=1,4
Corriges :
Exercice 1 :
1) Calcul de : Wi»:
W=—[P.dV

a) détente réversible :

Wi = —nRTLn (%) = —P,VLn ()

Wi, = =510+ 101.325 Ln (%) = - 3516.17] (latm = 101.325 J)

b) détente irréversible :
Wi = - Pf AV = -P; (V2-V1)

Transformation isotherme : P;V; = P,V, - P, = % = 5;% = 2.5atm
2

W1 = - 2.5%(20 -10)*101.325 = - 2533.125 J

2) Calcul de : Wy :

W21 = Wisochore + Wisobare

Wisochore = O

Wisobare = -P1 (V1-V2) = - 5*(10 -20)*101.325 = 5066.25 J
Conclusion :

Wi #Wor et, Wi (réversible) # Wi (irréversible)

W dépend du chemin suivi — W n’est pas fonction d’état.
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Exercice 2 :

D’apres le premier principe de la thermodynamique :

AU=Q+W..ooorroronnn, (1)
AU =NCy AT:nCv(TZ—Tl) ................ (2)
De(Det(2):T, =¥¥ 4T,
n.cy
*Calcul de n:
Ona:P,V; = nRT; » n = 21
RT;
* * -3
— 120010 © _ 909 mole
0.082%273

21

= %18 | 273 = 294.69K = 21.54°C
27 0.009+5 ' '

Exercice 3 :
1) Diagramme de Clapeyron; P=f (V) :

P | 1
g 2 4 c a
& b
P4 2' 1
[0} T
0 V2 2 Vl 4
V(L)

2) Calcul de : AU :

AU ne depend pas du chemin suivi car c¢’est une fonction d’état ; donc : AU = 0 J (selon le

chemin c ou la transformation est isotherme).

3) Calcul de : W: au cours des trois chemins :

Pour le chemin (a) :

Wa=Wir Wi =- P2 (V2 - V7)

W.1-= 0 (Isochore) et Wi, (isobare)
Wa=-P2(V2—-V’1)=-P2(V2—-V1) =Pz (V1-V2)
W, =3.10°. (3-1).10° =600 J

Pour le chemin (b) :

Wp =W +Wy =-P1 (V2 — V1)

W+, =0 (Isochore) et Wi (isobare)
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Wp=-P1(V2—-V1)=-P1 (V2—-V1)=P1 (V1—V2)
W, =1.10° (3-1).10°=200J

Pour le chemin (c) :

W= — [[P.dV=— [ nRT T =nRT lnz—: =PV, ln%

W, =1.10%.3.10% Ln 3 =327 J

4) Calcul de : Q: au cours des trois chemin :

Puisque AU =01 ;donc; W=-Q
Qa=-600J<0;Qpr=-200J<0;Qc=-327J<0;c’est des chaleurs perdues.
Remarque :

D’apres cet exercice, on prouve qu’effectivement la variation de 1’énergie interne est une

fonction d’état qui ne dépend que de I’état initial et I’état final, par contre le travail et la
quantité de chaleur ne sont pas des fonctions d’état qui dépend réellement du chemin suivi.
Exercice 4 :

1. Calcul des paramétres manquants :

n= PaVa _ 0.082 moles
RT,

1
T,V = v Sy = VA(:—:)VTI =0.2L

Pg = = 25.1atm

Vg
cp = nykl =29.1 J.KL.mole
cy = y% =20.8 J.K1.mole?

Qec =+4.10J, avec,

Qpc = . cp. (Tg — Tg) » Te = Tg + B 5 T, = 2424.3 K

n.cp

Ve="2"¢= 0.65L
C
velY
PV = P,V > Py = P (v—;) Py =5.2atm
Tp =22 = 1546.6K ,avec, Vp =Va = 2L

2. Diagramme de Clapeyron :
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_ B C
P =P,
~
=
)
©
N
ol
P, D
P, A
0
A Vv, V=V,

3. Calcul de :
*Transformation AB :

Qas =0 J (transformation AB adiabatique)
W=AU=n.cv.(Te—Ta) =767.5J
AH =n.cp .(Te — Ta) = 1073.8J
*Transformation BC :

W =-Pg (Vc—-Vg)=-1144.2J
Q=AH=n.cp.(Tc-Tg) =4.10%J

AU =n.cv .(Tc—Tg) =2858J
*Transformation CD :
W=AU=n.cv.(To—Tc) =-1497.5J
AH=n.cp (To—Tc)=-2095J
*Transformation DA :

W=0

AU=Q= ncv .(Ta—Tp)=-21285J
AH=n.cp .(Ta—Tp) =-2978J

Pour le cycle :

Weycle = Was + Wac + Wep + Wpa
Weycle = - 1874 J

Qcycle = - Weycle = +1874 J

AU=0 e, AH=0

28



Exercice 5 :
1. Nature de chaque transformation :
AB : Isotherme ; BC : Isochore ; CA : Adiabatique

2. Parameétres manguants :

Ty =22 =450K
Vg
W, = —nRTLn (V—) Vg =49.2L - Py = 0.75 atm
A

Pc =Py (X—‘C‘)y = 0.56 atm

T =-S<= 336K

3. Diagramme de Clapeyron :

P, A
—~
=
=
©
N—r
o
PB B
Pc C
O —
o] Va Ve~ Ve

V(L)

4. Calcul de Q, Wet AU :
*Transformation AB :
AUng = 0 cal

Qas = - Wag = 623.8 cal
*Transformation BC :
Wec =0 cal

AUgc = Qgc = n. ¢y. (T — Tg) = ny_l1 (T — Tg) = —570 cal
*Transformation CA :

Qca=0cal

AUgy = Wep = ncy. (Ty — T) = ny%(TA —T.) = 570 cal

*Cycle :
chcle = -53.8 cal Qcycle =53.8 cal AUcycle =0cal



CHAPITRE 3 :
APPLICATION DU PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE A LA
THERMOCHIMIE

3.1. Introduction :

La thermochimie est une partie de la thermodynamique qui traite les lois qui gouvernent les
transformations d’un systéeme avec réactions chimiques. Ces lois nous permettent de
déterminer la quantité de chaleur mise en jeux lors d’une réaction chimique et nous
renseignent sur I’évolution de cette réaction sous des conditions opératoires (T et P).

3.2. Réaction chimique :

On appelle réaction chimique, du point de vue thermodynamique, la transformation faisant
passer un systeme d’un état initial avec une composition chimique donnée (réactifs) vers un
état final formé par de nouveaux composés chimiques (produits). Une réaction chimique
s’écrit sous la forme générale suivante : vi Ax + v2 By — v3 Cx) + v4 D, A, B, C et D sont
des composés chimiques, vi, v, v3 et v4 sont les coefficients steechiométriques indiquant le
nombre nécessaire de molécules (de moles) et (*) indique s’il s’agit d’un solide (s), liquide (I)
ou gaz (9).
Exemple : combustion du méthane :
CHagaz) + 2 Op(gay  ——— CO2gaz) + 2 HoOliqicke)
réactifs produits

(état initial (Uy)) état final (U,))

3.3. Chaleur de la réaction chimique :

La chaleur de la réaction chimique a la température T est I’énergie calorifique échangée avec
le milieu extérieur lorsque les réactifs (v; moles de A et v, moles de B) ont réagit pour former
les produits (v moles de C et v, moles de D). Les réactifs étant pris a la température T et les
produits ramenés a cette méme température T.

3.3.1. Chaleur de la réaction chimigue a volume constant (Q,) :

D’apres le premier principe de la thermodynamique : AU =W + Q

Et pour une transformation isochore : W =0

D’ou: AU =Qy

*Qy <0 : réaction exothermique, le systeme dégage de la chaleur. U (produits) < U (réactifs).
*Qy >0: réaction endothermique, le systéme absorbe de la chaleur. U (produits) > U (réactifs).

3.3.2. Chaleur de la réaction chimique a pression constante (Q,) :

D’apres le premier principe de la thermodynamique et pour une transformation isobare:
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AH =Qp

* Qp < 0: réaction exothermique : H (produits) < H (réactifs).
* Qp > 0 : réaction endothermique : H (produits) > H (réactifs).
3.3.3. Relation entre AH et AU (Qp et Q) :

Considérons une réaction chimique effectuée en phase gazeuse a tempeérature T :

Vi Ap) + V2 By = v3 Cey +v4 Dy
Etat initial : v; nombre de mole de A. Etat final : v nombre de mole de C.
v, nombre de mole de B. v4 nombre de mole de D.
* Réaction a volume constant : AU = Qy
* Réaction a pression constante : AU = Qp — P.(V, —V;)
D’apres la loi de Joule, I’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température. La
variation d’énergie interne est donc la méme ; pour une transformation a volume constant et a
pression constante, lorsque ces deux réactions sont effectuées a la méme température.
Onadonc:
Qv=Qp—P(V; =V;) > Qp =Qy + (P.V, —P.V})
Et pour un gaz parfait : PV = nRT ; c'est-a-dire :
P.Vi = nygaciits RT = (y1 + v2)RT et P.Vy = npoquis RT = (v3 + v4)RT

Donc : Qp = Qy + An.RT (3.1)
AVec : AN = (Nproduits - Nréactifs) = ZVi (produits) — =Vi (réactifs) (3.2)
Exemple : CO) + %2 Oyg ——»COyq

AH®295 = Qp = - 67.6 Kcal An=1-1-1/2=-0.5

Qy = - 67.6 + 0.5*2*298*10" = - 67.3 Kcal

Remarques :

1) Dans le cas d’une réaction se produisant sans variation du nombre de moles : Q, = Q.

2) Si certains constituants impliqués dans la reaction, sont solides ou liquides, la relation est
toujours applicable, An représentant la variation du nombre de moles de gaz (An = Avga,).
Exemple: La combustion du méthane degage, a volume constant, 2000 KJ a 25°C. Déduire
I’enthalpie de réaction.

CHaga) + 2052 1+=298K_4.CO» () + HoOgiquice)

Qv =-2000 KJ et An=1-1-2 =-2

Dol : Qp = - 2. 10° — 2%8.314*298 = - 2004955.144 J = -2004.95 KJ

Remarque : En générale ; AH = AU; c¢’est pourquoi, on utilise de préférence au mot chaleur

celui d’enthalpie (enthalpie de réaction). La valeur de AH est indiquée a droite de 1’équation

de la réaction ou sur la fleéche.
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Exemple :
Clag) + Hag) AH° = -22 Kcal/mol »2HCl (g

Clyg) + Haygy —— 2HClg)  AH® =-22 Kcal/mol
3.4. Etat standard —Enthalpie standard de formation :

3.4.1. Etat standard ou état de référence :

Un corps est a I’état standard (état de référence), s’il est a I’état pur, pris dans son état
physique le plus stable sous la pression de 1 atm et une température déterminée, généralement
a 298K. L’état standard est distingué par le symbole «° » lorsque une réaction se réalise dans
ces conditions (réactifs et produits sont a I’état standard), on parle « d’enthalpie standard de
réaction » notée AH°g.

Exemples : a T=298K et P=1atm (1bar)

Etat standard :

Carbone C(solide) graphite
Oxygéne O2(gaz)
Hydrogeéne Ha(gaz)

Azote N2(gaz)

Chlore Cly(gaz)

3.4.2. Enthalpie standard de formation (AH®) :

L’enthalpie standard de formation (AH®) d’un composé A est la variation d’enthalpie de la
réaction de formation standard, a P = 1bar, de ce composé a partir de ses éléments corps
simples pris dans leur état le plus stable.

Eléments corps simples constitutifs du composé A A% =AHR 9 A

Exemples :

Hag) + 1/205) —AH" (H200) 1,0 AH®f 208 (H20()) = - 286 KJ/mol

Hag) + 1/205(g) —AH%t (H20w) H,0 ) AH®f 298 (H20(g)) = - 242 KJ/mol

2C(grephite) + 3Hag) + 1/ ZOZ(Q)M’ C2HsOH) AH®f 208 (c2Hs0H(1y) = - 278 KJ/mol

*Enthalpie molaire standard de formation d’un élément corps simple :

L’enthalpie molaire standard de formation (AH®s) d’un élément (corps simple) dans son état
standard est nulle : AH®; (corps simple) =0
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Exemple :

AH®¢
C(graphite) 0
02(9) 0
Ha(9) 0
Clx(9) 0
Cu(s) 0

3.5. Enthalpie de changement d’état physique :

On appelle enthalpie standard (ou chaleur latente) de changement d’état a une température T
I’enthalpie standard AH® de la réactiona T : A (sat1) — A (tat2)

Exemple : HxOqp — H20(

AH®aporisation = AHF (120()) - AHf® (20 = - 241,83 + 285,84 = 44 KJ/mol

Si AH°yap OU Lyap Vaut 44 KJ/mol, I’enthalpie de la transformation inverse c'est-a-dire la
liquéfaction vaut - 44 KJ/mol (AH®iq = - 44 KJ/mol).

Solide —2Htusion . Jiguide Avec; AH%ns = — AHCq

AH soligification

LiqUide AH Vaporisation > gaZ AVEC, AHovap = - AHohq
‘AHO liquéfaction

Solide _AH sublimation » Qaz Avec ; AH®gp =— AHng

<
[e)
AH condensation

*Calcul de AH lors d’un chauffage d’un corps pur :

| | | =
! | |

' Y o L
v ﬂ.H] R ﬂH;‘_ T
AH, AH; AH

La variation d’enthalpie d’une mole d’un corps pur passant de la température T, a la
température T, en subissant une fusion et une vaporisation s’écrit :
AH = AH; + AH, + AH3z + AHs + AHs

T ° Ty o T
AH = lef n. CP(SOlide ) dT + n. AHf + fo n. CP(lquide ) dT + n. AHV + fTVZ n. CP(gaz)- dT

Ts : température de fusion. T,: température de vaporisation.
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3.6. Détermination de I’enthalpie molaire standard de réaction chimique :

a) Utilisation des enthalpies de réaction (méthode algébrigue ou indirecte) :
Exemple :

[a] Cgraphite) + O2) ——> COs  AH%8(a) = - 393.13 Kj. mol™*

[b] CO) + 1/2 Oygy ——» COy AHC5g5 (b) = - 282.69 Kj. mol ™

Quelle est I’enthalpie standard de la réaction [c] ?

[c] Cigraphite) + 1/2 Oz(gaz) ——>COrq) ~ AH%05 (C) = ?

Remarquons gu’en soustrayant I’équation [a] de I’équation [b], on obtient I’équation [c],
Donc : AH 298 (&) - AH®208 (b) = AH®295 (C)

D’oU : — 393.13 + 282.69 = — 110.44 Kj.mol*  AH° (c) = — 110.44 Kj.mol™

b) Utilisation des enthalpies de formation (loi de HESS) :

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

Vi Ap) V2 By = v3 Cxy + v Desy

Reéactifs Produits
La loi de HESS donne :
AH°R 298 = X (vVi. AH®;) produits — = (Vjo AH®f;) réactifs (3.3
AH°R 208 = (V3. AH%tc + v4. AH%p) - (vi. AH% A+ vo. AH%pg)
Exemple:

CHsOH) + 3/2 Oz ——» COx + 2 H20y)

AH®365 1 (CHsOH) = -57,04 Kcal/mol ; AH®2g5.¢ (H20) = -68,32 Kcal/mol

AH®298¢ (COy(g) = -94,05 Kcal/mol ; AH®29g ¢ (O2) = 0 Kcal/mol

D’apres la loi de Hess : AH®R, 298 = X (Vi. AHi) produits— = (Vjo AH %) réactifs

AH°R 298 = AH®208 f (co2(g)) + 2. AH 298¢ (H20(1)) = AH 208 f (cH3oH(1) — 3/2. AH298 £ (02(g))
= -94,05 + 2. (-68,32) — (-57,04) — 3/2. (0) = - 173,65 Kcal

¢) Utilisation des enthalpies de formation des liaisons:

* Enthalpie (énergie) de liaison:

Est I’énergie libérée au cours de la formation d’une liaison entre deux atomes pris a I’état
gazeux, sous 1 atmosphere. La réaction de formation d’une liaison s’écrit comme suit :

Atome A (g) + Atome B (g) — Molécule A -B () AH®%, o-p; 0U ; E A-B

Elle est toujours négative (AH®,2-p < 0).

