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INTRODUCTION

La thermodynamique est I'étude des transformatiésergie sous toutes ses formes
(chimique, nucléaire, mécanique, calorifique,...)ertparticulier aux transformations de la

chaleur en travail et inversement.

La thermodynamique semble a premiére vue éloiged®ijet principal de la chimie
et a été a l'origine développée par les physiciéarnot, Joule, Kelvin, Clausius,...)
préoccupés a augmenter le rendement des macharesighies. Cependant, c’est une science
qui s’est aveérée trés importante en chimie, nomesgnt parce qu’elle s’intéresse au bilan
énergétique des réactions chimiques, mais égalenquégite traite de sujets qui font I'objet de

la chimie moderne.

La thermodynamique classique a un caractere phémdogque puisqu’elle ne
repose que sur des mesures de grandeurs facilenesnirables (comme la température, la
pression, le volume, la composition chimique...) galactérisentétat macroscopiquedes

systemes.

C’est donc par sa méthode plutét que par son a@jpjetl’'on peut le mieux situer la
thermodynamique classique : elle permet de rehéredes propriétés macroscopiques de la
matiere. On peut la définir comme la science demWans corrélées de ces propriétés. Pour
exprimer ces variations, la thermodynamique utiies notions mathématiques comme les

différentielles.

La thermodynamique, s’applique de facon concrate aombreux domaines ; citons
par exemple,
» La chimie;
* Les machines thermiques (moteurs, pompes a chaleurs
» Le raffinage des produits pétroliers ;
» L’astrophysique ;

* La biochimie ainsi que de nombreux autres domaines.

Les principes sur lesquels repose la thermodynasrsqut :
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Principe zéro : Il précise la notion de température et défini lezbsolu (0 Kelvin).

Premier principe : Il établit une équivalence entre les différentesiies d’énergie. L’énergie

se transforme d’'une forme a une autre et se comserv

Deuxieme principe :ll existe une dissymétrie profonde et fondamendales la nature : bien

gue la quantité totale de I'énergie change de fagaversible (elle se disperse de facon
chaotique). Clausius a introduit le concept d’goigoqui montre que pour transformer de la
chaleur en travail, une partie de I'’énergie se adgren créant de I'entropie (augmentation de

I'entropie de I'un univers).

Troisieme principe : Il fixe la référence pour I'entropie. (Entropielleua 0°K pour les corps

purs cristallisés).
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CHAPITRE | : MATHEMATIQUES POUR LA THERMODYNAMIQUE

1. Dérivées patrtielles
Si f est une fonction de deux variables indéperedamt et y, f(x, y)s'appelle une

fonction explicite des variables x et y. L'études dariations de f peut se décomposer selon
trois cas :

* X Vvarie ety reste constant ;

e yvarie et x reste constant ;

e X varie ety varie.
Lorsque x varie et y reste constant, f(x; y) nfeattion que de la variable x. Les variations de
f par rapport a x s'étudient a l'aide de la déridéd par rapport a x avec y constant, qui se

nomme la dérivée partielle de f par rapport a xcanstant :

(1.1)

dx

(ﬂf ) e+ Ay - FCY)
—) = lim _
y Ax—e Ax
De méme, les variations de f par rapport a y sétic I'aide de la dérivée partielle de f par
rapport a y a x constant qui a pour expression :
(5f) i fOLY 489 - fEry)
— | = lim
. Av=—o i

- Ay (1.2)

v/,
2. Différentielles totales
Lorsque x et y varient, les variations de f s'é&utlia I'aide de la différentielle totale donnée

par :

df = (%c_)y,d.x- + G—Dx.d}r (1.3)

3. Relation liant les dérivées partielles

Soit f(x; y; z) = 0 une fonction a trois variabldéses variations du systéme sont totalement

décrites a partir des variations de deux des Vagala troisieme se déduisant des deux autres
par la relation f(x; y; z) = 0. Chacune des vagabbeut étre considérée comme une fonction

des deux autres qui deviennent les variables inuigrees.

x =x (v, z)
fG,v,2)= 0 =23{v=y,z)
z=z(x.y)

Six=x(Y,2), x est considere comme une fonctionde yetz:
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dx x
dx = (H) .dy + (‘%)} .dz (1.4)
-
Siy =y(X, z), y est considere comme une fonctlerx et z :

dv=@) .dx + (; .dz(1.5)

Remplacons dans I'équation (1.4), dy par son exgovesdonnée par I'équation (1.5) :
_ fox C_v L (9% G C
dx_(a)z. T)z.a{x + ( ) dz + _)1 dz  (L6)
Soit en regroupant les termes :
dx G}' dx G}-’ Gx
del1—({—] .= )= dz||—) |=) + |— 1.7
(-6 6)- (6@ - 6 Jon

ou dx et dz sont des variations indépendantes etezxauxquelles onpeut donner des valeurs
arbitraires.
» Sidx#£0etdz=0

-(5) -G =0

Remarque :

Cette relation est vérifiée quelque soit la vagabl

dx 1
(E) N %)

X

EI_"H

z

(gf)x - 1)

—_—
Qur

s

(i)y - (%)}I

e Sidx=0etdz0

ELE)L @), @)@



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

CHAPITRE Il : NOTIONS FONDAMENTALES

1. Définition d’'un systeme
Un systeme macroscopique est portion de l'unive¥bnuktée par une enveloppe

(surface) réelle ou fictive. Surface

Systeme

—

Milieu extérieur

Figure 1 : Schéma descriptif d'un systéme thermodynamique.
Un systeme thermodynamiques peut étre:
e Ouvert celui ou il existe des transferts de matiére &ensm sa frontiere. Un nuage

précipitant est un systeme ouvert.

* Fermé un systeme qui n'échange pas de masse avec sooneewment. Une parcelle d'air

conserve sa masse. Elle est donc un exemple danmgydermé. S'il y a de la condensation
suivie de précipitation, la parcelle n'est plussystéme fermé mais un systeme ouvert. La
thermodynamique des systemes ouverts est tres icu@éel Nous effleurerons a peine ce

sujet.

* Non adiabatique s'il échange de I'énergie avec un ou plusieurgsuslystemes, en réalisant
du travail ou par un flux de chaleur entre lesé&yss. Les systémes en contact mécanique ou

thermique avec le systéme en étude constituergrsaronnement.

 Adiabatiqueou thermiquement isoléS'il n'y a pas d'échange de chaleur entre le sgs&m

I'extérieur.

» Mécaniquement isoléun systeme qui échange de la chaleur avec somanement sans

eéchanges de travail.

* Isolé aucun échange avec son environnement. Un systiéeeist donc un systeme fermé,

adiabatique et mécaniquement isolé.
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« Homogéneou hétérogéne on appelle homogéne le systéeme thermodynamiqlietéribur
duquel il n'y a pas d'interfaces séparant les gmrtiacroscopiques du systeme. Le systéme
thermodynamique que ne satisfait pas a cette gonddst dit hétérogene. La phase est
I'ensemble de toutes les parties homogenes dunsysteermodynamique qui, en absence de
forces extérieures, sont physiquement homogénesiddge, par exemple, est constitué de
deux phases: la phase gazeuse (le mélange d'at gapeur d'eau saturée) et la phase liquide
(gouttelettes de nuage).
2. Variables d’état

L'état du systeme thermodynamique est déterminél'@asemble deparametres
thermodynamiquegparametres ou variables d'état) qui représentauiesd les grandeurs
physiques caractérisant les propriétés macroscepiqle ce systeme (densité, énergie,
viscosité, polarisation, aimantation, et®eux états d'un systeme sont dits differentes
valeurs numériques d'au moins un de leurs paramétegmodynamiques ne sont pas les

mémes.