Remarques :

* Plus la variation d’enthalpie mise en jeu est grande, plus la liaison est forte.

* AH®;,a—p dépend de la liaison A-B, mais aussi de I’environnement.
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Exemple: la liaison O-H : AH° ; = —498 KJ.mol™ dans H,O (H-OH) ; et; AH ; = —377
KJ.mol™ dans CH3OH (H-O-CHs).
* Dans les tables, on donne généralement une valeur moyenne sur un trés grand nombre de
composés comportant cette liaison.

* Enthalpie (énergie) de dissociation :

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

Molécule A — B (g) — Atome A (g) + Atome B (g) AH°giss, A-B

L’enthalpie molaire de dissociation est opposée a I’énergie de liaison (AH°gissa- > O;
AH®gissa-B = | AH,A -8 | ); car il faut fournir de I’énergie pour casser la liaison.

* Calcul de I’enthalpie de réaction a partir des énergies de liaison:

La loi de HESS permet de calculer aussi la variation d’enthalpie d’une réaction chimique a
partir des enthalpies de formation des liaisons des différents constituants.

Soit la réaction suivante : v1 Ag) + v2 Bg) — v3 C(g) + V4 D(g)

Reactifs Produits
La loi de HESS donne :
AHCR 298= X(Vi. AH jiaison) produits — = (Vje AH % jiaison) réactifs (3.4)
Exemple 1:
CaHa(g) + Hag) ——> C2Heg)
AH® c.c = - 83Kcal/mol AH® c.y = - 99 Kcal/mol
AH® c=c = - 147 Kcal/mol AH® y.n = - 104 Kcal/mol

D’apreés la loi de Hess : AH®R 208 = X (Vi. AH jiaison) produits — = (Vj- AH % jiaison) réactifs
AH°R 208 = (1. AH% c.c + 6. AH% c.iy) = (1. AH% c=c +4. AH® c.y +1.AH 1)
= AH%c.c+ 2. AH%c.H - AH% c=c - AH®tH-H
=(-83) +2(-99) — (-147) - (- 104) AHP®R 293 = -31 Kcal
Exemple 2:
2Ha@g) + Ozqp ——>2H20(g)
Il'y a rupture de deux liaisons H-H et une liaison O=0 pour donner des atomes isolés 4H et
20 puis formation de 4 nouvelles liaisons H-O (2 H,0).
Données : AH®giss (OH) = 428 KJ/mol ; AHgiss (H2) = 436 KJ/mol ; AH iss (O2) = 495 KJ/mol
En utilisant le cycle de HESS :
2Hyg + O A= 2H,0()
2 AH%iss (H2) | AHCgiss (O2) AAHC 4 (OH)
4Hg + 20
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ZAHO(cycle) =0 — 2 AH giss (HZ) + AHgiss (02) - 4 AH®giss (OH) -AH°R =0
AHOR = 2 AHodiss (HZ) + AHodiss (02) - 4 AHodigg (OH) = '345 KJ/I’T’IO'
3.7. Variation de I’enthalpie de la réaction en fonction de la température (Loi de

Kirchhoff) :

La loi de Kirchhoff consiste a déterminer I’enthalpie de réaction a une temperature T

différente de celle de I’état standard. Autrement dit, sachant les enthalpies des différents
constituants a I’état standard (298 K) on arrive a retrouver la variation de I’enthalpie de la
réaction a une température supérieure de I’état standard.
Considérons une réaction chimique effectuée a pression constante et symbolisée par :
vi Ax + V2 By — v3 Cx) +v4 Dxy

Reéactifs Produits
Connaissons I’enthalpie standard de cette réaction (AH®1o), on peut déterminer I’enthalpie de

cette réaction a la température T (AH®y).

V1 A(*) + vy B(*) AH T v C(*) + vy D(*) T
AH®; AHO{ AH®3 AH®,
AH°1q —
\%1 A(*) + A\ B(*) — V3 C(*) + Vg4 D(*) T0—298K

On supposera que les constituants ne subissent pas de changement d’état, donc :

N (AHoi) cycle = 0 — AH°; + AH®°,+ AH®°tg+ AH®3+ AH®°, - AH°t=0

AHCr = AH®; + AH®, + AH 70+ AH 3 + AH®,
° T T o T T

AHyp = [ ° vy cpaydT + [ "y cppydT + AHy + fTO Y3 Cp(cydT + fTO Y4 CppydT
o o T

AHr = AHg, + fTO[Y3 cpccy T YaCr)) — (YiCpea) + Y2Cp())]dT

On pose : Acp = [(Y3Cp(c) + YaCp)) — (YiCpa) + Y2Cp(8))]

Acp = Z(Yi' CP(i))produits B Z(Yi' cp(i))réactifs (35)
AHy = AHy, + [ Acp.dT 1°° loi de KIRCHHOFF (36)
Dans le cas d’une réaction chimique effectuée a volume constant. On a les expressions
suivantes :

ACV = Z(Yi' cv(i))produits - Z(Yi- CV(j))réactifs (37)
AUT = AUy, + [ Acy.dT 2°™ |oi de KIRCHHOFF (3.8)
Remarque:

Dans le cas ou il y a un changement de phase dans I’intervalle [To, T], on doit tenir compte

des enthalpies de changement de phases dans le calcul.
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Exemple :
Considérons la réaction de synthése de I’iodure d’hydrogéne :

72 Hagg) + %2 la(g) — Hlg)
Les grandeurs thermodynamique, a To = 298K, pour les trois gaz supposés parfait sont

indiguées dans le tableau ci-dessous :

Constituants H, I, HI
AH% (Kj. mol %) 0 62.1 25.9
Co (j. mol 'K 28.8 36.8 29.1
La loi de KIRCHHOFF donne : AHy = AHjog + [, Acp. dT

Soit : AHy = AHj9g + Acp. (T — 298)

D’apres les données précédentes, on peut calculer :
AH®5= AH (HI ) — 1/2 AH® (I5) = — 5.15 Kj.mol ' et :
Ay = 1. cp(HI) = %. co(l2) —%. p(Ha) = — 3.4 j.mol ™ K™
AH®r = - 4.136 — 0.0034 T. (Kj.mol ™)

3.8. Energie d’ionisation :

Est I’énergie qu’il faut fournir a un atome A (en phase gazeuse) pour lui arracher un électron :
Ager) = A + 1 €

3.9. Enerqgie d’attachement électronique (affinité électronique) :

Est I’énergie libérée lorsque un atome A (en phase gazeuse) capte un électron :
Aga) 1€ = Al
3.10. Energie réticulaire :

L’énergie réticulaire d’un cristal ionique est I’énergie de formation d’une mole d’un cristal a
partir de ces ions pris a I’état gazeux ; cette énergie est I’enthalpie de la réaction.

Exemple :

Na'(gaz) + Cl' gy — NaClsolicey  (AH® : Energie réticulaire)

Connaissons I’enthalpie de formation de NaCl) a partir des éléments Na) et le Cly), suivant
la réaction :

Nag)+ %2 Clyg) — NaCly — (AH®1 = - 98 Kcal)

Et connaissons les enthalpies de réactions suivantes :

1/ Sublimation de Nag, et dissociation de Cly) :

Nais — Nagg (AH®; = 26 Kcal)

Y% Clyg — Clg ~ (AH°3=29 Kcal)
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2/ lonisation de Naet Cl :

Nag — Na'g+1le”  (AH°;=118 Kcal)

Clg +1le" — Clyg (AH®s = - 86 Kcal)

3/ Formation du cristal ionique (NaCl) a partir des ions (Na*) et (CI') a I’état gazeux :
Na' g+ Cl' g — NaCl, (AH° = Ey)

Nous représentons ces réactions par le schéma suivant (Cycle de Born — Haber):

Nag + %2 Clyg LN&CRS)

AHozl AH°3i

Nag +  Clg

AH® = E,

AR, AH°s

Na'q + Clg
AH%ye=0 — ¥ AH%=0 — AH%+ AH®3 +AH®; +AH s +AH® - AH° =0
Donc : AH® = AH®;- AH®; - AH®3- AH% - AH% = - 185 Kcal

Exercices corrigés :

Exercice 1 :
1) Le méthanol CH3OH peut étre préparé selon la réaction :
CO g+ 2 Hy () — CH30H
1) Calculer I’enthalpie de cette réaction a T;=298 K.
2) Calculer la chaleur & volume constant (AU r) de cette réaction & T;=298 K.
I1) Le méthanol brule en presence de I’oxygeéne.
3) Ecrire sa réaction de combustion a 298 K.

4) Calculer I’enthalpie de combustion en utilisant les enthalpies de formation.

Donnees :

Corp pur CO2 (9) CO(9) | H2(9) | HO(I) | CH3OH (I) | CH3OH (9)
AH®; (KJ/mol) -393 -110 -286 -240 -205
Exercice 2 :

1. Calculer I’enthalpie standard de formation AH°ta 25°C de C,Hy() sachant que:

CoHyg) + 5/2 O2(g) — 2 COyg) + H20y) AH%95(1) = - 311 Kcal
H.O0q) — H2O AH®508(2) = 10.4 Kcal
Compose CO2(9) | H20 (9)

AH° 295 (Kcal/mol) -94.05 -57.79
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2. Calculer I’énergie de formation de la liaison O-H dans H,O (g), connaissant, en plus des
données précédentes, les énergies de formation des liaisons dans Hyg) et Oy a 298K:

2H(9) — Hyg AH°29(3)=-103 Kcal

20(g) — Oy AHPg(4)=-118.2 Kcal

Exercice 3 :

La décomposition de I’acide oxalique C,H,O4 a lieu selon la réaction suivante :

C2H204 (5 = CO2) + H2COy) aT=298K et P=1latm

1. Calculer I’enthalpie de formation standard de C,H,04 ja T = 298 K

2. Calculer I’enthalpie standard de la réaction de décomposition de C;H,04 2 T = 298 K

3. Calculer la variation de I’énergie interne de la réaction de décomposition a T; = 298 K puis
aT,=400K

Données :

liaison H-H 0=0 c-C C-O C=0 O-H

AH (KJ/mole) | -434.7 -494.9 -345.3 -357.4 -727.6 -462.3
corps C2H204 () H2COy(y H2COy(g) COy(g)

¢y (/K. mole) 105.9 99.0 45.7 37.2

AH°sub (C) = + 718.4 KJ/mole AH®sub (CoH204 () = + 248.2 KJ/mole
AH®{(H2COgy) = - 409 KJ/mole AH®{(COg(g)) = - 397.3 KJ/mole

AH®y(H,COy(g) = +22.7 KJ/mole Tv(HaCOyg) = 374 K R=8.31JK™" mole*
Exercice 4 :

A T = 298K I’éthyléne C,H. brule en présence d’oxygéne pour donner de COx() et H,Oy).

1) Ecrire la réaction de combustion de I’éthylene.

2) Calculer AH de la réaction a T; =298 Keta T, =400 K ?

3) Calculer la variation d’énergie interne AU de cette réaction a T; =298 Keta T, =400 K ?
Données : AHy(H,0) = 44 KJ/mol, T\ =373 K.

Molécule CoHag) O COyg) H.Oq) H.O(q)
AH°;(KJ/mol) 52.3 / -393.5 -285.2 /
cp(J/mol.K) 43.6 29.4 37.1 75.3 33.6
Exercice 5 :

Soit la réaction suivante : CoHy) + H2Ogy — CH3CHO (g

1. Calculer I’enthalpie de la réaction AH; a Ty=298K.

2. Calculer I’enthalpie de la réaction AH°g a@ T1=300K sachant que Ac, = -71.03J/K.
3. Calculer AH®_ (C=0) dans CH3zCHOg).
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Données :
AHC% (C) = + 718.4 KJ/mol

Molécule Csz(g) H20(|) CH3CHO(g)
AH°¢(KJ/mol) 226.7 -285.1 -52.63

Liaison C-H H-H C-C 0=0
AH°4(KJ/mol) 414.22 435.97 347.27 497.00
Corrigés :
Exercice 1 :

1. Calcul de AH®r 298k -

AH®R, 208k = AH®f (cH3oH()) — AH®t (co(g)) — 2.AH ¢ (H2(g))

AH°R 208 = - 130 KJ

2. Calcul de AU°®R 298k &

AHPR 208k = AUR 298k + An RT — AU°R 298k = AHR 298 - AN RT
AU°R 298k = - 122.57 KJ

3. Réaction de combustion :

CHsOH(g + 3/2 059 ——» COgg + 2 H20y)

4. Calcul de AH®R 298k :

AH®R, 208k = AH®f (co2(g)) T 2 AH®t (H200)) — AH (cH3oH(1)
AH°R 208k = - 725 KJ

Exercice 2 :

1. Calcul de : AH® (com2(g)) -

AH® 298k (1) = 2 AH®f (coz(g)) T AH (H200)) — AHf (c2H2(g))
AH® 298k (2) = AH % (H20(g)) - AH®f (H20(1))

;avec ; An=-3

On déduit alors : AH% (c2H2(g)) = 2 AH®% (coz(g)) T AH¢ (H200))- AH° (1)- AH°(2)

AHof (C2H2(g)) = 54.71 Kcal/mol
2. Calcul de : AH% o4
Hog) + % Oz —— »H,0(g

Al B ¢

2Hg) + O
AH°r= AH°A + AH®g + AH®¢
-57.79 =103 + (118.2/2) + 2 AH%0.h — AH®t 0.4 = - 109.945 Kcal

40



Exercice 3 :

1) Calcul de : AH® (c2H204) &
AH% (C,H,0.,)

2 Cs) + Hag) + 202 » CoH,04s)
24H°(C) [F-AH®H4 |-2AH 00 TAH"Sub(cszoo
2 + 2 H + 40 » C2H204

©) @140 A ©

AH®% (c2n204) = 2AH 515 (C) - AHHi - 2 AH 0=0 + Y AH®L - AHu5(C2H204)
AH® (C2H204) = 2AH (C) - AH°4.q - 2AH®0=0+AH°c.ct2AH c.0+2AHc=0 +2AH 0.4 -

AH®sub(c2H204)

AH®f carizon = - 826.8 KJ/mole
2) Calcul de : AH®g 95 :
C2H204 sy — COzg) + H2COy

AH®r= AH®% (coz(g)) + AH®f (H2co2q)) - AHf (coH204(s)
AHOR,293 =20.5KJ
3) Calcul de : AU®595 et AU®400:

AH°g= AU°r+ An RT — AU°y95= AH%gs- RT An ;Avec; An=1

AU°95 = 18 KJ

Pour calculer AU a 400K, on calcule d’abord AH®400k

ATy = 298K : CoHy04 () A Rzssc ) COp + HoCOyy & T1=298K
HoCDyy &  Ty=374K
HCOyy & Ty=374K

4T, = 400K : C;H,04 (5 —AH°raox ) COyq) + H2$2(g) a T,=400K

AH®R, 208k = Cpcarz04is)) (T2 —T1) + AH®R, 400k + Cpcoz(g) (T2 —T1) + Cprzcoz) (Tv —T2)

+AHy(H2c02) + Cprzcozqy) (T1—Tv)

AH®R a00x = 44.90 KJ

AU00=AH®00- RT An ; Avec; An=2
AU°400=38.25 KJ

Exercice 4 :

1. La réaction de combustion :

CoHagg) + 303(q) —— 2COz(g) + 2H:0g)
2. a. Calcul de : AH®Rr. 2908k &
AH®R 208k = 2 AH®%, coz + 2 AH®f, 20 - AH®¢, c2ha
=2 (-393.5) + 2 (-285.2)— 52.3 = - 1409.7 KJ
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2. b. Calcul de : AH®R 400k :
CoHag) + 305 LRz 2CO,) +2H,0)  T1=298K

A
TAH°6
2H,0 Tv = 373K
AHOL | AHS, A, 200) v
fare
2H,0(g) Ty =373K
AH®,
v v
CoHag) + 305y ———— 2COy¢) + 2H,0() o= 400K
AHOR, 400K

AH®R 400k = AH®R 298K - AH®1 - AH®; - AH®3 - AH®4 - AH®5 - AH%
AH®1= 1. Cycanaq) (T2 —T1) = 4447.2 ]

AH®; = 3.Cp02()) (T2 —T1) = 8996.4 ]

AH®3= 2. Cycoz(g)) (T1—T2) =-7568.4 J

AH®= 2. Copizo) (Ty=T2) = - 1814.4 ]

AH°s=- 2. AH°,=-88000J

AH% = 2. Cyzoqy (T1—Tv) =-11295]

AHCR 400k = - 1314.5 KJ

3. a. Calcul de : AU®R 208k ,et, AU°Ra00K_:

AH = AU + Ang RT

T, =298K:

AUggg= AHygg - Ang RT; ,VeC : Ang= -2 ,D’00 : AUjgg= - 1404.7 KJ

T, =400K:

AU0= AHago - Ang RT> ,avec : Ang=0 , D’0U : AU400= AHggo = - 1314.5 KJ
Exercice 5 :

1. Calcul de : AH°R 298k -

D’apreés la loi de Hess :

AH®R 208« = AH®t cracHo - AHt canz - AH®f 120
AH°R 208 = + 5.77 KJ

2. Calcul de : AHr 300k

D’apres la loi de KirchHoff :

AH®R, 300k = AH®R, 208k + Acp. AT

AH®R 300k = 5.62 KJ
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3. Calcul de : AH® c=0:
AH°
2 C(S) +1/2 02 9) +2 H2 ()] MCH\?CHO@)

2AH 5o V2AH4 09 |2AH%4 o)

2C@ + O + 4Hq

AH®t chacHo = 2AH sub () + 1/2 AH®g (02)+ 2AH 4(H2) + 4AH° (c-H) + AH®L(c-c) + AH L (c=0)
AH®L(c=0)y = AH®f, cHacHo - 2AHsub () - 1/2 AH®q (02) - 2AH g4(H2) - 4AH® (c-h) - AH® (cc)
AH®| (c=0) = - 605.72 KJ/mole
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CHAPITRE 4 :
DEUXIEME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE

4.1. Insuffisance du premier principe :

Le premier principe de la thermodynamique qui énonce la conservation de 1’énergie permet de
faire le bilan de 1’énergie des systémes, sans imposer les conditions sur les types d’échanges
possible. Ce bilan énergétique ne permet pas de prévoir le sens de I’échange ou I’évolution
thermodynamiques des systémes.

Par exemple, le premier principe ne permet pas de déterminer le sens d’une réaction chimique
ou simplement le sens de 1’échange de chaleur entre un corps chaud et un corps froid. On sait
que la chaleur passe spontanément du chaud vers le froid et non I’inverse. Le premier principe
n’exclut pas le transfert spontané de la chaleur du froid vers le chaud : cette transformation est
évidemment impossible naturellement.

Il faut donc mettre au point un deuxiéme principe appelé aussi principe d’évolution qui
permettra de prévoir I’évolution des systemes.

4.2. Evolutions naturelles « transformations irréversibles » :

Considérant les transformations suivantes :

-Un corps chaud est mis en contact avec un corps froid ; on observe au bout d’un certain
temps que les deux températures s’égalisent (Teq). La chaleur est transférée spontanément du
corps le plus chaud au corps le plus froid jusqu’a I’équilibre.

-Un gaz contenu dans un récipient puis mis en contact avec un autre recipient vide. On
observe que le gaz occupe spontanément tout le volume qui lui est offert.

-Lorsqu’on plonge un morceau de sucre dans un verre d’eau, il se dissous spontanément.

Ces transformations sont spontanées (naturelles). La transformation spontanée se fait dans un
sens bien déterminé; la transformation inverse n’est jamais observée (transformation
irréversible).

4.3. Enoncé du 2°™ principe de la thermodynamique :

Le deuxiéme principe introduit une nouvelle fonction d’état dite « entropie S » qui permet de
quantifier le degré de désordre d’un systeme. Elle s’exprime en cal (J)/K.

La variation d’entropie au cours d’une transformation élémentaire quelconque est donnée

par : dSgys = 8Se + dS¢res (4.1)
* 8Se : est I’entropie échangée entre le systéme et le milieu extérieur. Elle est donnée par :
Pour un systeme fermé : 8S, = :Q

ext

6Q : quantité de chaleur réellement échangée entre le systeme et le milieu extérieur.
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Text : température du milieu extérieur.
*3Scree : entropie créée a Iintérieur du systéme.
OScrée >0 — {SScrée = 0; si la transformation est réversible.

dScree > 0 ; si la transformation est irréversible.

Si au cours de cette transformation, le systeme passe d’un état (1) a un état (2), la variation

d’entropie sera : AS =S, — S; = flz ds

28
Pour un systeme fermé, si la transformation est réversible : AS = f Q“”

T : est la température du systéme.

Qrev

Si de plus, la transformation est isotherme, on aura : AS = %ff 6Qey = T

Remarque :
Pour un SyStéme isolé (Q = 0) - dSsystéme isolé¢ — SScrée

- Assystéme isolé¢ = 1f2 OScrée = AScrée
AScrée > 0 —  AScrée = 0 ; si la transformation est réversible.
{ AScrée > 0 ; si la transformation est irréversible.

4.4. Calcul de la variation d’entropie :

) , ) s
Dans le cas d’une transformation réversible on a : dS = ?Q

4.4.1. Entropie des solides et liquides :

Dans le cas des solides et liquides : 6Q = n.c.dT

AS=fBS—Q=anCdT=nc BAT _ o (i)
A

AT A T AT
AS=nan($—z)

4.4.2. Entropie des gaz parfaits :

a) Transformation isochore :
0Q = n.cy.dT

_ B8Q_ BchdT_ BdT_ TB)
AS= [y ==, = —chfAT—chLn(TA

AS =ncyLn (:—2)

b) Transformation isotherme :

§Q = —8W = PdV:nRTd—\y
BSQ BdV _ \% P
AS= [ 2 =nR [} n(v—i)anLn(ﬁ)

AS=nRLn(X—2)=nRLn(:—‘;)

(4.2)

(4.3)

(4.4)

(4.5)

(4.6)
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¢) Transformation isobare :

0Q = n.cp.dT
B Bncpd Bd
AS=fA?Q=fAnC,'}—T=ncpfA?T=nchn(1—i)

AS =ncp Ln (:—z)

d) Transformation adiabatique :

8Q =0 —AS = 0 (isentropique)

4.5. Expressions de I’entropie en fonction de (V, T); (P, T) et (P, V):

a) Expression de ’entropie en fonction de Vet T :
dU=6Q+6W avec:8Q=T.dS;et;8W = —P.dV

D’ou:dU = T.dS—P.dV — dS = %U+ PdT—V

n.R.T

Ona:dU =n.cy.dT , et p=—

T2 dT V2 dv
f _+n'R'fV17

e dT av 52 1o _
Dou:dS=n.c,—+ nR— — J; dS =n.c,. 1T

AS=S,—- S =n.¢c,Ln (?) + n.R.Ln (%)

1 1
b) Expression de I’entropie en fonction de T et P :
H=U+P.V - dH=dU+d(P.V)

dH =dU + P.dV + V.dP
=T.dS—P.dV+P.dV + V.dP

dH = T.dS + V.dP — dS = d?“ —v%

Ona:dH=n.cp.dT et =2

P

N dr dpP $2 .. T2 dT V2 dp
Dou:dS=nc,——nR— — [FdS=nc, [ T—nR[ 3

_ _ _ 2\ _ Pz
AS= S, — S; =n.c,Ln (n) n.R.Ln (%)
¢) Expression de I’entropie en fonction de V et P :
dT av
dS = n.cy. -+ n.R v =G~ n.R >
dT dv  dp . Ape T dT
(cp—cv).?zR.(7+? ;eticp—cy =R :d’ou: ?=7+—

dT d dav . d d
dS=n.c,.>=— nR=%=n.c .(—+ —p)—n.R—p
P p P*\v p p

dS = n.cp.(dvv) +n.(c, — R)% — dS = n.cp.%+ n.c‘,%p

S =n.c,.LnP + n.c,. LnV etic, =v.cy

D’ou:S =n.cy,.LnP +n.y.c,.LnV — S = n.c,. (LnP + y.LnV)
S = n.cy. (LnP +v.LnV)

4.7

(4.8)

(4.9)

(4.10)
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S =n.c,.Ln (P.VY) (4.11)

4.6. Entropie de changement d’état physique :

On sait qu'un changement de phase d’un corps pur s’effectue a température constante, d’ou :

— (B8Qce_ 1 (B — Qe
as = fA Tce  Tce fA 8Qce = TcE

AS = Xk _ Dlce (4.12)

Tce Tce
Avec :
Qce: Quantité de chaleur de changement d’état.

Tce : température de changement d’état.

Exemple :

* _ Qfusion __ NLfusion
ASfusion - -

Ttusion Ttusion
* _ Qvaporisation _ n-Lvaporisation
ASvaporisation T T T T
vaporisation vaporisation

*Calcul de AS lors d’un chauffage d’un corps pur :

Soit un corps pur a I’état solide caractérisé par une température initiale (T1). On le chauffe a
préssion constante jusqu’a I’état gazeux caractérisé par une température finale (T2). AS

s’exprime par :

Tfusion)

Tvapor‘isation rl-Lvaporisation
- + +
1

N.Lfysion
+ + n. CP(liquide) Ln

Ttusion

AS = n. CP(Solide) Ln (

Ttusion TVaporisation

T
N. Cp(gaz)LN (T—2>

vaporisation

4.7. Variation d’entropie d’une réaction chimique (loi de Hess) :

Considérons la réaction suivante : vi Ax + v2 By — v3 Cxy + va D+ & la température

standard (T =298K), la variation de 1’entropie de la réaction est donnée par la loi de Hess :

AS®R 298 = X (Vi. S°298,i) produits— X (Vj. S°298,j) reactifs (4.13)
AS°R208 = (v3. S°298,c+ Va. S°98D) - (V1. S°208 A+ Va. S°2088)
*

vi: coefficients steechiométriques des produits.
* vj: coefficients stcechiométriques des réactifs.
* S%9g . entropie molaire standard de 1’espéce chimique (cal/K.mol).

4.8. Variation d’entropie d’une réaction chimique a la température T (loi de Kichhoff) :

Connaissons I’enthalpie standard de la réaction (AS°g, 208), on peut déterminer 1’enthalpie de

cette réaction a la température T (AS°r7) par la loi de Kichhoff :

T dT

ASgr = ASg 208 + 208 ACp- (4.14)

Avec : ACP - Z(Yi. cp(i))Produits - Z(Yi' cp(i))réactifs (4'15)
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4.9. Enoncé du 3™ principe de la thermodynamique :

A la température de OK qui correspond a -273,15 °C, tous les corps purs sont solides, sous la
forme d’un cristal parfaitement ordonné. Ils ont tous la méme entropie, on lui attribue une
valeur nulle.

4.10. Entropie molaire absolue :

Le 3°™ principe permet d’attribuer une entropie absolue a tout corps pur porté a la
température T. A I’état standard, ’entropie molaire absolue est notée S°r.
A_AS LA
Etat initial Etat final
Tinitiale = 0K Ttinatle = T (K)
AS’ = S'final - S'initial = ST (A) - S0 (A) =ST (A) -0=S7 (A)
S’1 (A) : Entropie molaire absolue a la température T.

S’ (A) : Entropie molaire absolue a la température T = OK.

L’entropie absolue d’un composé pur A a la température T est la variation de son entropie
entre zéro kelvin et la température T.

4.11. Machines thermiques :

4.11.1. Définition :

Une machine thermique est un dispositif dans lequel un fluide (gaz ou liquide) passe d’un état
initial a un état final identique. On dit que la machine fonctionne selon un cycle fermé au
cours duquel elle échange du travail et de chaleur avec le milieu extérieur.

4.11.2. Cycle producteur d’énergie :

*Moteur thermique :

C’est une machine thermique dont le role est de fournir un travail au milieu extérieur (W<0)
en empruntant une quantité de chaleur Q: a la source chaude (Q:>0) et en restituant

obligatoirement une quantité de chaleur Q2 a la source froide (Q2<0).

Systeme S :
Q>0 (ylfljirgg) Q2<0 ,| Source froide T2

W<Ol

Milieu extérieur

Source chaude T:

\ 4

Le premier principe s’écrit : AUgyce =W+ Q;+Q, =0 > W=-Q; —Q,

LU, ®_y % T
T: T2 Q1 T1

Le second principe : AS¢yje =

Lerendement:n:—ﬂzwz1+%=1—E
1

Q1 Q1 T1
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—__wW_4_1
n=-g=1-7 (4.16)

4.11.3. Cycle récepteur d’énergie :

*Machine frigorifigue :

Est une machine thermique au moyen de laquelle on maintient a basse température un corps

que nous assimilerons a une source froide, en lui enlevant une certaine quantité de chaleur par

cycle Q2.

Q1<0 Systeme S Q2> 0

Source chaude T (Fluide) |« Source froide T»

A

W>0

Milieu extérieur

On appelle coefficient de production frigorifique ou coefficient de performance p, le
rapport entre la quantité de chaleur Q enlevée a la source froide et le travail consommé par
cycle (W).

Le premier principe: AUcyce =W+ Q; +Q, =0 > W=—-(Q; + Q)

incioe - U, %, u__ T
Le second principe : AScycje = I, + T, 0 - % I
p= % —_ Q. _ _ Q2 _ 1
- - - U, &
w Q1+Q2 Qz(QZ+1) 0,1
1 T
Donc:p = — =2
P —$—1 +1  T1-Tz
2
__ T
P=w= —— (4.17)

*Pompe a chaleur :

Elle fonctionne suivant le méme schéma que la machine frigorifique, mais on utilise la
quantité de chaleur restituée a la source chaude, pour le chauffage a température modérée. La

source froide sera par exemple, I’eau de riviere ou encore 1I’atmosphére ambiante.