Types de parametres ou variables thermodynamiques:
e Variables extensivesqui dépendent de la taille du systeme (volume, ejass.) ;
» Variables intensives qui n’en dépendent pas de la taille de systénmepideature,

pression, etc.).

Dans la plus part des cas, il est plus pratiqudrakailler avec des variables intensives,
puisque celles-ci ne dépendent pas de la masde thiasystéme. Les équations sont alors
indépendantes de la masse totale du systéeme \atraisl difficile a évaluer... Une parcelle
d'air de masse unitaire peut étre considérée coreprésentative du systeme, en supposant
gue les autres parcelles du systeme se compodamhe la par celle caractéristique. Toutes
les variables dites spécifiques sont des varidhtessives. Spécifique veut dire "par unité de
masse".

Exemple :

Prenons deux morceaux de fer ayant méme forme meméasse & = 20°C. Si on les réunit,

on obtient un bloc de fer dont la masse et le velmt doublé, mais la températurest

toujours la méme.

10
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Ei*@-'@

M,V, 0 Vs 2M,V, 0
M et V sont des grandeurs extensives.
0 est une grandeur intensive.

Figure 2 : Schéma descriptif des variables intensives enhsktes.

» Parametres extérieursdépendent seulement des coordonnées généralseeoghs
extérieurs avec lesquels le systeme est en ini@nadt/n exemple de parametre
extérieur pour un gaz est le volume, qui est famcte la position des corps extérieurs
(les parois du récipient). Pour un gaz se troudans un champ de gravitation ou dans
un autre champ de forces quelconque, ce changgaktment un paramétre extérieur.

« Parametres intérieursdépendent aussi bien des parameétres extérieurdegualeurs
moyennes des coordonnées et des vitesses desulgartformant le systeme. La

pression et I'énergie du systéme, par exemple damparametres intérieurs.

3. Etat thermodynamique

L'état du systeme estationnaires'il est invariable dans le temps. L'état statiimena
du systeme peut étéguilibré si son invariance dans le temps n'est pas dugautéon d'un
processus extérieur au systeme. Un exemple d'ténsgshermodynamique stationnaire mais
qui n'est pas a l'équilibre c'est un thermometfié éhaud. Ce systeme, a I'état stationnaire,
perd continuellement de la chaleur vers son enmgorent mais recoit la méme quantité
d'énergie d'une source extérieure. La définitiétatl'd'équilibre d'un systeme exige que ses
variables thermodynamiques soient indépendantasrdpsméme si le systeme est isolé de
son environnement

4. Equilibre thermodynamique: état final d'un systémeisolé.

Les paramétres thermodynamiques du systéme nepasnindépendants. C'est pour
qu'il' état d'équilibre du systeme peut étre déteénde facon univoque par les valeurs d'un
nombre limité de ces parametres.

L'équilibre peut étrestable instableou métastableUn équilibre est stable quand les
petites perturbations du systeme n'éloignent pagd&me de son état d'équilibre initial. Dans

un équilibre instable, une petite perturbation pouwe un déséquilibre dans le systeme

11
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(ultérieurement il pourra atteindre un autre étaguilibre). Un équilibre métastable signifie
la capacité pour un état d'étre stable cinétiquémeis pas thermodynamiquement. L'eau
surfondue (eau liquide a des températures inf@ear0 °C) est métastable et elle peut se
transformer rapidement et totalement englace sefistld’'une perturbation mécanique.

Dans un systeme thermodynamique homogene en é@quildutes les variables d'état
ont la méme valeur en tout point du systeme.

Dans un systeme hétérogene en équilibre, la températ la pression doit étre la
méme partout, ce qui correspond a un équilibre mhjopze (pas de force de pression) et
thermique (pas de gradient de température) et ehpbase du systéme doit avoir la méme
densité en tout point.

5. Définition des variables thermodynamiques fondamemies

Les parametres fondamentaux d'état sont la preskotempérature et le volume
spécifique (ou molaire).

A. La pression :est une grandeur physique P égale a la limite duient de la valeur
numérique de la force norm&&», agissant sur un élément de surfa&du corps,

parla grandewS quand4Stend vers zéro:

B. Le volume spécifique ou massique: c’est la grandeur inverse de la densité

p: &= lfp Pour un corps homogeéne, le volume spécifique edtakgquotient de son
volume par sa masse.

C. La température : est une notion empirique découlant du principeo zde la
thermodynamique.
Le principe zéro de la thermodynamique s’énoncsiaideux systemes en équilibre

thermique avec un troisieme sont en équilibre extre

A B

C

Figure 3 : Schéma expliquant le principe zéro.

12
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Si A est en équilibre thermique avec B et si Bazsgquilibre thermique avec C, alors A est
aussi en équilibre thermique avec C. ce principenpede définir la notion température, les
trois systemes évoqués étant a la méme température.

La mesure de la température n'est possible quéicteiment en se fondant sur la dépendance
entre la température et les propriétés des corgsurables directement. Les substances
utilisées a cet effet sont appeldédhermométriqueset I'échelle de température établie a leur
aide,échelle empiriqueLe défaut principal des échelles empiriques deptrature consiste

en leur dépendance des particularités spécifigesesuabstances thermométriques concretes.
C.1. Définition d’'une échelle de température

La définition compléte d'une échelle de températest liée aux quatre points

suivants :

* Choix du corps qui constitue le thermomeétre ;

* Choix d’'une propriété spécifique a ce corps (résiétélectrique, volume, ...).
Cette propriété doit varier de facon réguliere dagempérature.

* Choix des deux températures de référefiges 0, correspondants aux valeurs
x1 et x2 de la propriété x choisie.

» Choix du nombre de division séparant I'intervallg, p,] en fixant le nombre
de degré entré; et, (N =0, - 6,).

C.2. Echelles usuelles de température

» Echelle centésimale
Sur cette échelle, I'écarby( - 0,) est divisé en 100 parties égales (N = 1@Q).
correspond a la température de fusion de l'eau@p €t 0, a sa température

d’ébullition (100 °C) sous 1 atm.
P — P,
Py, — P,

B

100

* P : Pression correspondanf.a
* Pc: Pression correspondant@= 0 °C (fusion de l'eau).

* Pgp: Pression correspondantg = 100 °C (ébullition de I'eau)

Les résultats expérimentaux varient avec la capatit réservoir a gaz (thermométre a gaz

figure 4). Plus le thermometre est petit (faiblagtité de gaz) plus la mesure est précise.

13



Cours thermodynamique

AHADRAOUI

Le réservoir a gaz contient une masse de
gaz constante ; il est en contact thermique
avec le milieu dont on mesure la
température. Quand I'équilibre thermique
est atteint, on mesure la hauteur h de
mercure. La partie coulissante permet le
déplacement du réservoir a mercure, de
ramener le niveau a la position marquée

« index (1) » avant chaque mesure.

* Echelle Kelvin

o Hg
Réservoir de
mercure

h Réservoir d
‘ gaz

Index (I)

Partie
coulissante

Figure 4 : Thermométre a gaz.

La températur® est comptée a partir du zéro absélu (-273,15 °C), elle est appelée

température absolue. La relation entre les valdersempérature d'apres I'échelle

Kelvin (6 °K) et I'échelle Celsiu9(°C) est de la forme:

0 °K=0°C+ 273,15 C.