Source chaude T [(QL<0 [ SystemeS | Q2>0 | Source froide To< Ts
(Fluide)

W>0

Milieu extérieur

On appelle rapport d’amplification r, le rapport entre la quantité de chaleur (- Q1) fournit a
la source chaude et le travail W consommé.
Le premier principe: AUcyqe =W+ Q; +Q; =0 > W=—-(Q; + Q)
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incipe : =, Q0 _ wR__T
Le second principe : AScycie = ot = 0 - e =T
Q1 Q Q1 1
r = —— = = —I— =
w Q1+Q2 Q1(1+8—i) 1+8—i
e T4
Donc:r = T =TT
T1
= (4.18)
W T-Ty

4.12. Cycles thermodynamiqgues :

Les machines thermodynamiques fonctionnent avec plusieurs transformations successives
formant ainsi un cycle.

Dans la pratique, ces transformations ne sont pas réversibles, alors on remplace ces processus
irréversibles par des transformations réversibles plus facilement calculables, d’ou on obtient
des machines idéales.

Il existe plusieurs cycles thermodynamiques :

4.12.1. Cycle de Carnot :

C’est un cycle de rendement maximal et le plus efficace. L’efficacité des autres cycles et des

machines réelles est toujours compareée a celle du cycle de Carnot par le biais du rendement.
Le cycle de Carnot est un cycle thermodynamique théorique pour un moteur fonctionnant
entre deux sources de chaleur, constitué de quatre processus réversibles :

e | — 2: Détente isotherme (avec apport de chaleur).

e 2 — 3: Détente adiabatique.

e 3 — 4 : Compression isotherme (avec refroidissement).

e 4 — 1: Compression adiabatique.

(3)

anbieqgelpe

n | @

Figure 4.1. Cycle théorigue de Carnot.
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Le rendement du cycle de Carnot pour une machine thermodynamique est :

n=1-% (4.19)
Q2

Avec :

Q1 : est la quantité de chaleur perdue a la source froide de température T, donc Q1 = Qs

Q2 : est la quantité de chaleur prélevée de la source chaude de température T, donc Q2 = Qc
Donc :

-1 _4_% -1
n=1 % 1 o 0 (4.20)

4.12.2. Cycle de Beau Rochas (OTTO) :
C’est un cycle théorique des moteurs @ combustion interne & allumage commandé. Exemple

du moteur a essence. Ce cycle appelé de Beau Rochas ou Otto (1862) est aussi dit cycle de

moteur a essence.

©)

a @

Figure 4.2. Cycle théorique de Beau Rochas.
Le cycle théorique est composé des transformations suivantes:
e | — 2: Compression adiabatique du mélange (air-carburant). Le rapport de
compression (V1/V?) est entre 4 et 10.
e 2 — 3: Combustion (apport de chaleur) isochore.
e 3 — 4: Détente adiabatique.
e 4 — 1:Refroidissement (mise a ’atmosphere) isochore.

4.12.3. Cycle de Diesel :
Le moteur Diesel est congu par Rudolf Diesel (1893 — 1897). Le moteur Diesel est un moteur

a combustion interne dont I’allumage est spontané au contraire du moteur a essence.
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Le cycle theorique du moteur Diesel est composé de quatre transformations réversibles

représente dans le diagramme de Clapeyron ci-dessous :

2 (3)

(4)

€h)

Figure 4.3. Cycle théorique de Diesel.
1 — 2: Compression adiabatique qui s’effectue seulement sur 1’air. Le rapport de
compression (V1/V2) est entre 14 et 25.
En point 2, le carburant est injecté dans la chambre de combustion remplie d’air porté
a la temperature T, < Ti (température d’inflammation du carburant).
2 — 3 : Combustion du carburant (apport de chaleur) isobare.
3 — 4 : Détente adiabatique.

4 — 1 : mise a ’atmospheére par échappement (Refroidissement) isochore.

4.12.4. Cycle d'Ericsson :

Le cycle d'Ericsson est un cycle thermodynamique a quatre temps qui est composé de deux

transformations isothermes et deux transformations isobares. Ce cycle décrit le

fonctionnement théorique d'un type de moteurs thermiques appelés moteurs Ericsson qui

peuvent fonctionner soit en mode systeme ferme ou bien en mode systéme ouvert.

52



)

) C)

© \V

Figure 4.4. Cycle théorique d'Ericsson.
4.12.5. Cycle de Brayton (cycle de Joule) :

Le cycle de Brayton est un cycle thermodynamique a caloporteur gaz. 1l a été propose pour la
premiére fois par George Brayton dans le moteur a piston alternatif qu’il a développé vers
1870. Aujourd’hui, il est utilisé pour les turbines a gaz seulement lorsque les processus de
compression e de détente se déroulent dans des machines tournantes. Il est aussi connu sous le
nom du cycle de Joule. 11 est constitue de quatre processus internes réversibles :

(1 — 2) Compression isentropique.

(2 — 3) Ajout de chaleur a pression constante.

(3 — 4) Détente isentropique.

(4 — 1) Rejet de chaleur a pression constante.

2 3)
%
. s
o 2 &
%0
@ 4)
0
0 \V/

Figure 4.5. Cycle théorique de Brayton.
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4.12.6. Cycle de Stirling :

Découvert en 1816 par I'ingénieur Robert Stirling. Le moteur Stirling utilise un fluide (air)

contenu dans une enceinte fermée, chauffée par une source de chaleur extérieure a ’enceinte.
C’est donc un moteur a combustion externe. Il comprend :
e Deux transformations isothermes (compression et détente).

e Deux transformations isochores.

3)
/4
6‘0/5
o %,@
\ 4)
@ Isoth
sotherme )
0
0 \Y

Figure 4.6. Cycle théorique de Stirling.

Exercices corrigés :

Exercice 1 :
Calculer la variation d’entropie lorsqu’une mole d’iode solide I2(S) a 25°C est chauffée
jusqu’a sa vaporisation a 184°C sous la pression atmosphérique.
Données : Cp (12,5 = 54.6 J.mol*K?, Cp 12,1 = 81.5 J.mol*K?,
L+ = 15633 J.mol™, Ly = 25498 J.mol?
Exercice 2 :
1. Calculer AS° dans chacune des réactions suivantes :
a) ¥2N2 (g) + %2 02 (g) — NO (9)
b) Ca (s) + %2 02 (g) — CaO (s)
c)%H2(Qg) — H
Sachant que les entropies standard de formation des différents composés sont :
S°(NO)=50,3 ue, S°(N2) = 45,7 ue, S°(02) = 49,0 ue, S°(H2) = 31,21 ue, S°(Ca) = 9,95 ue,
S°(Ca0) =9,5 ue, S°(H) = 27,39 ue
2. Calculer AS°1000 pour la reaction :
Hz(g) + Cl(g) ——2HCI(g)
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Données :  S°98(H2)g=31,208ue, S°208(Cl2)g=53,288ue, S°268(HCI)g=44,646ue (Unité
d’entropie : ue = cal/mole. K)

cp (H2)g= 6,9469-0,1999.10°3T+4,808.10'T?>  cal/mole K

cp (Clo)g= 7,5755+2,4244.10°T-9,650.10"T?  cal/mole K

cp (HCNg=6,719+0,4325.10°T+3,697.10"'T?>  cal/mole K

Exercice 3:

On considére la réaction suivante a 298K :

l29) + Ha) — 2 Hl(g)

Calculer la variation d’entropie au cours de cette réaction a 298K et 700K ?

corps l2(g) Ha(g) Hlg
S° (J/K.mol) a 298K 260 130 206
co (J/K.mol) & 298K 36,86 28,48 29,16
Exercice 4 :

Soit un moteur Ericsson (figure ci-dessous) qui utilise n = 10 mol d'air comme fluide de
travail. L'état (1) est caracterisé par la pression P; = 1 bar et la température T1 = 300K et I'état
(3) est caractérisé par la pression Pz = 5 bar et la température T3 = 700 K. L'air est considére

comme un gaz parfait diatomique.

@

@ 4

1. Déterminer les volumes V1 et Va.

2. Déterminer les grandeurs thermiques des états (2) et (4).

Supposons que ce moteur fonctionne en mode systeme fermé.

3. Calculer les travaux volumétriques mis en jeu W12, W3, Was et Woa.
4. Calculer les quantités de chaleur échangées Q12, Q23, Qa4 €t Qa1.

5. Calculer le travail utile Wu de ce cycle.

6. Déduire de ces résultats 1'efficacité thermique n de ce cycle.
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Exercice 5 :

On considére une machine frigorifique dans laquelle le fluide de travail parcourt, dans un
systeme fermé, le cycle de Brayton inverse. Dans ce cycle, le fluide subit :

_ Une compression adiabatique réversible de I'état (1) de pression P1 = 1 bar et de temperature
T1=268K jusqu'a I'état (2) de pression P> = 3,2 bar ;

_ Un refroidissement a pression constante de I'état (2) jusqu'a I'état (3) de temperature T3 =
291 K. Ce refroidissement se fait par contact thermique avec une source froide de temperature
constante Ta.

_ Une détente adiabatique réversible de I'état (3) jusqu'a I'état (4) de pression P4 = Py ;

_ Un réchauffement a pression constante de I'état (4) jusqu'a I'état (1). Ce réchauffement se
fait par contact thermique avec une source chaude de température constante T.

Le fluide de travail est constitué de n = 4 mol d'un gaz parfait d'indice adiabatique y = 1,5.

1. Représenter ce cycle sur le diagramme de Clapeyron.

2. Calculer les capacités calorifiques Cy et Cp.

3. Calculer les températures T» et Ta.

4. Calculer les quantités de chaleur Q23 et Qa1 échangées lors des deux transformations
isobares.

5. Calculer le travail W+ fourni a cette machine au cours du cycle ?

6. Calculer le coefficient de performance y de cette machine frigorifique.

Corrigés :
Exercice 1 :
AS; = n.cp(gy. Ln (1—?) = 1+546+ Ln(32%) = 14.21)/K
AS;, = % =22 = 40.44 /K
f .
AS; = 1. cpgy-Ln (%) =1+815« Ln() = 13.63 J/K
o _ Ly _ 25498 _
aS, = 2 = 220 = 55.79 /K

AS° =AS°1 + AS°,+ AS°3+ AS°, = 124.07 J/K.
Exercice 2:
1. Calcul de : AS°gr. 29s:

D’apres la loi de Hess :

AS°R, 208 (8) = S°noy-1/2 S°(n2) -1/2 S°(02) = 3.0 cal/K.
AS°R, 298 (D) = S°(ca0) - S°(ca) -1/2 S°02) = -24.95 cal/K.
AS®R, 208 (€) = S°(H)-1/2 S°2) = 11.79 cal/K.

56



1. Calcul de : AS°1000:
AS°R, 298 = 2 S°(Hely - S°H2) - S°ciz) = 4.796 cal/K.

*Calcul de : Acp:

ACp =Y (1i.Cpi)produits - ., (1j.CPj)réactifs

= 2 CpHcl — CpH2 — Cpel2
=-1.0586-1.359510° T +12.23 107 T?
D’apres la loi de Kirchhoft':

o o T dT
ASg 1000 = ASg 208 T+ f298 ACP-?

dT

ASh1000 = ASk 208 + Jpop(— 1.0586 ~ 1.35951073 T + 12.231077T2). 5

o o 2
Ak 1000 = ASqz08 — 1.0586 LnT - 135951073 T + 12231077 (%)

=3.11 cal/lK =13.042 J/K
Exercice 3:
1) D’aprés la loi de Hess : AS®r, 208 = X (Vi. S°298,i) produits — X (Vj. S°298j) réactifs
AS°R, 208 = 2. S°Hi- S°12- S°H2 = 2*206 — 260 — 130 = 22 J/K

T dT

2) D’aprés la loi de Kirchhoff : ASg 1 = ASg 595 + [45 Acp. =

° ° 700 dT o 700
ASg700 = ASg 208 + f298 Acp.—~ = ASg 395 + Acp.Ln (E)
ACp = 2. Cp(H1y- Cp(12) - Cp (H2) = 2*29.16 — 36.86 — 28.48 = -7,38 J/K

700

DONG : ASy 760 = 22 — 7.38 Ln (2o

) = 15.69 J/K

Exercice 4 :

1. Selon I'équation d'état des gaz parfaits, on peut écrire :

nRT1
Py

nRT3

V, =
1 Ps

vet; Vo=
AN: Vi=0.249m® et V3=0.116 m3.

2. La transformation (2)-(3) est une transformation isobare donc P> = P3 ; la transformation
(1)-(2) est une transformation isotherme donc T2 = T1. Cependant, selon I'équation d'état des

gaz parfaits, il vient :

_ nRTz
V, = >,
La transformation (4)-(1) est une transformation isobare donc P4 = P; ; la transformation (3)-
(4) est une transformation isotherme donc T4 = Ts. Cependant, selon I'équation d'état des gaz

parfaits, il vient :

nRT4_
Py

A.N : P,=5bar, V2 =0.050 m?, T, =300 K, P4 =1 bar, V4 =0.582 m3 et T4 = 700 K.

V4 =
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3. Pour les transformations (1)-(2) et (3)-(4), qui sont des transformations isothermes, les

travaux mis en jeu s'écrivent :

\ V, dv
Wi, = — fvlzp dV = —nRT; foV

Soit : W;, = —nRT, In2
Vi

\ V4 dv
et: Way = — [, "pdV= —nRTy [ <~

Soit : Wy, = —nRT, In*
V3

Pour les transformations (2)-(3) et (4)-(1), qui sont des transformations isobares, les travaux
mis en jeu s'écrivent :

W,, = —f::PdV= —P, f‘)’;dv

Soit : Wy3 = —P5 (V5 — V)

et: W,, = —f\Z:PdV = —P4f\>:1dV

Soit : Wy, = —P,(V; —V,)

A.N: Wi> =40.14 kJ, Wo3 =- 33.26 kJ, W34 =-93.67 kJ et W41 = 33.26 kJ.

4. Les transformations (1)-(2) et (3)-(4) sont des transformations isothermes, alors les
variations des énergies internes AU12 et AUz4 sont nulles. Cependant, les quantités de chaleur
échangees s'ecrivent :

Qi2=-Wi2 et Qzs=-Was

Les transformations (2)-(3) et (4)-(1) sont des transformations isobares et par suite les travaux
techniques correspondants sont nuls. 1l s'ensuit :

Q23 =AH23=C, (T3-T2)

et: Qa1 =AHs1 =Cy (T1-Ta)

avec : Cp = %nR ; car il s'agit d'un gaz parfait diatomique.

A.N: Q12 =-40.14 kJ, Q2 =116.40 kJ, Q324 =93.67 kJ et Qa1 =-116.40 kJ.

5. D'apres la définition du travail utile d'un cycle, on peut écrire :

Wy = W12 +Wa3 +Was + Wiy

A.N: Wu =-53.52 kJ.

6. L'efficacité thermique de ce cycle est donnée par :

Wutile

Qfournie

W
Q23 + Q34

T]:

AN: 1 =0.255.
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Exercice 5 :

1. Représentation du cycle sur le diagramme de Clapeyron (figure ci-dessous).

Etat (1) :
P1 =1 bar =1 atm

NRT _ 4% 0,082%268
P, 1

Etat (2) :
P, =3.2 bar = 3.2 atm

Vv, = =87.904 L

1
.
PV =RV) -V, = () Wy
1

_(1\is _
v, = (3_2) +87.904 = 40.46 L

Etat (3) :
Ps =3.2 bar = 3.2 atm

nRT _ 4% 0,082*291
P; 3.2

Etat (4) :
P, =1bar =1 atm

Vs = =29.82L

1
ol
PVY =PV 5V, = (P—j)y.v3

1
3.2

V= (22)"" 52982 = 64.78 L

(3) (2)

4 €y

2. Pour un gaz parfait, on a :

c
yzi et C, — C, =nR

soit: C, = y Cy = Cy + nR

, R R
llendécoule: ¢, = == et C,=L=
y—1
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AN:Cy=6651JK? e Cp=99.77JK!
3. La transformation (1)-(2) est une transformation isentrope (adiabatique réversible), alors les
grandeurs thermiques p et T des états (1) et (2) vérifient I'égalité suivante :
P11_y T = le_y T)
1-y
dou : T, = (i—:) Yo,
De méme en considérant la transformation (3)-(4), qui est aussi une transformation isentrope,
1-y

onmontre que : T, = (&) " T,
4

OuPs=P, et Ps=Ps.

AN: T,=3949K et T;=197.5K.

4. Pour une transformation isobare (p = Cte), ona: 6Q = C,dT

Alors, pour les deux transformations (2)-(3) et (4)-(1), qui sont des transformations isobares,
on peut écrire : Q3 = fTT; Cp dT = C,(T3 — Ty)

et a=Jp CpdT=Cp(T— Ty

AN: Q2=-10.369kJ et Q41 =7,036 kJ.

5. La quantité de chaleur échangée au cours d'une transformation isentrope est nulle. Alors,

pour les deux transformations (1)-(2) et (3)-(4), qui sont des transformations isentropes, on

peut écrire :
Wiz = AUy, = [;*Cy dT = Cy(Tp— Ty)
Et Wy = AUz, = [1*Cy dT = Cy(T, — Ty)
Pour les deux transformations isobares (2)-(3) et (4)-(1), on peut écrire :
Wz = AUzz — Qa3 = Cy(Ts — T2) — Qz3
et: Wy = AUy — Qu = Cy(Ty — Ty) — Quq
A.N. : W12 =8.442 kJ, W23 =3.456 kJ, Was=-6.221 k] et Wi =- 2.345 kJ.
Alors, le travail Ws fourni a la machine est la somme des travaux positifs, c-a-d. :
Ws = W12 +Wa3
A.N.: Wr=11,898 kJ.

6. La performance d'une machine frigorifique, qui s'appelle aussi efficacité thermique, est

donnée par : n = |ournie
p n Wfourni
. _ %
Soit:n = W
AN : n=0.591.

60



CHAPITRE S :
ENERGIE ET ENTHALPIE LIBRES - CRITERES D’EVOLUTION D’UN SYSTEME

5.1. Energie et enthalpie libres :

5.1.1. Introduction :

Le deuxiéme principe de la thermodynamique définit un critére de spontanéité pour une
transformation quelconque.

AS > 0 : transformation spontanée (irréversible).

AS =0 : transformation réversible.

Le terme d’entropie considéré est ’entropie de l’univers, qui doit prendre en compte la
variation d’entropie du milieu extérieur ASex & coté de celle du systéme :

AS = ASuniv = ASsys+ ASext >0

Dans le cas des systémes isolés, ASext = 0 et donc ASuniv = ASsys. Or, la plupart des systémes
qui intéressent le chimiste sont des systémes non isolés échangeant de 1’énergie avec
I’extérieur. Le calcul d’entropie peut devenir alors tres compliqué, notamment lorsque le
milieu extérieur est compose de plusieurs sous systémes.

Il est donc nécessaire de trouver des critéres d’évolution liés uniquement au systéme, c'est-a-
dire indépendants de I’extérieur. On est ainsi amené a introduire deux fonctions
thermodynamiques simples : 1’énergie libre F et I’enthalpie libre G.

5.1.2. Energie libre (F) :

Soit un systéeme subissant une transformation a volume V constant et a température T

constante.
dUgys = 8Qgys + 8Wsys = 8Qgys  Car  SWyyg = — Py dV =0
D’aprées le deuxieéme principe :

) 8 du
ASuniy = ASqys + dSeye 2 0 jl;  dSey = oot = v . Do

dUsys

D’ou : dSgys — >0

dUgys — T dSsys < 0

d(U—T.S)gs <0

On définit alors par (U — T.S) une nouvelle fonction appelée énergie libre (ou fonction de
Helmotz) et notée F.

F=U-T.S (5.1)
L’énergie libre F est une fonction d’état car elle est définie a partir de deux fonctions d’état et
une variable d’état. Elle fournit un critére d’évolution spontanée (2 T et V constants)

indépendant du milieu extérieur :
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dF <0 ou AF <0 (pourune transformation finie)
5.1.3. Enthalpie libre (G) :

Soit un systéme évoluant a pression constante et n’échangeant aucune autre forme de travail
que le travail des forces de pression. La chaleur échangée avec le milieu extérieur par le
systeme est égale a AHsys. La chaleur élémentaire recue ou fournie par le milieu extérieur sera

donc : 8Qext = dHext = _dHSYS

La condition de spontanéité s’écrit :

dHext dHsys

dSuniv = dSsys + dSexe = dSsys + = dSgys ——= 20

dHgys — T.dSeys < 0

d(H—-T.S)gs <0

Enposant: G=H-T.S (5.2)

On obtient une nouvelle fonction définissant une condition d’évolution spontanée liee
seulement aux caracteristiques du systeme étudié : dGsys <0

Cette nouvelle fonction est appelée enthalpie libre ou encore fonction de Gibbs et notée G.
L’enthalpie libre G est par construction une fonction d’état. On peut donc écrire, pour une
transformation finie effectuée a température constante :

AG = AH —T.AS (5.3)
*AG < 0 — le systéme ¢évolue dans le sens direct (vers les produits). La réaction est
spontanée.

*AG > 0 — le systéme évolue dans le sens inverse (vers les réactifs). La réaction est non
spontanée.

*AG = 0 — le systéme est en équilibre.

5.1.4. Relationentre G et F :

On peut remplacer, dans 1’expression:G =H —T.S, la fonction enthalpie par son
expression : H= U+ P.V. Il vient alors :

G=U+P.V-T.S=U~-T.S+P.V=F+P.V

G=F+P.V (5.4)
D’ou I’analogie existant entre les expressions: H=U+P.V ; et; G=F+P.V et le nom
d’enthalpie libre pour la fonction G.

5.1.5. Variation d’enthalpie libre en I’absence de réaction chimique :

Considérons la transformation isotherme de n moles d’un gaz parfait :
Py, n, Ten — P2, n, TEr

*Variation avec la pression a température constante :

Ona: G=H-T.S;et; H=U+P.V
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Dou: G=U+P.V-T.S -dG=dU+P.dV+ V.dP —T.dS —S.dT
Or:dU=68Q+8W =T.dS —P.dV

Donc :dG = V.dP —S.dT

*T=Cte >dT =0-dG=V.dP

*Pour un gaz parfait :V = % donc : fEEIF dG = nRT fppf d?P

AGr = Ggry — Geery = Grp, — Grp, = nRT [;*

AGp = nRTLn (i—j)

Lorsque I’état initial (EI) est un état standard, on a :

P1=P° = 1bar ; et on écrit : Gg;1 = Gr°

AGp = Grp — Gy = nRT LnP

Grp = Gy + nRT LnP (5.5)

Grp: enthalpie libre de n moles de gaz parfait a température T sous la pression P.
Gt°: enthalpie libre de n moles de gaz parfait dans les conditions standard a la température T.

Exercice d’application :

Calculer la variation d’enthalpie libre lors de la compression d’une mole d’un gaz parfait a

298K de 1 atm a 5 atm.
Corrigé :

P,
AGr = Grp, — Grp, = nRTLn (22)

1

5x1.013
1x1.013

AGp = 18314 % 298 Ln( ) = 4.02 K]

AGt > 0: la compression d’'un gaz n’est jamais spontanée. Par contre la détente du gaz

comprimé serait spontanée.
1
AGr (s atm ~1 atm) = Grp, — Grp, = nNRTLn (1) = = 4.02K] < 0

5.1.6. Variation de ’enthalpie libre d’une réaction chimique :
5.1.6.1. Enthalpie libre standard :

L’enthalpie libre de formation standard d’un composé, AG®;, est égale, par définition, au

AG°r de la réaction effectuée a température constante, au cours de laquelle on obtient ce
composé dans son état standard a partir de ses éléments dans leur état standard de référence.
On trouve habituellement dans les tables I’enthalpie libre de formation (ou énergie Gibbs de
formation) standard a 298K que I’on note : AG;Z% = A¢Gyog
T = Cte; AG; = AH; — T. AS; (5.6)
Remargue :
Méme convention que pour AH®tc'est-a-dire AG°+= 0 (pour les corps purs simples).
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Exemple :
Déterminer 1’énergie de Gibbs de formation de 1’anhydrite (CaSOa)

AH®% (casos) = 143,411 KJ/mol ; S° casos) = 106,7 J/mol.K ; S° (cay = 41,42 J/mol.K;
S°) =31,8JJmol.K; S° 02 =205,138 J/mol.K;

AS° = S° (casos) - S°(ca) - S°(s) - 2 S°(02)=-376,796 J/mol.K

AG®s = AH® — T.AS° = 143,411 — 298*(-376,796. 10°%) = 1321,77 KJ/mol

5.1.6.2. Calcul de la variation de I’enthalpie libre d’une réaction chimique :

Méthode 1 :

Les variations d’enthalpie libre standard des réactions chimiques peuvent étre calculées par la
relation :

AGg = AHg — T.ASg (5.7)
Avec :

AG°®r: variation d’enthalpie libre standard de la réaction.

AH°R : variation d’enthalpie standard de la réaction.

AS°r: variation d’entropie standard de la réaction.

T : température de la réaction (K).

Méthode 2 :

L’enthalpie libre standard d’une réaction chimique peut étre calculée aussi par:

AGg = X(vi- AGyy)) — 2(¥;- AGyg) (5.8)

produits réactifs

Avec :
vi : Coefficients stecechiométriques des produits.

y; : Coefficients steechiométriques des réactifs.
AG; : Enthalpie libre de formation.
Exemple 1:

Calculer AG°r de la réaction de dissociation du peroxyde d’hydrogéne.
H2020) — H20(I) +%2 0z g
G°f208 (H202) = -120,5 KJ/mol ; G°298 (H20) =-237,4 KJ/mol ; G° 208 (02) = 0 ;
Ona: AGr298° =) (Vi. AG°f, 298) produits = ., (Vj. AG®f, 208) réactifs
= G°f208 (H20) + Y2 G°f.208 (O2) - G°f.208 (H202)
= (-237,4) — (-120,5)
AGR298 ° = - 116,9 KJ/mol

La réaction sera directe a la pression de 1 bar et a la température de 298 K.
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Exemple 2:
Calculer a 298K, AG°r de I’équilibre suivant : CO2g) + C(graphite) = 2CO(g)

espece CO(y CO2() Cigraphite)
AGt, 208 (KJ/mol) -137.1 -393.5 0
Gr, 298 ° = 2 AG®°1208 (CO,Q) - AG°208 (CO2,9) - AG®f298 (C, graphite) = 119.3 KJ/mol
5.2. Equilibres chimiques :
5.2.1. Introduction :

Quand la réaction n’est pas totale, dans ces conditions il y a simultanément les produits de la
réaction et les réactifs. Par contre, dans le cas ou il n’y a plus de réactifs, la réaction atteint
I’état limite. Dans la plupart des cas, celle-Ci ne se traduit pas par la disparition compléte des
réactifs. Elle atteint rapidement 1’équilibre. On aurait besoin de changer certains parametres
tel que la pression, la température, la concentration, catalyseurs ou des agents hors réactifs
pour faire avancer un peu plus la réaction.

5.2.2. Lois d’action de masse :

5.2.2.1. Constante d’équilibre (Kr) relative aux pressions partielles (Loi de Guldberg et

Waage) :

Pour la réaction chimique : aA + bB < ¢C +dD
AG = (C. Gc + d. GD) - (a. GA + bGB)
AG = c(Gg + RT LnP;) + d (Gp, + RT LnPy ) — a(Gy + RT LnP,) — b(Gg + RT LnPg)

AG = (c.Gg + d.Gp —a.G, — b.Gg) + RT (LnP§ + LnPg¢ — LnPZ — LnPY)

c pd
=AG’ + RT Ln (PC'PD>

P3P}
Posons : Kp = ll:g:l;g (1°¢ loi d’action de masse) (5.9)
Soit : AG = AG’ + RTLnK
A I’équilibre, AG = 0 et par conséquent, AG" + RTLnKp = 0 — LnKp = %ﬁo
Kp = exp(— i—f) (Loi de Guldberg et Waage) (5.10)

5.2.2.2. Constante d’équilibre (Kc) relative aux concentrations molaires :

D’aprés la loi des gaz parfaits : P = %.R.T =C.RT- P, =[i].R.T

P& Py [CI° [D

Kp = P3. P}~ [A]2 [B

];‘ (R.T)(c+D)~(a+b)
1

Posons : K, = [ (5.11)

et (c+d)—(a+b)=An
Donc : kp = ke (R T)*" — ke = kp. (R.T) ™0 (2°¢ loi d’action de masse) (5.12)
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5.2.2.3. Constante d’équilibre (Ky) relative aux fractions molaires :
On a. Pi = Xi'Pt

PEPY  x& x¥ p(c+d—(a+b)
t

Kp=

P3P} - x3 xB
c d
Posons : K, = ~S=D (5.13)
XA.XB
et (c+d)—(a+tb)=An
Donc : kp = ky.PA" — Kk, = Kkp. P70 (3" loi d’action de masse) (5.14)

5.2.3. Influence de la température sur les constantes d’équilibre (Relation de

VANT’HOFF) :

AG’ + RTLnKp = 0 — LnKp = ——
d _d (-AGr\ _ 1 d (AGr
d_T(LnKP)_ dT( RT )_ R dT( T )
dAGeT
4 __1d [Tgr TTAGr) 1 d (1dAGer  AGr
dT (LnKp) = R dT < T2 ) T RdT (T dT T2 )
Ona:dG=V.dP—S.dT » L |p= -5 > 25T = _pge,
dT dT

.4 — _ 1 ZASr _ AGr
Donc : — (LnKp) = = (= )
Ona:G=H-T.S - AG°; = AH°p - T.AS°;
d _ 1 ,=AS°p  AH°p | AS°p
dT(LnKP)_ R(T T2+T)
% (LnKp) = % Relation de Vant Hoff (5.15)

* Equilibre a T variable :

Pour chaque température, la réaction chimique posséde un état d’équilibre :
A la température T1 on a un équilibre déefinit par Kp.

A la température T» on a un équilibre définit par Kp..

K T, AH® AH®: 1 1

fK: dLnKp = fo > -dT = LnKp, — LnKp; = —+ -

Kp2) _ AHp (1 1
Ln (K_pl) T R (T1 Tz) (5.16)
* Relation de Gibbs — Helmholtz :
d — 4 (-AGr . ot 4 _ AH°r
H(LHKP) - dT( RT ) €t dT (LnKp) = R.T2

. d (-AG°r\ _ AH°p

Done 'ﬁ( RT )_ R.T2
D’ou: %(%) = - A;‘% Relation de Gibbs — Helmholtz (5.17)
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5.2.4. Lois de déplacement de I’équilibre (Principe de Le Chatelier) :

Le principe de Le Chatelier permet de prévoir le sens de déplacement de I’équilibre lorsqu’on
fait varier un facteur (température, pression totale et pression partielle (concentration)).