» Echelle Celsius (échelle centésimale):

L'échelle Celsius, tres employée dans la vie caeraorrespond pratiguement a

I'’échelle centésimale.
* Echelle Fahrenheit
Point fixe inférieur = 32 °F

Point fixe supérieur = 212 °F

La relation qui lie les températures exprimées egrés Celsius et en degrés

Fahrenheit est de la forme:

8 (°C) _ 8 (°F)—32
100 180

D. La chaleur : est une forme d’énergie qui peut étre échangée detux corps. Elle est

proportionnelle a une variation de température.

6. Procédés thermodynamiques

On appelletransformationou procédé thermodynamiqusague modification de I'état

du systéme thermodynamique. Le processus thermodgoea lors duquel le systéme passe

par une suite continue d'états équilibrés esediilibré ou réversible La transformation

ferméeou cycleest un processus thermodynamique lors duquel teregsrevient a son état

initial aprés avoir subi une série de transformmtio

14
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 Processus thermodynamiqueN'importe quel changement d'une variable d'état qui

ramener le systeme a un autre état d'equilibrenthéynamique.

* Processus réversible et irréversibl&i le processus de passage d'un état d'équilibre a
un autre se réalise de telle facon qu'a tout instanpression, la densité et la
température sont identiques a chaque point degepdromogéenes du systeme, le
processus est diéversible S’il y a des éloignements de I'état d'équilibeagtant le

processus, celui-ci est ditéversible.

 Transformation isochore est un processus qui se déroule a volume constant

systéme.

 Transformation isobare :est un processus thermodynamique évoluant sousiqmes

constante.

* Transformation isotherme qui se déroule a température constante.

 Transformation adiabatique qui se déroule sans échange de chaleur avec lps cor

extérieurs au systeme.

7. Fonction d'état

Unefonction d'état est une fonction des variables d'état qui déctiveas états
d'équilibre d'un systéme thermodynamique. Physigmemune telle fonction possede la
propriété de ne dépendre que de I'état d'équitibres lequel se trouve le systéme, quel que
soit le chemin emprunté par le systéeme pour ardveet état. Au cours d'une transformation
entre deux états d'équilibre, la variation d'unecfmn d'état ne dépend donc pas du chemin
suivi par le systeme pendant la transformation rdégend uniquement des états d'équilibre
initial et final. Ceci permet de déterminer cetagiation pour n'importe quelle transformation,
y compris une transformation irréversible, en défant un chemin réversibour lequel le

calcul est possible.

15
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CHAPITRE lll : Gaz Parfait

1. Gaz parfait
On appelle gaz parfait un gaz dans lequel sont nadsseles forces d'interaction
intermoléculaire. Avec une précision suffisants,daz sont admis parfaits si :

« Il correspond a ugaz diluéc.a.d un gaz a pression réduite,

« C’estun ensemble de N atomes ou molécules idezdigans interaction entre eux et
soumis a une agitation perpétuelle et aléatoite @ljitation moléculaire ou
thermique)

- Les molécules se déplacent dans toutes les dinsctio

. L'énergie cinétique d'une molécule est 1/2°’mv

Figure 5 : Modele du gaz parfait.
Hypothéses du gaz parfai{Théorie cinétique des gaz)

+ Les atomes ou molécules du gaz sont assimilés madgses ponctuelles
- Les molécules sosans interactionentre elles (énergie potentiellg £0)

« La pression est due aux nombrealrocsdes molécules sur les parois de I'enceinte.
Les gaz parfaits obéissent aux lois suivantes:

A. Loi de Boyle - Mariotte :a température et masse constantes, le produdt peession
par le volume du gaz est constant :

PV = RV, = const
B. Loi de Gay - Lussac sous pression constante, le volume d'une masgazdéonnée

est proportionnel a sa température absolue :

T
V=kV,T= V,—

16
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Ou Vpest le volume du gazTy = 273,15K, = 1"‘?'} est lecoefficient de dilatation
volumétrique a pression constante

C. Loi de Charles :a volume constant, la pression d'une masse dedgamée est
proportionnelle & sa température absolue:

E
P=T—
T

Ou Pgest la pression du gazla= 273,15K.

D. Loi d'Avogadro : les volumes égaux de tous les gaz parfaits pmis des mémes
conditions de pression et température renfermemé&me nombre de molécules ou, a
mémes pressions et températures, les moléculestgrarde différents gaz parfaits
occupent un méme volume. Ainsi dans des condithmmsiales{= 0°C et P= 101325
N/m2 =1 atm = 760 mm Hg), les molécules gramm#ods les gaz parfaits occupent
le volumeVy= 22,414 L.

L'équation d'état d'un gaz parfait est de la forme:

PV =nRT
Ou P, V, T et n sont respectivement la pression, le volume, la éatpre absolue et le
nombre de molesk est la constante universelle des gaz, numériquedgale au travail
effectué par une mole de gaz parfait lorsqu'oed¢hauffe a pression constante de ldegré:

J L.atm cal
——=00821———=1987————
kmole.degré mole.degré mole.degré

R=1831.10°
masse de n molécules d'un gaznestn* M ou M est la masse molaire du gaz.

L'équation d'état des gaz parfaits peut alorsis¥écr

m R
PV = TIRT = mTJT =mR"T

Ou R est laconstante spécifique du gdépendant du poids moléculaire du gaz=el/p est
le volume spécifique ou massique du gaz.
L'équation Mendeleiev — Clapeyron :
Pa = RT
2. Mélanges de gaz parfaits
Le mélange de gagst I'ensemble de plusieurs gaz différents quis d@s conditions données,
n'‘entrent pas en réaction chimique l'un avec Ealite mélange de gaz représente un systeme

thermodynamique homogeéne.
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A. Concentration pondérale (gi)
On appelleconcentration pondérale gffraction gravimétrique, concentration de
fraction gravimétrique du i-eme gaz faisant partie du mélange le rapgp@ida masse

m a lamasse m de tout le mélange.

1 m;

gi=

e S S
m E-;*:i m;

OuN est le nombre total de gaz différents constituambélange.

B. Concentration molaire ou fraction molaire (x
On appelle concentration molakalu i-eme gaz le quotient du nombre de moles de ce

gaz par le nombre total de moles du mélange.

m;
M;
m;

x =
E:=1Tﬁ‘:

Ou M; est le poids moléculaire de la i-eme composante.

C. Pression partielle (B
On appelle pression partielg du i-eme gaz du mélange la pression qu'exercezait ¢
gaz, si tous les autres gaz étaient éliminés danmgél le volume et la température

étant les mémes:

p. — RT m;RT
SR 2l 7

OuV et T sont le volume et la température du mélange.