Enoncé de principe de Le Chatelier :

« Toute modification d’un facteur de I’équilibre entraine un déplacement de cet équilibre
dans le sens qui s’oppose a cette modification »

a) Influence de la température :

« L’augmentation de la température déplace I’équilibre dans le sens endothermique »
Exemple: N2 +3H> éz 2NH3;  AH°r =-22 Kcal

La réaction est exothermique (AH°r < 0); une augmentation de T favorise la réaction dans le
sens (2) ; c'est-a-dire la dissociation de NHs.

b) Influence de la pression totale :

« L’augmentation de la pression déplace I’équilibre dans le sens qui diminue le nombre de
moles gazeux »

Exemple : Nz +3Hz() 4—1>_ 2NH3g)

Si on augmente la pression to%ale, la réaction est favorisée dans le sens (1) car le nombre de
mole diminue.

c) Influence de la pression partielle (concentration) :

« L’équilibre se déplace dans le sens de la disparition du constituant dont on augmente la
concentration »

Exemple :  Hag) + I é 2HIg)

Si on augmente la pression pazrtielle (concentration) de Hz, I’équilibre se déplace dans le sens
D).

d) Effet de gaz inerte :

* Si le systéme opeére a volume constant :

« Dans un systéme opérant a volume constant (systeme isochore) I’ajout d’un gaz inerte
n’a pas d’effet sur la réaction »

* Si le systéme opére a pression constante :

« Dans un systéme opérant a pression constante (systeme isobare) ; I’ajout d’un gaz inerte
déplace I’équilibre dans le sens qui augmente le nombre de moles gazeux »

Exemple : Nz + 3Hz() 4—1>_ 2NHz3(g)

L’ajout d’un gaz inerte déplace I’équilibre dans le sens (2) car le nombre de moles gazeux

augmente.
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g) Cas des réactions hétérogenes :

« Dans le cas des systemes hétérogenes, seules les concentrations (pressions partielles) qui
figurent dans la loi d’action de masse, sont facteurs d’équilibre »
Exemplel: 3 Fe +4H0 (g —1, FesO4 ) + 4 H2 (g)

2

4 4 4
K _ PF6304' pHZ _ 1. PHZ _ PHZ

p

Ple- Plzo 1 Phzo  Pizo

Kp ne fait intervenir que H2O et H., par conséquent, L’ajout ou I’enlévement de Fe() et
Fe30a(s) ne déplace pas I’équilibre.

Exemple 2 : CaCOs() 4—1_> CaO¢s) + CO2(g) K, = Pco,

Kp intervient le CO» seulzement, par conséquent, I’introduction ou ’enlévement de CaCO3 et
CaO ne déplace pas I’équilibre.

5.2.5. Aspect complémentaire de I’étude de I’équilibre :

a) Coefficient de dissociation (o) :

*Définition :
Est le rapport entre le nombre de moles dissocié du constituant et le nombre de moles
initiales.

__ nombre de moles dissocié¢ du constituant

(5.18)

nombre de moles initiales du constituant

0<a<1
Remargues :
1) Si: a =1 laréaction est totale.
2) a peut s’exprimer en %.
Exemple :
PCls (q) ‘—;_> PClz(g) + Cl2 )
Le nombre de mole initiale est no. A 1’équilibre ; le nombre de moles se stabilisea: n= 1.2

no. Calculer le Coefficient de dissociation (o) ?

Solution :

PCls () 4—;—>PC|3 @+ Cl (g
At=0 No 0 0
At=téq (no- o no) o no a no

Le nombre de moles totale a I’équilibre est : N =nNo-ano+ano+ango — n= no(l + a)
Ona:n=no(l+a) et n= 12ng

Dou:ng(l+a)=12n —»a= 02 —a= 20%
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*Relation entre Kp et Coefficient de dissociation (q) :

Soit la réaction de formation du dioxyde d’azote :
N20a (g) 4—1_> 2NO2 (g)

At=0 1mole 0 mole

At=téqg (1-a) mole (2a) mole

La constante d’équilibre exprimée par la relation,

d
K. = P¢. PH
p ™ pa pb

A-'B

Qui peut étre donnée en fonction du degré de dissociation (a) représentant la fraction du
nombre de molécules dissociées. La fraction molaire (x; = %) est le rapport entre le nombre

de molécules du constituant i par rapport au nombre total de molécules présentes a I’équilibre

(n=1-a+2a=1+a).

Alors,
_ 2a . _1-«a
XNO2 T Tia r XN20, T g
p2 (Z_fl)z p2
K, = —2% = 4 Avec P. =x;.P
P05 (37a) P
_ (2w?P
b (1-a)(1+a)
40 P
K, =~
P 1-a2

b) Degré d’avancement (§) :

I1 est donné par I’expression : { = % (5.19)

Avec :

n;, : Nombre de mole initiale de la substance « i »

n; : Nombre de mole initiale de la substance « i » dans 1’état d’avancement considérée.

vi . Coefficient steechiométrique de la substance« i » (négatif pour les réactifs, et positif pour

les produits).

Exemple :

2, + O <—%> 2 H,0
At=0 2mol 1 mol 0 mol
At=t 1 mol 0.5 mol 1 mol

L’avancement de la réaction est :

1-2

*Ha: {= — =0.5mol

0.5-1
-1

*O2: (= = 0.5 mol
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0

*H0: {= == =05 mol
-Si on avait écrit :

H: + %0, = HO
At=0 2mol 1 mol 2 0 mol
At=t 1mol 0.5 mol 1 mol

L’avancement de la réaction est :

*Hz: (= = =1mol
*0z: (= 0;50_51 =1 mol

*H0: (= 1;10 =1 mol

C) Variance d’un systéme en équilibre et régles des phases :

Définition :
La variance est le nombre de parameétres intensifs qu’il est nécessaire de connaitre pour
décrire quantitativement le systeme en équilibre.
Formule :
La variance est donnée par la relation : V=n+¢ —J (Loi de Gibbs) (5.20)
Avec :
V : variance du systeme.
n: nombre de constituants indépendants (n = nombre de composés chimiques — nombre de
relations entre eux).
¢ : contribution de préssion (P) et de température (T).
J : nombre de phase.
Exemple 1:

CaCOg) #Cao@ + CO2(g)
*Trois constituants (CaCO3,Ca0,COy) ; et ; une réaction chimique, donc:n=3-1=2 n=2
*nombre de phases (2 solides + 1 gaz), donc : J =3
*o=2 (P, T)
Donc la varianceest : V=2+2-3=1 V=1
Exemple 2 :

PCls) 4—%’ PClsg + Clzg

*Trois constituants (PCls, PClz, Cly) ; et ; une réaction chimique, donc:n=3-1=2 n=2
*nombre de phases (3 gaz), donc:J=1
=2 (P,T)

Donc la varianceest : V=2+2-1=3 V=3
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Exercices corrigés :

Exercice 1 :
On considére la réaction qui conduit a I’équilibre :
CoHa g+ H20() 4—1—’ C2HsOH (g)
1) Calculer la variation d’enthalpie libre de la réaction a 298 K.
2) La réaction est-elle spontanée a 298 K.
3) Calculer la constante d’équilibre Kp a 298 K.
4) Calculer la constante d’équilibre a 573 K en admettant que AH® de la réaction est constante
entre 298 et 573K.
5) Comment évolue cet équilibre si :

a) On augmente la température. b) On augmente la pression totale .
Données:
Composé AH°®%, 208k (KJ/mol) AG®t 208k (KJ/mol)
CoHa (g) 52.28 68.12
H20) -241.83 -228.59
C2HsOH (g) -235.08 -168.45
Exercice 2 :

I) On considere la réaction d’équilibre suivante :

COg + H20() 41—_> COxq + Hog) AH®R, 298k = - 43.51 KJ;AS°R, 208k = - 42.10 J/K
1) Cette réaction est-elzle spontanée a 298 K.

2) En appliquant le principe de Le Chatelier, préciser dans quel sens se déplace 1’équilibre si :
a) On augmente la température. b) On diminue la pression totale .

II) AT = 450°C et P = latm, la constante d’équilibre Kp est eégale a 7.14 ; on mélange
initialement 1mole de H>O et 1mole de CO, donner la composition du mélange gazeux a
I’équilibre a 450 °C ?

Exercice 3 :

I) On considére 1’équilibre suivant :

H2(g) + Clx(g) ;<—_' 2HCI(Q) a To= 298K ,et, P = latm.

AH'R (To) = -184.6 KJ ASr (To) = +20 JK

1. La réaction est elle spontannée a 298 K ? Justifier.

I1) On mélange initialement 1 mole de H2(g) et 1 mole de Clx(g) sous P = latm. A I’équilibre
le nombre de moles de HCI égale a 1.15 moles.

1.Calculer la composition du mélange de chaque gaz a I’équilibre.

2.Comment évolue 1’équilibre si on augmente la température.
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Exercice 4 :
I) On considere 1’équilibre suivant :
2NO(g) + Oz(g) 4—1>_ 2NO2(g) a T =298K ,et, P =1latm.
AH'R =-113 KJ/mo%e AS'r = -145.53 JIK
1. Calculer I’énergie libre de la réaction, conclure
2. On mélange initialement n moles de NO(g) et n” moles de O2(g), a 1’équilibre on obtient
0.4 moles de NO et 0.6 moles de NOz et 0.7 moles de Oo.
a. Quelles sont les compositions initiales, n et n’, des deux réactifs.
b. Dans quel sens se déplace cet équilibre si on augmente la pression P.
Exercice 5 :
On considere 1’équilibre chimique en phase gazeuse suivant :
4HCl(g) + O2(g) 714_—’ 2H20(g) + 2Cly(g) aT =298K ,et, P =latm.
AH'’r = -114.4 K] AS'r =-128.6 JIK
1. La réaction est elle spontanée a T = 298K ?
2. On melange, a P = 1 atm, initialement 1 mole de HCl et 1 mole d’O..
a. Calculer dans ces conditions la composition du mélange a 1’équilibre sachant que la
pression partielle de HCl a I’équilibre est égale a 0.11 atm.
b. Comment évolue I’équilibre si on augmente la concentration d’O2(g).
Exercice 6 :
En phase gazeuse 1’oxydation du dioxyde de soufre (SO2), conduit a la formation du trioxyde
de soufre (SOz3) selon la réaction suivante :
2 802 (gaz) + O2 (gaz) 7;=' 2 SO3 (gaz)

1) Calculer a T1 = 298 K, la variation d’enthalpie standard de la réaction (AH®Rr), la variation
d’entropie standard de la réaction (AS°R) ainsi que la variation d’enthalpie libre standard de la
réaction (AG®R).
2) On éléve la température jusqu’a T2 = 750 K. Calculer alors a T2 I’enthaplie libre standard
AG°®r de la réaction d’oxydation de SOx.
3) Calculer la constante d’équilibre Kp a T1 et To.
4) Dans quel sens se déplace I’équilibre si :

a) On diminue la température.

b) On augmente la pression totale a volume non constant.

c) On ajoute du SO..

d) On retire de 1’oxygene O». Justifier toutes vos réponses.
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Données:

Composeés AH®s, 298k (KJ/mol) S°f, 208k (J/K.mol) Cr (J/K.mol)
SOz (gaz) -296,8 248,0 47,8
02 (gaz) 0 205,0 31,6
SO3 (gaz) -395,7 256,4 65,3
Corriges :
Exercice 1 :

1. Calcul de AG®r, 298k =

AG°®R, 208k = AG®f, conson - AG®f, cora - AG®f H20
AG°®R, 208k = - 7.98 KJ

2. AG°®R, 208k < 0, la réaction est spontanée a 298K.
3. Calculde Kpa 25 °C :

—AGy
Kp = exp( RTR)
Kp = 25
4. Calcul de Kpa 573K :

Ona:LnKpr, = LnKpp, — Sl (=—2)

AH°r= AH®%, coHsoH - AH®% c2Ha - AH®f H20
AHCPr=-45.53 KJ

4-5530( 1 1 )
8.314 ~573.15 298.15

LnKp 575 = LnKp 595 +

Kp 573=3.75 103

5.a. Si on augmente la température, 1’équilibre se déplace dans le sens endothermique, c'est-a-
dire, le sens de dissociation de CoHsOH (sens indirect)

5.b. Si on augmente la pression totale, I’équilibre se déplace dans le sens de diminution du
nombre de moles gazeux, c'est-a-dire, le sens de formation de CoHsOH (sens direct)

Exercice 2 :

1) 1. Calcul de AG®°R, 298k :

AG®R, 208k = AH®R, 298k - T. AS°R, 298K

AG°®R, 208k = - 30.96 KJ

AG°®R, 298k < 0, la réaction est spontanée a 298K.

2. a/ Si on augmente la température, I’équilibre se déplace dans le sens endothermique, c'est-
a-dire, le sens 2.

2. b/ Si on augmente la pression totale, la pression n’a aucun effet, car Ang = 0.
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)

CO@g + H20() «————= COq) + Hz(

t=0 1 1 0 0
t =teq 1-x 1-x X X
Ko = Pco,-PH, _ Pt.Xco,-Pt.XH, _ DcoyMH,
P Pco-Pu20  PuXco-Pt.XH20  Nco-NHz0
2
X.X X

La composition a I’équilibre a 450°C :
Nco = Nh2o = 0.272 moles

Ncoz2 = NH2 = 0.728 moles

Exercice 3 :

1. Calcul de AG®r. 298k :

AGg = AHg — T.ASy
AG°r =-190.56 KJ
AG°r< 0, la réaction est spontanée a 298K.

2. Calcul de la composition du mélange

Hyg + Clyg «———= 2 HCl)
t=0 1 1 0
t =teq 1-x 1-x 2X

A I’équilibre : Npcl = 2x=1.15 moles — x = 0.57
La composition du mélange :

Nciz = 1 —x = 0.425 mole

NH2 = 1 — x = 0.425 mole

NHel = 2x = 1.15 mole

3. Si on augmente la température, I’équilibre se déplace dans le sens endothermique, c'est-a-

dire, le sens 2.
Exercice 4 :
1. Calcul de AG®r:

AGOR,298K = AHIOR,298K —T. ASlok,298K
AG°®R, 208k = - 69.63 KJ
AG°®R, 208k < 0, la réaction est spontanée a 298K.

2. a. Calcul de la composition du mélange

2NO(g) + Oz) «——= 2NOgy(
t=0 n n’ 0
t =teq n-2x n’-x 2X
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A 1’équilibre :

Noz =n’ —Xx = 0.7 mol

Nno = N —2x = 0.4 mol

Nnoz = 2X = 0.6 mol

x=0.3

Nno = 0.4 - n=0.4+2x=1mole
Noz =0.7 — n’ =1 mole

2.b. Si on augmente la pression , 1’équilibre se déplace de facon a diminuer le nombre de
moles gazeux ; c'est-a-dire, le sens 1.
Exercice 5 :

1. Calcul de AG®r:

AG';,z%;}( = AHloz,zgsK - T-AS;{,Z%K

AG®R, 208k = - 76.07 KJ

AG°®R, 298k < 0, la réaction est spontanée a 298K.
2. a. Calcul de la composition du mélange :

4HCl(g) + Oz «———= 2H20() + 2Cly()

t=0 1 1 0 0
t =teq 1-4x 1-x 2X 2X
ne = 2-X

Pact = Xpa- B = (n;[fl) B

Piat = (52) = 011 > x = 0.2

La composition du mélange est :

Nrer = 1-4x = 0.2 moles

Noz = 1-x = 0.8 moles

NH2o = 2X = 0.4 moles

Nciz = 2X = 0.4 moles

2.b. Si on augmente la concentration d’Oz(), 1’équilibre se déplace de facon a diminuer le
nombre de moles gazeux; c'est-a-dire, le sens 1.