D. La loi de Dalton
La pression totale d'un mélange d'un gaz parfditeesomme de leurs pressions

partielles:

N
RT RT ¢c—m,
P= Pi=n—=— ) —
’ Vv v M.
=1 I=1 b
Il suit de la loi de Dalton que la pression palgielu i-eme gaz est égale au produit de
la pression du mélange par la concentration mothiree gaz:

P; = Px;

18



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

E. Volume partiel (V)
On appelle volume parti&f du i-eme gaz du mélange le volume qu’occuperaifaze
si tous les autres gaz étaient éliminés du méldageession et la température restant

les mémes:
V= RT m;RT
EME TP

Des deux dernieres équations, on déeduiild’Amagabu deuxieme loi de Daltorle

volume d'un mélange de gaz parfaits est égal @anfere de leurs volumes partiels:

N
P= )P
=1

Le volume patrtiel du i-eme gaz est égal au pradgimiwolume du mélange par la

concentration molaire de ce gaz:

3. Les gazréels

Les gaz réels ont un comportement trés différestgez parfaits. Si la pression
augmente la loi des gaz réels s'écarte de cellgaleparfaits, surtout aux hautes pressions
(quelques atmosphéres). Les gaz réels sont Déaritdes lois différentest plus complexes :

A. Loi Linéaire
Cette loi de gaz n'est valable que dans un interiatitéede pression [0, 2 bar] et pour une
température donnée de 300 K. L’équation d'état dii6rents gaz, dans ces conditions,

suivent undoi linéaire, telle que :
PV = RT + B(T)P (avec n =1 mole)

B. Modéle de van der Waals
L’équation d’état des gaz parfaits devient trésrapimative a pression élevée. Elle doit étre
rectifiee pour prendre en considération les foaté®mctives ou répulsives et tenir compte du

volume propre des molécules.

Considérons une molécule M au sein du gaz, ellsaktitée par les molécules voisines par
des forces qui s’annulent en moyenne. Une autretculd trés proche de la paroi sera
soumise a des forces admettant une résultante rantatte paroi et dirigée vers le gaz si les

forces sont en moyenne attractives.
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Donc le gaz exerce sur la paroi une pression nggrsde que le gaz qui lui est associé.

L’écart entre la pression qui serait exercée pgaleparfait et la pression P exercée par le gaz

réellement est appelée pression interne. Ellecétn :
= Pyaz parfait- P

D’autre part, si on tient compte du volume propes cholécules, le volume dont dispose les

molécules pour se déplacer est inférieur au voldmeicipient.

L’équation des gaz parfaits est rectifiée en premanr pressioPya; parait @) €t pour le

volume :
(Vecipione — Vinotecutes) = (Vaaz parfaie — b)
Pour une mole de gaz, I'équation corrigée devient :
(P+ @)WV —-B)=RT

La pression interne diminue lorsque le volume augme en effet les forces attractives
diminuent puisque les distances mutuelles augmentem pression internaoest donc

inversement proportionnelle a V2 :

L'équation Van der Waals du gaz réel s’écrit donc :
o P
(P+iz)-2)=rRT

A et b sont des constantes relatives a 1 mole.sLealeurs dépendent de la nature du gaz.

Pour un nombre de n moles n, L'équation Van derl$\thevient :
(P +03) @ —nb) = nRT
4. Coefficients thermoélastiques des gaz.

Les coefficients thermoélastiques d'un gaz sonhidgbar les relations suivantes :
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» Coefficient de dilatation thermique a pression tamnie :

» Coefficient de variation de pression a volume camtst

7= 3,

» Coefficient de compressibilité isotherme :

lls sont liés entre eux par les relations suivantes

D’apres la relation (1.9) en remplacant x, y eae, Vet T :

£) Q)6 -
(.69, - -

D’ou la relation qui lien les coefficients thermasiiques :

a= [yP
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CHAPITRE IV : TRAVAIL, CHALEUR, PREMIER PRINCIPE DE LA
THERMODYNAMIQUE OU DE LA CONSERVATION DE L'ENERGIE.

1. Travail mécanique effectué par une force de pressio
Soit un gaz enfermé dans un cylindre par un pistoon le comprime sous I'action d’'une

force extérieureFe, le travail recu par le systeme au cours d’un atgghenty, infiniment
petit est :
OW = F_dx

Figure 6 : Schématisation du travail mécanique par une fdecpression
Dans le cas d'une compression par exemple, la ti@riale volume engendrée par le
déplacement de piston est négative :

—dVv
dV = S5dx = dx = T
Ou S est 'aire de la section du piston.

dv  (F,
SW = Fodx = —F,— = —(?)dv= -P,dv

Avec Pe : une pression extérieure fixe. Alors les fordegpression ont fourni au systéme un
travail :
SW = —P_dV

Convention de signe :

ow= 0 : Sijle travail est recu par le systéeme (dV < Gnpeession),
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W < 0 :Sj e travail est perdu (ot cédé) par le systéves(0, détente).

» Cas de transformations réversibles

Pour effectuer une transformation réversible, ot gan état d’équilibre stable A et
arrive a un autre état d’'équilibre B en passanttesgivement par une infinité d’états
d’équilibres stables.

Ceci peut étre schématisé par une masse de gaméndians un cylindre obturé par
un piston et subissant une succession de transfiormé@émentaires, en I'absence de tout
frottement.

Si I'on change le sens de ces actions, le systamkie en sens inverse et en peut
revenir de I'état B a I'état A en repassant sudeessent par les mémes états d’équilibres.

Tous les états successifs sont des états d'équildamc a tout instant d'une
transformation réversible (ou quasi-statique),riespion extérieure.Peste égale a la pression
intérieure P du gaz (P= P). L'expression du travail des forces extéesulors d'une telle
transformation devient alors :

oW, = —PdV

Pa Pa- AP P,-2AP  P,-3AP  P,-nAP

Etat A EtatB
Figure 7 : Transformation Quasi-statique
» Cas de transformation irréversible

Une transformation est dite irréversible quande sleffectue rapidement (ou spontanément).
Donc sa vitesse est trés grande, et les frottenpenigent étre importants ; il en résulte alors
des pertes d’énergie.

Par exemple au cours d’'une détente irréversible djaz renfermé dans un cylindre, la
transformation est tellement rapide que la pressitdrieure du gaz n’arrive pas a s'égaliser
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avec la pression extérieure qui est généralemerstaote lors du passage de 'état A a I'état
B.

Dans ces conditions, I'expression du travail delvien
Vg

OW ppery = —PodV avec P, = cte = Wiz = —PQL dV=-P,WVg — V,)
A

2. Chaleur
La notion de chaleur (on dit aussi "quantité delealnrd) est un peu floue mais on peut
imaginer une expérience qui nous permet de mesarguantité de chaleur qu'absorbe la
glace (et donc celle que dégage un corps) (figaye@ela donne, alors, un sens plus concret a
cette notion de chaleur.

a)
T = 100°C
(373 K) T~0°C (273 K)
Q=T

B

b) . -
\l-Zkgdc\‘ \1=mc\‘ \l=|li-;\‘ Nl-lk'.:\‘

Cuivre a T ® Cuivrea T ] :: -('ui\ reaT 71“? i de soufre a
= 100°C ¥ ~ 100°C ~ 50°C T = 50°C

240 g d'eau 120 g d'eau 60 g d'eau 110 g d'cau

—

S—

QxM e
Q x AT

S
Q li¢e au corps C

Figure 8: Notion de la chaleur

On constate (figure 8b) alors que dans le cadrdicpher d'un échauffement (ou
refroidissement) :

1. Q proportionnelaM : Q =kl x M

2. Q proportionnel AT :Q = k2 XAT

3. Q liée au corps.
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Cela se résume par la relatiéh=MCAT (Cal) qui définit la "chaleur massique" ou
"capacité calorifigue massique"€Q/(M-AT) du corps, c'est-a-dire la faculté qu'a le corps
décéder de la chaleur Q pour un refroidissemandonné.