Exercice 6 :

1.a. Calcul de AH®r 298 :

D’apres la loi de Hess :
AHCR 298 = 2.AH®% 208 (SO3) — 2.AH®%, 208 (SO2) - AH®%, 208 (O2)
AH°Rr 208 =-197.8 KJ
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b. Calcul de AS°Rr.0s :

AS°r208 = 2.AS% 298 (SO3) — 2.AS° 208 (SO2) - AS°t 208 (O2)
AS°r298 =-188.2 J/IK

c. Calcul de AG°Rr.29s :

AG°r298 = AH®R298 — T.AS°R 298

AG°r298 =-141.71 KJ

2. Calcul de AG°r750 :

*On calcul AH®R 750

AH®Rr750= AH®R 298 + (2.Cp,s03 - 2.Cpso02 - Cp,02) (750 — 298)
AH°Rr 750 = - 196.26 KJ

*On calcul AS°Rr 750

AS°R750= AS°Rr 208 + (2.Cp,s03 - 2.Cps02 - Cp02) Ln(750/298)
AS°r750 = - 185.06 J/K

*On calcul AG®Rr 750 :

AG°r750 = AHR;750 — T.AS®R 750

AG°r750 =-57.468 KJ

3. Calcul de Kp, 295 et Kp. 750 :

Kpr = exp (—_AGR'T>

RT
_ 141,71.10%\ 24
Kp,208 = €xp (8,314*298) =6,92.10
57,468.10%\
Kprs0 = exp (et = 10059.389

4. Effet de quelques facteurs d’équilibre :

a/ Si on diminue la température, 1’équilibre se déplace dans le sens exothermique (AH°r < 0) ;
c'est-a-dire, le sens (1).

b/ Si on augmente la pression & volume constant, I’équilibre se déplace dans le sens de
diminution du nombre de moles gazeux; c'est-a-dire, le sens (1).

¢/ Si on ajoute du SOs, I’équilibre se déplace dans le sens de sa disparition; c'est-a-dire, le
sens (2).

d/ Si on retire de I’O2, ’équilibre se déplace dans le sens de sa production; c'est-a-dire, le sens

).
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CHAPITRE 6 :
INTRODUCTION A LA CINETIQUE CHIMIQUE

6.1. Introduction :

La thermodynamique chimique permet de prévoir I’évolution de la réaction chimique de 1’état
initial (réactifs) a 1’état final (produits), par contre la cinétique s’occupe du déroulement de
cette réaction en fonction du temps (rapide ou lente). Le but de la cinétique chimique est donc
I’étude des vitesses et des mécanismes.

6.2. Définitions :

6.2.1. Temps initial ou temps zéro, to:

C’est le moment du départ (du démarrage) d’une réaction chimique.

6.2.2. Temps de demi-réaction, ti:

C’est le temps nécessaire pour que la moitié d’une réaction soit complétée.

6.2.3. Vitesse d’une réaction :

* Définition :

La vitesse d’une réaction est définie soit par rapport a la disparition d’un réactif soit par
rapport a I’apparition d’un produit. Elle s’exprime en unité de concentration par unité de
temps (mol. I*.s) ; elle est toujours positive.

-Variation de concentration du réactif est négative (le réactif disparait).

-Variation de concentration du produit est positive (le produit apparait).

* Détermination de la vitesse d’une réaction :

Soit la réaction suivante :aA+bB —>cC+dD

Les vitesses Va, VB, Vc et vp sont différentes car a, b, ¢ et d peuvent étres différents.

_ _ dia]. __4aB . _  dicg. _ , dD]
Va = a ' VBT dt’vc_+dt’vD_+ dt
Soit v la vitesse de réaction :

1. _ 1. _ 1. _1
V—aVA—bVB—CVc—dVD
D’ou:

_ 1d[A] _ _ 1dB] _ | 1d[C] _ , 1d[D]

a dt bdt_+cdt_+ddt (6.1)
Exemple : I, + H, — 2HI
__dlp] _  dHz] _ |, 1d[HI]
V= dt dt _+2 dt

6.2.4. Loi de vitesse :

La vitesse d’une réaction chimique est souvent proportionnelle a la concentration des réactifs.
Vexp = k. [A]u. [B]I3 (62)
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Avec :

k : étant la constante de vitesse de la réaction qui ne dépend pas des concentrations mais varie
avec la température.

a, B : Ordres partiels de la réaction par rapport aux réactifs A et B, respectivement.
Enposant: n=a+.

n : Ordre total ou global de la réaction.

6.3. Principaux facteurs influencant la vitesse de réaction (facteurs cinétigues) :

Les facteurs cinétiques sont des grandeurs physiques qui influent sur la vitesse d’une réaction.
Ces facteurs sont : la concentration des réactifs, la température du milieu réactionnel et les
catalyseurs.

6.3.1. Influence de la concentration (Ordre d’une réaction) :

6.3.1.1. Systeme comportant un seul réactif :

a. Réaction d’ordre zéro (n =0) :

Soit laréaction:a. A —b.B+c.C

e 1d[A
L’équation cinétique est : v = — ;% =k [A]*

La vitesse possede un ordre o par rapport a A.

= -2 _k[A]’ =k - d[A] = —akdt > [} d[A] = —ak], dt
[Al, — [Al, = —a.kt > [Al, = —a.k.t+ [Al (6.3)

Le graphe [A]; = f(t) est une droite de pente (—a.K) et d’ordonnée a ’origine [A], (\Voir
figure 6.1).

LAl

[Al

\Q]‘k

>

Figure 6.1. Représentation linéairisée de [A]: en fonction de t.

*Période ou temps de demi-réaction (ti) :

t=tip — [A] Z%
. L [A] [A]
Dou_Toz —a_k_t1/2+[A]o 4 a.k.t1/2 :TO
[A]
tip =5+ (6.4)
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*t15o d’une réaction d’ordre zéro dépend de la concentration initiale[A],.
*Unité de k est : (concentration. temps™) mol. I*.s

b. Réaction d’ordre un (n=1) :

Soit la réaction:a. A - b.B+c.C

_ _1diA] _ Al _ (Al dlA] _ _ t
= - =k.[A] » A = a.k.dt - f[A]o A= a.k. [ dt

[Ln [A]] AO = —ak.t—> Ln[A]—-Ln[A], =—a.kt
Ln [A] = —a.k t+Ln[A], (6.5)

Le graphe Ln [A] = f(t) est une droite de pente (—a.K) et d’ordonnée a 1’origine Ln [A],
(Voir figure 6.2).

A Ln [A]

Ln[A],

—ak

1

Figure 6.2. Représentation linéairisée de Ln[A]: en fonction de t.

*Temps de demi-réaction (tis) :

t:tl/zﬁ[A]Z%

) = —a.kti+Ln[A], = Ln (%) —Ln[A], = —akt:
2 2

[Alo

D’oit : Ln (T

Ln G) =—akts

2

Ln2
ti2 =0 (6.6)

*t1, d’une réaction d’ordre 1 est indépendant de la concentration initiale [A],.
*Unité de k est : (temps?) s

c. Réaction d’ordre deux (n =2) :

Soit la réaction:a. A — c¢.C

1d[A] [A] d[A] t
v= —-—=k.[A]? > f[ —= =—ak [ dt

a dt Alo A2
[A]
[—i] ——ak.to ——L=—akt
[Alda1, [Alo  [A]
1 1
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1

Le graphe — = f(t) est une droite de pente (a.Kk) et d’ordonnée a I’origine (ﬁ) (\Voir

[Ale
figure 6.3).
1
A
[A]
! @,f"/ '
[A],

!

Figure 6.3. Représentation linéairisée de 1/[A]: en fonction de t.

*Temps de demi-réaction (ti) :

t=tip — [A] =2

sono 1 L ooz 1
Dou.&—a.k.t%+[A]0—>[A]0 [A]O—a.k.t%

L2 = ak[Aly
*t1/, d’une réaction d’ordre 2 dépend de la concentration initiale [A],.
*Unité de k est : (concentration™. temps™) I/mol.s
6.3.1.2. Systeme comportant deux réactifs :
Cas:[Al;=[Bl;;(a=1;,B=1)
A+ B->C
t=0 [Alo [Blo O
t [Ale [Bl: €  [Ali= [Alo— ¢
Puisque 1 mole de A réagit avec 1 mole de B ; et ; [A], = [B], — [A];

I
—
o
[S—

ot

v=—198 _ p [A]L[B]! = k.[A]?

a dt
1 1

Apres intégration : L= k.t+ Al

*Loi de vitesse en fonction des pressions partielles :

La vitesse peut aussi étre exprimée en fonction des pressions partielles

a. A(gaz) = b. B(gag) * C. Cgay)

_ _1dPy _ «
ve 1o (py

(6.8)

(6.9)

(6.10)
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*Réaction d’ordre nul (o = 0) :

1 dPp
a dt

(Pa)e— (Pa)o = —a.k.t (6.11)

k en pression. temps™

=k.(P)° =k

*Réaction d’ordre un (o =1) :

dPa — _akdt

Pa
k en temps™

*Réaction d’ordre deux (a0 =2) :

1 1
=akt+
Pade (Pado

k en pression™. temps™

(6.13)

6.3.2. Influence de la température :

La température a une influence sur la vitesse de la réaction, cette variation est donnée par la
loi d’Arrhenius. La forme différentielle de 1’équation d’ARRHENIUS est :

dLnK _ E,
dT  RT2?

L’intégration  de cette équation donne la forme intégrale de la loi  empirique

(6.14)

d’ARRHENIUS : K = A exp (22) (6.15)
Avec :

K : constante de vitesse ; elle augmente quand la température T croit.

A : facteur pré-exponentiel ou facteur de fréquence (il est indépendant de la température et a
les mémes unités de k).

Ea: Energie d’activation (J. mol?). C’est une grandeur toujours positive.

E

*L’intégration de ’équation d’ARRHENIUS donne : Lnk = Ln A, — R—f‘r (6.16)

Le graphe Lnk = f(%) est une droite de pente — % et d’ordonnée a I’origine Ln A, (Voir

figure 6.4).
*Tiilnky = LnAg — =2 (1)
1
T, Lnk, = LnAg = =% e ()
2
Ko\ _ Ea 1 _ 1
@-m— (@)= "G (6.17)
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Lnka =
LnA, Lnk=Ln4, - RT
S
pente = -—
, L
T

Figure 6.4. Représentation linéairisée de LnK en fonction de 1/T.

*Energie d’activation :

L’énergie d’activation (Ea) représente I’énergie nécessaire que les réactifs doivent posséder
pour donner les produits. Autrement dit, (Ea) est la barriere energetique que doivent franchir
les réactifs pour se transformer en produits. Une représentation graphique de I’énergie

d’activation est donnée par la Figure 6.5.

AEnergie potentielle

C+D

-
coordonnée réactionnelle

Figure 6.5. Représentation graphique de I’énergie d’activation.

*Interprétation physique de la loi d’Arrhenius :

Pour les réactions bimoléculaires, la réaction entre A et B nécessite une collision entre une
molécule A et une molécule B. A I’issue d’une collision, I’énergie cinétique des molécules est
partiellement transformée en énergie interne du complexe formé lors de la rencontre. Seuls les
complexes qui auront emmagasiné une énergie supérieure a I’énergie d’activation Ea pourront
réagir.
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6.3.3. Influence du catalyseur :

Un catalyseur est une substance chimique qui agit sur les réactifs d’une réaction sans affecter
les produits résultants. Le role du catalyseur est I’abaissement de 1’énergie d’activation et par
conséquent I’augmentation de la vitesse de la réaction.

A + B + catalyseur — C + D + catalyseur. On distingue trois types de catalyse :

6.3.3.1. Catalyse homogene :

Le catalyseur et les réactifs sont donc de la méme phase. Le catalyseur et les réactifs sont tous
gazeux ou tous en solution (dans 1’eau ou dans un autre solvant).

6.3.3.2. Catalyse hétérogene :

Les réactifs et le catalyseur ne sont pas de la méme phase. Le catalyseur est solide et que les
réactifs sont gazeux ou en solution aqueuse.

6.3.3.3. Catalyse enzymatique :

La catalyse est enzymatique lorsque le catalyseur est une macromolécule d’origine
biologique : une enzyme. Ce sont des protéines, c'est-a-dire des molécules constituées par
I’enchainement de plusieurs centaines d’acides aminés.

6.4. Loi de vitesse pour une réaction équilibrée :

Dans le cas d’une réaction incompléte, la réaction directe (sens 1) est limitée par la réaction
inverse (sens 2). Au bout d’un certain temps, il s’établit un équilibre chimique. Considérons
I’équilibre :

A 4#_’ B ou la réaction directe (1) et la réaction inverse (2) sont du premier ordre. On

peut dresser le bilan de matiére suivant :

Instant A 471—’ B

t=0 [Alo=a [Blo=0

t [A] = a-x [B] = x
tequilibre [Aleq= a-Xeq [Alsq= Xeq
On définit :

« v, = ky[A] : vitesse de la réaction directe (sens 1).
* v, = k,[B] : vitesse de la réaction inverse (sens 2).

La vitesse globale de la réaction s’écrit : v = v; — v, = k;[A] — k,[B], soit :

d[A] _ d[B . d
v=—"T8 =8 = K, [A] - K,[B] , ou bien :Z = Ky[a — x] = Kp[x]......... 1)
A T"équilibre la vitesse globale s’annule on peut écrire : v = v; — v, = k¢q[A] — kgq[B] = 0,

soit: k; [a — xéq] -k, [xéq] =0 i (2



(1) - (2) donne: < = (K, + K;) (xsq — X)

On pose : y = x¢q — X, On obtient : % = —(K; + Ky oo (©))
Cette équation différentielle obtenue pour une réaction équilibrée peut étre traitée

analytiquement comme une réaction d’ordre 1. L’intégration de 1’équation (3) entre I’instant

t=0 et t quelconque donne :

d
[ &=~ ;s +ky).dt - Ln (yy—o) = — (kg + kp). t

Ln (E) = —(ky + k). t (6.18)

Xéq

Cette équation est analogue a celle trouvée pour une réaction complete d’ordre 1 :

Ln (%) =Ln (?) = —K.t; la somme (kit+kz) joue le rdle de la constante k et xsq le role de
0

la concentration initiale a.

6.5. Méthodes de détermination de I’ordre d’une réaction :
6.5.1. Méthode intégrale :

Soit la réaction : aA + bB — cC + dD

Si: [A] = f(t)ou Ln[A] = f(t) ou ﬁ = f(t) est une droite, alors I’ordre global de la réaction

est respectivement 0, 1 ou 2.
6.5.2. Méthode différentielle :

Si la réaction admet un ordre : v = k. [A]*
Soit : Lnv = Lnk + a.Ln[A] (6.19)
La courbe représentant Lnv en fonction de Ln[A] est une droite de pente a.