La quantité de chaleur est donc une énetgimes Prescott Jouke établi en 1845, le
lien entre chaleur (énergie thermique) et énergieanique. Cette expérience consiste a agiter
un fluide avec une énergie mécanique connue etedimar I'élévation de température due a
cette agitation. Dans un calorimetre, on placéedailqu'on agite a I'aide de pales (Figure). La
température de I'eau va augmenteAde cause du frottement des pales contre les mokcule
d'eau. On compare cette élévation de tempér@lra I'énergie mécanique dépensée pour
obtenirAT. Pour cela, Joule fixe des cuilleres en bois, @Weegde pales, a I'axe d'une poulie
entrainée par une masse La masse qui tombe, libére son énergie poteatigd: mgh et
provoque une élévation de températ& de l'eau dans le calorimétre. On peut alors

remonter a la chaleur spécifigGede I'eau par :

E,=Q=>mgh=MCAT

Figure 9: Expérience de Joule.

@ = MCAT (Cal)
W =mgh ()

} meme AT =2 W =@

Q et W sont de méme nature on leur donne la méme unité : le Joule. Il faotsdonvertir
Q en Joule grace a la constante de conversion J :

Q=W & M.CAT x J =mghe J = mgh/(M.C.AT).

L'expérience montre quel = 4180 J/kcal
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= Q = 4180%xM.CAT joules = M.CAT joules avec C' en [J.KgkJOn a donc, si on change

les unités :

Q- M.C"AT

SN [T N

[J] [Ke] [Cal.Kg LKA [Cal] [Kg] [J.Kgt."K]

Convention de signe :

Q > 0 : Sj |a chaleur est recue par un systéme.

Q <0 : Sjla chaleur est cédée par le systéme.

2.1. Chaleur latente
La relation Q = M.CAT n'est cependant pas générale : en effet, onga’'em plagant un métal
chaud dans un bain d'eau - glace, ce bain recavaitjuantité de chaleur Q qui servait a faire
fondre la glace et non a faire augmenter la tentpéra Q+# 0 or AT = 0 (figure 8). La
relation précédente est donc mise en défaut.
En fait dans l'expérience précédente la chaleuverggar la glace a servi a créer un
changement de phase solide (glaee)iquide (eau) et non a augmenter la températura de
glace : cette chaleur est appetdaleur latente Cette chaleur est une chaleur que doit perdre
ou gagner le corps pour changer de phase et non ggymenter sa température. Un
changement de phase s'effectue toujours a tempgiadnstante (et pression constante aussi
d'ailleurs).
Pour faire fondre M = 1 kg de glace (a 0°C) il feudpporter la chaleur Q = 352%k®1. le
chiffre 352.18 s'appelle "chaleur latente de fusion" (sous -rehie'massique”) de la glace et

on la note L
Q=M (Kg) . Lt (J/Kg)
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A Gaz

LIQUIDE

uonewliqns
Condensation

N

Figure 10 : Changement de phase des corps purs.

SOLIDE

3. Le 1* principe de la thermodynamique

Le premier principe de la thermodynamique exprienednservation de I'énergie dans
les phénomenes macroscopiques ou la températurenedes plus importants parametres
caractérisant I'état des corps qu'y participent.chaception de ce principe remonte aux
années 40 du XIXeme siecle lorsqu'il fut bien étgbk la chaleur n'était pas une substance
matérielle mais un certain mouvement interne infiéaex corps.

L’énergie totale d’'un systeme isolé se conservéieGmergie peut se manifester sous
difféerentes formes. Ce qui concerne les notions adlggts macroscopiques, on définit
I'énergie mécanique qui est la somme de I'énergiétique d'ensemble d'un systeme et de
son énergie potentielle.

Au niveau microscopique, on a appris l'existendstedactions électrostatiques ou
gravitationnelles donnant lieu a des termes d'émeygtentielle entre les atomes, et que le
changement des arrangements microscopiques auguadit lieu les réactions chimiques se
manifestaient par des énergies de réaction chimique

Enfin, la température est reliée a I'énergie ajquitimicroscopique de translation des
molécules. Toutes ces formes d'énergie sont irelasms le terme "énergie totale” de
I'énoncé ci-dessus: pour un systéme isolé

Etotale = Emécaniquet U = Cte
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3.1. Energie interne

n L

On appelle "énergie interne" U I'énergie thermitptale que peut fournir un corps immobile
(absence d'énergie potentielle et d'énergie cinétimacroscopigue) sans qu'il se désagrége ou
sans perdre de matiéere, c'est a dire ne perdamgrdlé que sous forme de chaleur. S'il y a
variation d'énergie intern&U, c'est que le corps a recu ou perdu de I'énésgigs forme de
chaleur par exemple, mais cela ne sera pas olligat€Cela sera affiné dans les cours
ultérieurs.

3.2. Variables macroscopiques dont dépend I'énergie intee
lére expérience échauffement d'un gaz dans un cylindre rigiden@formation isochore).
On considere pour simplifier queJ,[1 AT
Les instruments de mesure montrent que I'énertgeni@ du gaz s'est élevéekld;, =Q».
2eme expérience échauffement d'un gaz dans un cylindre a pamisrohables. Une partie
de Q12 est convertie en travail et accroit doncnmdenergie interne=> AU12 = |Q12|
[W12|, or W12 < 0 (car perdu par le gaz) et Q12(ce® gagnéy AUi, =W, + Q2.
Conclusion générale :
Donc, I'énergie interne d'un corps dépend en généra

» de satempérature(reliée a son énergie cinétique interne)

* de son volume ou de sa forme car des changements de volume ou de forme

changent les distances entre particules microsaepigt par suite modifient la valeur

de I'énergie potentielle interne.
AU12 = Wi + Qu2

Figure 11 : Variables macroscopiques dont dépend I'énergeeriat
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3.3. Enoncé du premier principe
Dans ['état initial, on peut délimiter un systemhe N molécules qui sont a I'équilibre
thermodynamique sous une certaine phase (gaz,déqou solide) dans un volume
V1déterming, a une température donnée T1: le spstgnhalors caractérisé par une certaine
valeur Ul de son énergie interne

Ul=U (V1,T1)
Durant une étape intermédiaire le systeme inteeagit le milieu extérieur. Ces interactions
peuvent étre de natures trés différentes :

* le systeme peut étre comprimé ou se dilater tianslieu extérieur,

* le systéeme peut recevoir ou céder de la chalanrcpntact avec un corps ou par

rayonnement,
Ces interactions du milieu extérieur sont suscégstide changer I'état du systéme étudié.
Apres la fin de ces interactions, le systeme peubwveau étre considéré comme isolé ; on
attend qu'il ait trouvé son état d'équilibre thedyrmamique appelé état final, on mesure les
nouvelles variables internes V2, T2, le systemeakst caractérisé par une nouvelle valeur
de I'énergie interne :

U2=U (V2, T2)

Enoncé
La variation d'énergie interne du systeme entre ledeux états d'équilibre notés 1 et 2 est
égale a la somme algébrique des quantités d'énergieecanique W (travaux des forces
extérieures appliquées au systeme) et calorifique Quantité de chaleur) recues du
milieu extérieur.
Ce que I'on écrit symboliquement par :
UG, T,)- UW,T,)=Q_.+ W,_,
Ou plus généralement :
dU = W + &Q

3.4. Application du 1* principe
Dans un systéeme fermé, la matiére enfermée pelit differentes transformations, on va
envisager des transformations simpleseeersibles

A. Transformation isochore « \F cte»
Le systeme est contenu dans une enceinte rigidéétarmable » dV= 0.

OW =—-PdV =0 =2dU = 8@y
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Au cours d’une transformation isochore, le trarigfeermiqueQ, algébriquement recu par le
systemgest mesuré par la variation de I'énergie interne.

B. Transformation isobare « P cte»
W= R -V.)= AU = Qp —a(PV)

On pose H =U + PV :fonction enthalpie, qui est une fonction d’étabulé ».

Soit : AH = Qp ol dH = 80p
{ ﬂHE_TE:B =0
Propriétés : dH = 6Q + VdP

Au cours d’une transformation isobare, le trandfegtmiqueQp, algébriquement recu par le
systemgest mesuré par la variation de I'enthalpie.

C. Transformation isotherme « T = cte »

Vi Vi VinRT VidV V;
w=-[p,.dv= [ PodV=-| —adv= —nm"_[ — = nRTIn—
: ; o b 7V V
Ou:
W f b av . nRT - nRT - fiP nRT - finRT P — BT Py
V =— AV avec V=——=2dV =— dP = ——dP=| ——dP=nRTIin—=
_-I gxt P P= ; gaz FL’I:: ; P Pi

dU = 6W + &6Q
Isotherme doncdU = 0= 0= dW + 6@ = 6@ = — oW
D. Transformation adiabatique réversible

Q= 0 (pas d’échange thermique avec I'extérieur)
Ve
AU=W = —[ "B eav

3.5. Diagramme de Clapeyron
C’est la représentation dans le pl&\) caractérisant la variation de paessionen fonction

duvolume massiqué&e diagramme est adapté a I'étude des systemmaéde

p r r p
A A P/ P/
0
i) H]
Pl o—>—e
T,
>V >V = > V
v,
Transformation Transformation Transformation Transformation

=il : T || drahi .k 4 B
isochore 1=obare 1sotherng .‘hTrait-.J!hj‘.n réversible

Figure 12: Diverses transformations schématisées sur Iggatianes de Clapeyron.
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3.6. Capacité calorifique isobare & isochore : Cp et Cv
Considérons un systeme monophasé (gaz, liquideolide} soumis aux seules forces de
pression. Le systeme satisfait 'équation d’éfgP,V,T) = 0.
Au cours d’'une transformation élémentaire entretass :

(PV,T)et (P+dPV+dV,T+dT)
dU= — PeydV+0Q et dH=VdR+ Q.

Si, en plus, la transformation est quasi-statigue Pey:

e EnvariableqT,V):

80 = dU (T, V) + PdV = (j—?)t__dr +(p+ G—g)r)a‘v.

a

()

On définit : 9T J; : Capacité thermique isochoreexprimée en J.K
. aly y

8Q = CpdT + (P + (ﬁ)‘_)nl".

A Volume constant :

EQU — C'I_"'dT

e EnvariableqT, P):

50 = dH (T, P)— VdP = (g)F aT + (v + (g)r)dﬁ'.

dH
= (o)
On définit : g T ) Capacité thermique isobareexprimée en J.K

8Q = CpdT + (—U+ (Z—f;) )dP.
T
A pression constante :
8Q, = CpdT
3.7. Relation entre Cp et Cv pour les gaz

D’apres la définition de I'enthalpie, on peut éerir

oo _1(H\ _1(3WU+PV)
F7n\oT/), n\ oT ),

o3[, +# )

L’énergie interne étant une fonction d’'état, empre les variables T et V, la différentielle dU

s'écrit ;

v = C—?)ﬁ_ dT + c_g),— dv et %)P = G_{;)E. * (Z_E)T C;)p
=36, [ ) |67))
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1 a al
o (1),
au !
(F) =0 ] P(55) =nr
Dans le cas d'un gaz parfa¥@" /r (U ne dépend que de T) et'dT/p ; on aura
donc la relation de Mayer pour un gaz parfait:

Cp=Cy+R
» Gaz monoatomique :La théorie cinétique des gaz parfaits démontre lgunergie

interne d’'une mole de ce gaz est

3
AU = ERﬁ.T

Donc on déduit que :
3 5

* Gaz diatomique :Les relations :

5
AU = SRAT
Donc on déduit que :

5 7

ur| =1

« Gaz triatomique : Pour les gaz triatomiques, les chaleurs molairgemgent de

arrangement spatial de la molécule: on différenlels gaz dont les atomes sont

alignés CO,) et les gaz dont les atomes sont pas alignés (H>O, SQ,). Pour le gaz

carbonique (CQO,), les relations :
7
AU = 7 RAT

« Donc on déduit que :

7 9

Remarque : Dans tous les cas, on vérifie la relat®Mayer.

9
7

Pour les gaz poly-atomiques, les valeur£det Cy augmentent avec la température pour

tendre vers les limites du gaz parfait équivalent.

3.8. Relation entre Cp et Cv pour les corps condensés

EL’)

_ fo u

Les solides et les liquides sont en général peupoessibles :(‘5”:' T . Les propriétés
thermo-élastiques ne dépendent donc que de la tatop® Donc on peut appliquer les
mémes formules pour les gaz parfaits :

dU = nCydTetdH = nCpdT
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Pour les solides et les liquides la mesure depadaite calorifique se fait a pression constante.
Il est tout a fait impossible de mesurer la cagaaitvolume constant & cause de la dilatation
du corps a étudier.
* Pour les solidesUne loi empirique de Dulong et Petit (1819) exprime’aux
températures ordinaires, le proda(€ ~ 6,4 calories oUA est la masse atomique@t
la capacité calorifique. Le tableau ci-dessous dotes capacités calorifiques a
pression constante pour différents corps simples.

Tableau 1 :Les capacités calorifiques a pression constanielpe corps simples

C Ac
Al 0.214 5.78
Ag 0.056 6.05
B 0.30 3.31
Cu 0.092 5,85
C(diamant) |0.120 1.44
Fe 0.110 6.14
Mg 0.246 6.00
N1 0.105 6.16
Pt 0.032 6.20
Pb 0.030 6.7
S1 0.179 5.0
Zn 0.093 6.08

* Pour les liquides Pour les liquides, la chaleur massiqoevarie peu avec la
température. On a en générgb<cpax Pour l'eau liquidecp=1 cal/(g.°C) ou
4185,9/(kg.°O).

3.9. Propriétés thermodynamique du gaz parfait
L’énergie interne d’'un gaz parfait est calculéd'éguation :
dlU = nCpdT
L’enthalpie du gaz parfait est une fonction de Ulement :
H=U+PV=U+nRT
dH = nCpdT = dU + nRdT = nCydT + nRdT
nCpdT = n{Cy + nR)T

N y=Z: >0, _ _

On définit le rapport Cy Compte tenu de la relation en€p et Cyvil en

résulte pour un gaz parfait :
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On aura alors :

dll = nCydT =n dT

¥—1
nyR

]

dH = ydU = nCpdT = dT

4. Principes fondamentaux de la calorimétrie
Le but de la calorimétrie est de mesurer les gténtde chaleur. Deux principes
fondamentaux :

» Principe de I'égalité des échanges de chaleur
Si dans une enceinte thermiqguement isolée, on plaegr groupes de corpi,et Bayant des
températures différentes, ceux-ci évoluent vergauilibre thermique. La quantité de chaleur
recue par un groupe est égale a celle cédée parel’a

» Principe des transformations inverses
La quantité de chaleur qu’il faut fournir pour go'systeme passe de l'état 1 a I'état 2est
égale a celle gu'il restitue quand il passe dat'éta I'état 1.