6.5.3. Méthode du temps de demi-réaction :

A étant le réactif limitant, la maniere dont t1» dépend de [A]o est caractéristique de I’ordre de

la réaction par rapport a A. Si :

t1/2 est proportionnel a [A]o ordre=0 ty), = %

t1 est indépendant de la concentration ordre=1 tyy = ZLZ

t12 est inversement proportionnel a [Alo ordre =2 tp = akl[A]
K-14]o

Donc en étudiant 1’évolution de ti2 en fonction de [A]o on peut en déduire ’ordre de la

réaction.

Exemple :

On s’intéresse a la réaction : 2 Fe* + Sn** — 2 Fe?* + Sn**
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Pour une solution contenant initialement du Fe** a 1 mol/L et du Sn?* a 10 mol/L, le temps
de demi-réaction est de 4 secondes. Ce temps reste le méme si la concentration initiale de Sn?*
est multiplié par 2.

1. Que peut-on conclure ?

Pour une solution contenant initialement de Sn?* en large excés, on constate que le temps de
demi-réaction double si on divise la concentration initiale de Fe®* par 2.

2. Que peut-on conclure ?

3. Donner I’ordre global de la réaction.

Corrigé :

La vitesse s’exprime : v = k. [Fe3*]% [Sn?*]P.

1. [Fe*Jo >> [Sn*']o car [Fe**]o=1 mol/L et [Sn**]o = 102 mol/L

Dégénérescence de I’ordre en Fe®* — v = kapp. [SN**]P.

t12 est indépendant de [Sn**lo — B=1

2. [Sn**]o >> [Fe*']o

Dégénérescence de ’ordre en Sn?* — v = kapp . [F€*]%

tio est proportionnel 3 1/ [Fe¥*]o —  a=2

3. L’ordre global =a + = 3.

6.5.4. Méthode de la vitesse initiale :

2 vitesses initiales sont mesurées pour 2 concentrations initiales en A :
vitesse initiale = vo1 = k. [A]o1® [B]o".
Vo2 = K. [A]o2*. [B]oﬁ.

Yor _ [Alo %Ln(vﬂ)za.Ln(%)

vor  [Al% Vo1 [Alo1
Vo2

Ln(m)
[Alo2

Ln([A]o1)

Exemple :

Le chlorure d’hydrogéne (B) réagit sur le cyclohexéne (A) avec formation de

o=

chlorocyclohexane (C), selon la réaction :

CeHwo + HCl — CsH1:Cl schématisé par: A+ B — C

On réalise une série d’expérience a 25 °C, ou I’on mesure la vitesse initiale vo de la réaction
en fonction des concentrations molaires initiales [A]o en cyclohexene et [B]o en chlorure
d’hydrogene dans le milieu réactionnel. Les diverses especes sont dans un solvant approprie
et le volume réactionnel est constant et égal a 1litre. Les résultats sont rassemblés dans le

tableau ci-dessous :
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expérience 1 2 3 4

[Alo (Mmol/L) 0.470 0.470 0.470 0.313
[B]o (mol/L) 0.235 0.328 0.448 0.448
Vo (mol/L.s) 15.7 10° 30.6 10° 57.110° 38 10°

1. On désigne respectivement par o et B les ordres partiels initiaux de la réaction par rapport
au cyclohexéne A et au chlorure d’hydrogéne B. Exprimer la loi de vitesse initiale de cette
réaction en fonction de a et .

2. Déterminer a.

3. Déterminer B, puis ’ordre global de la réaction.

4. Calculer la constante de vitesse de la réaction.

Corrigé :

1. la loi de vitesse initiale de cette réaction en fonction de a et 3 est :

v=k. [A]“ [B]® ,d’ou:Lnv=Lnk+aLn[A]+pLn[B]

2. Expeérience 3 et 4 : [B]o constant

Lnvos=Lnk+ a Ln[A]oz + B Ln [B]o

Lnvos =Lnk+ a Ln[A]oz + B Ln [B]o

A1 Vﬂ —_ % 011 =
D’ou : Ln (VM) = a.Ln ([A]04)’d ou.:a=1
3. Expérience 1 et 2 : [A]oconstant

Lnvor =Lnk+ a Ln[A]o+ B Ln [B]oz

Lnvoz=Lnk +a Ln[A]o+ B Ln [B]oz

D’ou : Ln (Zﬁ) = B.Ln (%) dou: p=2

L’ordre globalest :n=0+p=3 n=3

4 k=—"0 " =605107 ——
[A]gl [B]01 mol.s

6.5.5. Méthode des réactifs en excés (dégénérescence de ’ordre) :
Soit la réaction : aA + bB — cC + dD

Si le mélange initial comporte un exces du réactif A par rapport au réactif B, B est le réactif
limitant. Donc : [A] = [Alo.

Ce qui donne : v = k. [A]% [B]® = k.[A]§. [B]? = kapp- [B]® avec : k. [A]§ = Kapp

Soit : Lnv = Lnkapp + B Ln[B]

L’ordre partiel B par rapport & B est I'ordre global apparent de la réaction. Il y a
dégénérescence de ’ordre par rapport au réactif en exces.

En utilisant un exces de tous les réactifs sauf un, il est ainsi possible de déterminer

P’ordre partiel par rapport a ce seul réactif limitant.
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Exercices corrigés :

Exercice 1 :
Soit la réaction suivante :
CHsCl + C;HsONa ———» CH30OC,Hs + NaCl

On obtient les résultats expérimentaux suivants :

T(°C) 0 6 12 18 24 30

K (mol/l.s) | 5.6.10° 11.8.10° |24.5.10° |48.8.10° |100.10° 208. 10°

1) Quel est I’ordre de la réaction ?

2) La réaction obéit-elle a la loi d’Arrhenius ?

3) Donner la valeur de 1’énergie d’activation, sachant que la constante R = 2 cal/K.mol
Exercice 2:

On considére la réaction élémentaire d’ordre globale 1 suivante :

HbO, — Hb + O

Traduisant la transformation de 1’oxyhémoglobine. On constate qu’au bout de 9.10 seconde,
30% de I’oxyhémoglobine ont disparu.

1) Déterminer la constante de vitesse K de cette réaction et le temps de demi réaction ti.
2) Calculer le pourcentage de I’oxyhémoglobine restant au bout de 20.10°3 seconde.
Exercice 3:

On ¢étudié a 20 °C la réaction de saponification de formiate d’éthyle par la soude :
HCOOC;Hs + NaOH ——» HCOONa + C>HsOH

Les concentrations initiales de la soude et de I’ester sont :

[HCOOC:Hs] = [NaOH] = 0.01 mol/l

Le tableau suivant donne les concentrations de I’ester en fonction du temps.

[HCOOC;Hs] mol/l | 0.01 |7.4.10% 6.83. 107 6.34. 107 5.89. 103

t(s) 0 180 240 300 360

1) Montrer a partir des données numériques ci-dessus que la réaction est d’ordre globale 2.
2) Calculer :

-La constante de vitesse de la réaction K.

-La période ty/2.

-Le temps nécessaire pour la disparition de 99% d’ester.

Exercice 4:

La réaction d’équation : 3 BrO @) ——— BrO3(qg) + 2 Briag a une constante de vitesse
égale 4 5.61.102 mol2.L. st a 25°C. On suppose que cette réaction admet un ordre.

1) Quel est I’ordre de la réaction par rapport a I’ion hypobromite BrO™?
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2) On part d’une solution contenant les ions BrO™ a la concentration 5.0.102 mol. L.
-Calculer le temps de demi-réaction.

-Déterminer la composition de la solution a t = 3 min.

-A quel temps 75% des ions hypobromite auront-ils été consommés ?

1) Dans une premiere expérience on réalise dans les conditions appropriées, une étude
cinétique de la réaction (1) suivante (solvant HO ; T =298 K) :

CrOxag* —Ki 4 Creg?* + Ozag 1)

La réaction a pour constante de vitesse Ki = 2.5.10“ s, A I’instant t;= 10% s la concentration
en ion CrO2%* est : [CrO2**] u=1.5. 10* mol. L.

-Quel est I’ordre de cette réaction ?

-Calculer la concentration initiale en CrO,?*?

-Déterminer le temps de demi-réaction ti> en secondes pour la réaction (1).

2) Dans une deuxiéme expérience on effectue dans les conditions appropriées, 1’étude
cinétique de la réaction (2) suivante (solvant H.O ; T =298 K) :

Creg? + Oz —K2 5 CrOzg?* (2)

Les conditions initiales sont : [Cr?*]o= [O2]o= 1.5. 10" mol. L.

La réaction, a pour constante de vitesse K2 = 1.6.108 mol™. L.s.

-Déterminer I’ordre global de cette réaction, ainsi que son temps de demi-réaction ti2 en
secondes.

3) En supposant que les ordres partiels en Cr?* et O, sont identique pour la réaction (2),

[Cro3*]

2 (0] de la réaction (3) suivante :

déterminer la constante d’équilibre K5 =

Crag™ + Oz(ag) 4—K2—>_ CrOz(aq)** 3)
K1

Corrigés:

Exercice 1 :

1/ L’ordre de la réaction est zéro, car I’'unité de K est mol/L.s
2/ Loi d’ Arrhenius :

Ea
RT

Ea

K=A.exp(— =T

) > LnK = LnA -
Ontrace :LnK = f(%)

LnK= f(%) est une droite décroissante, la réaction obéit a la loi d’ Arrhénius.
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3/ Calcul de E; :

Ea

tga=——- - E, = —R.tga

LnK,— LnkK Ln (100.1075)-Ln (24,5 .1073)
tga = iz_i 1 T T =

T, Tq 244273 12 + 273

—9975,17

Donc : Ea =-2 (- 9975,17) = 19950 cal/mol = 19,95 Kcal/mol
Exercice 2 :

La réaction est d’ordre (1), donc : Ln [HbO2] = - K.t + Ln [HbO2]o
1.a Calculde K:

[HbOz]o

_ -1
K.t =Ln [HbOz]o - Ln [HbO2] — K = ; Ln [Hb0,]

a:t=9.10% — [HbO,] = 70% [HbO2]o= 0,7 [HbO2]o

P02l — 1 In =39,63s7"

. 1
Dou:K==-1Ln = — =
t 0,7[HbO03]o 9.1073 0.7

1. b. Calcul de ti :

Ln2 Ln2
t1/2 = ? = 3063 0.0175s

2. Calcul de x :
t =20.10°s — [HbO,] = x. [HbO2]o

HbO3]o

K.t=Ln! - K.t=Ln 2%l

[HbO,] x [HbOz]o
Lnx=-K.t—x=exp (- Kit)
D’ou : X = exp (- 39,63.20.10®) = 0,45 = 45%

Exercice 3 :

=Ln1=-Lnx
X

1/ Ordre de la réaction :

1

f 1 1
HC00GH] — f(t) estune droite, donc, ———— =K.t +

[HCOOC,Hs] [HCOOC,Hs]o

89



1
[HCOOC,H:]

.--"’--f
/" a k
1
[HCOOC, H.],
> 1
2. Calculde K :
1 1 1 1
tgo = [HCOOCyHsl, [HCOOCoHsly _ 6341073 7,41073 _ 19 L
ty—ty 300—-180 mol.s
3. Calcul de ty>:
1 1
tyz = K.[HCOOC,Hsl, _ 0,19.001 526,31s
4. Calcul de t:

[A] = 1%. [A]lo — [HCOOC,Hs] = 0,01. [HCOOC,H],

1 1 1 1 1
[HCOOC,Hs] Kt+ [HCOOC,Hs] —t= K ([HCOOCZHS] ~ [HCOOC,Hs]o )

f= 1 ( 1 1 )
" K \0,01.[HCOOC,Hs], [HCOOC,Hs]o

f= 1 ( 1-0,01 )_ 1 ( 0,99 )
" K \0,01.[HCOOC,Hs]o / K \0,01.[HCOOC,Hs]o

t= i( 0.99 )=49500s

0,19 \0,01.0,01
Exercice 4 :
1/ La constante de vitesse (K) s’exprime en : mol?.L. s ; donc la réaction est d’ordre 2 par
rapport a BrO
2. a. Calcul de typ :

1 d[BrO7] d[BrO™]

__1 — -12 - —
V = S = K. [BrO ] - Bro P 3.K.dt
[BrO~] d[Bro”] _ t 1 1
fgroi rop = 73Kl At = o~ o, = 3K
at=ty, — [Bro-] = Bl
2 1 _ 1 _ -t
Donc : =3.Kty;, — [Bro-1, 3Kty >t = 3.K.[BrO~]o

[BrO_]O [BrO_]O

1
3.5,61.1072.,5.10~2

tys = =1188s
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b. Composition de la solution :

1 1

Bro] ~ Broly - o Kt 7 oy T 3K B
[Brt)—] - — [BrO~] = 0,02 mol/1
Ona:
3 BrO’ay ——»BrOs@g + 2 Brix)
t=0 [BrO~], 0 0
t=t [BrO], — 3x X x

mol

BrO~ = [BrO7], —3x=0,02 - 3x = [BrO~], — 0,02 - x=0,01—
D’ou:

BrO3=x=0,01 mol/L

Br =2 x=0,02 mol/L

c/Calculde : t:

[BrO~] = 25% [BrO~], = 0,25 [BrO~],

= [1Bro_]o - [Br;_]o =3.Kt > #;io_]o =3.Ktot= m
t= 075 = 3565

3.5,61.1072.0,25. 5.10~2
Exercice 5 :
1/ L’unité de K1 (s) nous permet d’affirmer que la réaction est d’ordre 1.

2/ Calcul de [Cr02*], :

_d[cro3t] 2+] [cro3*] d[crozt] t
Vi=-— dt = K;.[Cr0z f[CrOZ"]o [Cr022+] =-K fo dt
[croz*] _ _ [cro3*] _ g-kpt _, [CrO3Y] _ 2+
L [cro3*], — . [cro3, — © iadre bl A
-4
[CrO3*]y = —2smae = 1,926.10*mol/L

3/ Calcul de ty2:

Ln2 Ln2
ty; = == ———=2773s
akK; 1. 2,5.107%

4.3/ L’unité de Ko (mol?.L.s) nous permet d’affirmer que la réaction est d’ordre 2.

4.b/ Calcul de tij:

Les réactifs sont initialement en proportions steechiométriques :

[Cr2*], = [0,], , ils le sont donc a chaque instant : quelque soit t : [Cr2t] = [0,]

La réaction suit une cinétique d’ordre 2, la vitesse de la réaction est :

= Kz. [Cr2+]p[02]q = Kz. [Cr2+]p+q == Kz. [CI‘2+]2
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2+ 2+
f[[Cr | dlcr ]= K, fotdt I SN S K,.t

Cr2+]y [cr2+]? [Cr2*]  [Cr?*],

C 2+
é.t: t1/2—> [Cr2+] — [ 1"2 ]0
S A _1 1
D’ou: [Cr2t],  [Cr2*], Ky.t - [Crz+], KZ'tl/2 - t1/2 T Kp.[Cr2t],
1 —
Y2 = 1610-8.1510-* 0,416.107"s

5/ La réaction (3) résulte des deux réactions (1) et (2) et faisant en sens inverses. C’est un
équilibre lorsque les deux réactions ont la méme vitesse.

V, = K,.[CrO3*] ; V, = K,. [Cr2*][0,]

V; = V, = K,;.[CrO5*] = K,.[Cr?*][0,]

K, _ [Cro3*]

Ks = & = ceemliog)

= 0,64.10'2 L/mol
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