4.1. Calorimetre
Un calorimétre est une enceinte adiabatique (dt&edniquement isolée) dans laquelle deux
sous systémes échangent de la chaleur.

4.2. Conception générale

Systeme considéré : le calorimétre et son contenu

Il sera partagé en 2 sous-systemes :

* Le sous-systéeme A : le calorimetre et son conteitiali le tout en équilibre

thermique c a d a température initiale identiquééa Ta

* Le sous-systeme B : représente ce qui sera ajantld calorimétre a température

initiale Tg.
thermometre
I Enceinte intérieure
agitateur réfléchissante pour
lutter contre par
/- /I rayonnement

couvercle z i .
Air ou vide pour lutter
=] contre conduction

thermique

Figure 13: Un calorimetre.
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* Le premier principe appliqué a ce systeme s’'éaid =W + Q

» La calorimétrie est souvent mise en ceuvre a pressiostante AH = Q

» Si le systéme est parfaitement isolé thermiquereérsi aucun échange énergétique
n'a lieu avec I'extérieurAH=Q =0
Le systeme (A+B) est parfaitement isolé : il n’gas d’échange thermique avec
I'extérieur donc AHs = AHA + AHg
Le sous-systéme A est constitué du calorimetre ees@ccessoires (thermometre et
agitateur) de capacité thermiqugy@en J/K) connue. Il contient une masse d’eau m
connue (G= 4,18 J/g.K) a une température initiale d’équédilde I'ensemble eau +
calorimetre est 4.
La quantité d’énergie échangée par le sous-syséeme

Qa=AHa = (MCe + Cea) (Tt — Ta).

La quantité d’énergie échangée par un sous-systnde capacité thermiquegC

lorsque sa température évolue deflT; sans changement d’état, est :

Ty
aHg = [ "ncpdr

La quantité d’énergie échangée par un sous-syst&mde capacité thermiquegC

lorsque sa température évolue deflT; avec changement d’état, est :

T
AHp = L nCpdT +mp L cnangement d'étar

AHs = AHa + AHg = (MeCe + Gea)) (T — Ta) + MeCp(Tt — Tg) = 0.
AHs = AHA + AHg = (MeCe + Cea)) (Tr — Ta) + meCg(Tr — Tg) + MeLchangement détat 9.
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CHAPITRE V : TRANSFORMATIONS CHIMIQUES

1. Introduction
On dit qu’il y atransformation chimique lorsqu’il y a changement des quantités de matiére
de certains constituants physico-chimiques dansy$¢eme, en dehors de tout échange de
matiere avec I'extérieur. Une transformation chingicee produit parce que des constituants
physicochimiques sont transformés en d’autres paraw plusieurs réactions chimiques. Lors
d’'une réaction chimique, les éléments chimiqued sonservés. On rend compte de cette
conservation et de la transformation de constigiaysico-chimiques en d’autres grace a
I’ équation chimiquede la réaction.
* On parle couramment éjuation bilan car c’est I'équation chimique qui sert a faire
les bilans de matiére.
* Un changement d’état ou de variété allotropiqueassimilé a une réaction chimique ; on
peut en rendre compte par une équation chimiguampbe HO(£)=H,O(Q).

» Lorsqu’il y a une seule réaction chimique dans ystesne fermé, le bilan de matiére,

c’est-a-dire I'ensemble de tous leg, ne dépend que d'une seule grandeur appelée

avancement de la réactiorexprimée en moles et notée

2. Variables chimiques
Les coefficients stoechiométriques;)(sont des nombres qui permettent d’équilibrer
simplement I'équation chimique d’'une transformatiBour une réaction notée :
aA1 + @Ar— Azt A4 (équation stoechiométrique)
Vi = & pour un corps du membre de droite,
Vi = -a pour un corps du membre de gauche.

Compte tenu de ce formalisme, I'équation  stoechioquet  s’écrit :
N

Yvia=0

=1
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Conservation de masse: Avec ; Mest la masse molaire du corps (i)

La variable chimique &) maitrise les variations des quantités de matl@es aux

transformations chimiques ; sa valeur mesure I'egarent de la réaction.
aA1 + aAr—> Azt aly

Instant § : nIn? nin?
a a a
n? —xn? — 2xn? - 2xnd - 2x
Instant t : a, a, a,

Instant t : x = g M1 — @yéns — axéng — axéni — ad
D’une fagon générale, on peut écrifes = 717 — vi{ = dn; = vid{

réaction s’arréte quand l'un des réactifs est cetephtent épuiséir= 0. Le domaine

d’existence d€ est alors £min < ¢ < &max

3. Grandeurs de réaction

La composition d’'un systéme en transformation cfueivarie au cours du temps, ce qui
affecte les grandeurs d’état. Soit Z = Z(T,, m.....ny) une grandeur d’état quelconque
fonction des deux variables intensives T et P etaiabres de moles des N substances. Z
est donc fonction de (N+2) variables.

La différentielle dZ s’écrit donc :
.
Z Z daZ
dzz(j_) it + (j_) ar+ Y(55)
Tpn Plrn =2 N

TPn; est appelée grandeur (Z) molaire partielle degijsde mélange.

dn;
T.Pn;
(5.
on;
Les grandeurs de réaction apparaissent lorsqu’prineg les grandeurs d’état dans le

systéme de variables (T, ©). Soit Z = Z(T, P{ ) une fonction d’état :
.

z z 1 9z
dzZ = (j—T)F AT+ ({%)T  dp+ ;(E)r.p dE

(), =
S/t est appelée grandeur (Z) de réaction.
On définit ainsi :
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ﬂL’)

(af r? :Volume de réaction

(3)

Qe Capacité calorifique (isobare) de réaction

(5)
9¢ Jrp : Enthalpie de réaction

L'identification des différentielles dZp, (n1, n2,...nnet A4, p.$ conduit & I'égalité suivante :

wn-(@), B 50(E)

=1

Une grandeur de réaction est égale a la somme istoethique des grandeurs molaires

partielles correspondantes. On obtient ainsi :
y

N N L
Ve =157 = ti Vi =|— = . = | — = ¥
AVp (a‘f)T.P Zl‘ i AHp (a‘f)T.P Zhh; . Ampg (a‘f)T.P Z';‘m.

(loi de Lavoisier).
Une grandeur standard de réaction est égale antaneostcechiométrique des grandeurs
molaires partielles des constituants du mélangedams leur état standard.

L’état standard est un état de référence ; nouptads pou I'état standard les conventions

suivantes :
Tableau 2 :Les conventions spécifiques pour les états stdsdar

Substance Etat standard Conditions

Un gaz Le gaz parfait Sous une atmosphere
Un liquide Le liquide pur Sous une atmosphere
Un solvant Le liquide pur Sous une atmosphere
Un soluté La solution 1M Sous une atmosphere
Un solide Le solide pur Sous une atmospheére

4. Les chaleurs de réaction
Ce sont les quantités de chaleur mises en jeuderseule la variable chimique évolue dans

un systeme fermée.

«  Pour une réaction isobare et isotheldfgr = dHrp
t (o
o =[G

constante.

dE
)T.F qui se simplifie dans I'hypothése d’'une productdenchaleur

&2
QT.P=ﬁHnL d¢ = AHpAE _;»'_'LHR=h
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L’enthalpie de réaction est calculable apres medara chaleur mise en jeu lors de la
transformation isobare et isotherme d’'une quamtiténue de réactifs selon une loi
steechiométrigue donnée. 1R sera compté positivement si la réaction est

endothermique et négativement dans le cas con{raaetion exothermique).

.« Pour une réaction isochore et isothef#fev = dUr. v

z (U
Qry =r (—a) a¢ o . :
¢2 \%Jry  qui se simplifie dans I'hypothése d'une productdmchaleur

constante.

or,

dH au au
AbR = (E)T; (ﬁ)m +P (a—e)m

On rappelle que pour une fonction
F(X,y,z)ona:

%) -&).+%).3)

an
¥ x ¥y

Pour la fonction U (V, F ) & T constante on aura :

)., @), &), ).,

aur aur av v
Aflg = (ﬁ)”. * (ﬁ)m ' (E P (E)T_P

Soit :

_Qry ou) |

L’enthalpie de réaction est calculable apres mesi@rda chaleur mise en jeu lors de la
transformation isobare et isotherme d'une quantithnue de réactifs selon une loi
stoeechiométrique donnée.
En pratique, la relation précédente est souvenlgiée car :

- Pour un gaz parfait, I'énergie interne ne dépend pa volume donc

()
av) ~°
T.t . En appliquant la loi des gaz parfaits on aura :
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RT RT .
AVg = 5-8ng = - ) vi(gaz)

r RT
AHp = %"= % + P?Z'ﬁ{gaz}

AHp = %L; = %L; + RTZvi{gaz]

AHgz = AUg + RTZvi{gaz}

- Pour les solides et les liquide8V¥r. est souvent négligeab{@ViR ~ 0 pour

les phases condensées).

Qrp  Qry
AHp = <1P _ XTV
RTTAF T AT i AHg =AUy

5. Enthalpie de formation d’'un corps composé. Loi de ss
L’enthalpie molaire standard de formation d’un copur composé est la variation d'enthalpie
qui accompagne la formation d'une mole de ce coéngass son état standard, a partir des
corps purs simples qui le constituent, égalemaatdans leur état standard.
Par convention internationale, I'enthalpie de toups pur simple dans son état standard a
298 K est égale a 0.
Exemple :
H°(H2)gaz=0 ;  H°(Cgraphite= 0

Les enthalpies de réactions sont rarement obterdiectement, elles résultent de
combinaisons linéaires (loi de Hess).
Exemple : considérant la transformation du graphiteliamant :
C (s, graphite)— C (s, diamant) (T=298,15°K, P=1atm)
Ce processus impossible a réaliser expérimentaleipent se présenter par le cycle de Hess

suivant :

C (s, graphite) + ©(gaz)— C (s, diamant) + £(gaz)

-AH’% (C% CO, (gaz) ~ -BH’coms(C, diamant)

Selon le cycle on aura :
AH®p = AH%(CO,) — AH®_.;,(C,diamant) = —393,51 — (-395,40) = 1,89k]mol™!
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6- La loi de Kirchhoff

Etude deAUgr° etAHR® en fonction de T. On considére la transformatigelique :

Etat (1)
A reactifs
T,

AU =JCov (A) dT

AUAT)
—

Etat (4)
A réactifs
T,

AUZ(Ty)

1°® loi de Kirchhoff

Etat (2)
B: produits
T,

lm;;i’co‘.w (B)dT

Etat (3)
B: produits
T,

AUpyele =0=2U; - U+ WU - U+ (U, - U+ WU, - UD=0

. AUFT,) = U: - Uyvariation d’énergie interne de la réaction2 a T.

T3
AUZ = Ir C*y B)T = (Us - Uy)

variation d’énergie interne de la réactior>2 et

correspond au chauffage des produits (B) de>T>

. AUT:) = Uy — Usdvariation d’énergie interne de la réactior-8 a T, est égale a

celle de la réaction inverse changée de sit(T’z) = —AU{ | Or I'étape 4-3 est la

méme que H2, il ya que la température qui change. Donc omt pécrire

AUZ(T:) = —AUE(T:)

I,
AU =_[r Coy(A)dT = U, - U,)

variation d’énergie interne de la réactior>4 et

correspond au chauffage des réactifs (A) de>T;

Tz Ty
AUgyere = 0= AU ([T3) = 5U1=(T1)+_L-_ C°y (B)T + L Coy (A)dT

T3
AUZ(T;) = AUF(Ty) + Ir [[c°lv (B) — C°(A)]dT

De facon générale, on pose :

T5
AUT(T) =AUTT D+ | ) viCy@()dT
2o =ariae [ Y

2%® |ois de Kirchhoff

41

Cov(B) - Coy () = (BC)g = ) v C* ()

Formule de Kirchhoff a V = cte.



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

Pour les chaleurs de réaction a pression constamteconsidere un cycle analogue au
précédent, mais parcouru a pression constante, @trorait que la variation de I'enthalpie du
cycle est nulle.

Ty
ﬂHi{T:}=ﬂH¥m)+L"Zvi c*,@dT
Formule de Kirchhoff a P = cte.

7. L’enthalpie de liaison
L'enthalpie de la liaison A-B (ou énergie de limsaorrespond a I'énergie qu'il faut fournir
pour rompre la liaison A-B selon :

A - B(9) —A(9) + B(9)

Exemple :

CHa(g) — C(9) + 4H(9)

aHﬂdL,‘-s = 4&”’(:_”
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CHAPITRE VI : ENTROPIE ET LE SECOND PRINCIPE DE LA
THERMODYNAMIQUE

1. Introduction

C’est le seul cycle moteur ditherme réversible siisteme (gaz parfait) échange de la
chaleur avec deux sources : une source chaudeemfgerature ({ = Tg = T,) et une source
froide a la température F Tp = Ty).

Le cycle de Carnot est constitué par deux transdtons isothermes réversibles et
deux transformations adiabatiques réversibles (Rtnar réversible, il faut en effet étre (au
moment de chaque échange) a la méme températuta spierce avec laguelle on échange de
la chaleur, et lorsqu’on n’est pas en contact descthermostats (c.a.d. adiabatique), la

réversibilité entraine I'isotropie. Ce cycle espr@senté en coordonnées de Clapeyron (P,V)
par la figure ci-dessous :

» AB détente isothermeal= Tg = To.
» BC détente adiabatiques@= 0.
e CD compression isotherme¥ Tp = T;.

» DA compression adiabatique,R= 0.
|

|

isentropique

“‘“----._IL______ isotherme
T‘Z‘

| T2| | T_2| |iso|ant| ‘ TI| |iso|ant g -ﬂ"‘\"“ﬂ-q._________ isotherme
isentropique (_:. T
A B ¢ D A 1

détente [étente comprzssion compression = V
monotherme adiabaiique monotherme adiabatique

Figure 14: Cycle de Carnot.

On peut calculer les quantités de chal@ir et Q‘c?re(;ues par le gaz au cours des deux
transformations isothermes AB et CD.

5 TNRTzInPy

0 nRTy In P
“ Pg et

D _
QC_ Pf‘;

Puisque les points B et C d’'une part et les poihtet A d’autre part sont sur la méme
adiabatique, on aura :
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. ¥-1
Y/ YA (T % P
-1 _ ¥—1 B _c
TBF‘E, = TCPC = ﬁ) = P_S

y=-1
Vs o Thes (Ta\ W Pp
TpP, "t = T,P, ;(ﬁ) -2
Puisque les points A et B d'une part et les poldtet D d’autre part sont sur la méme

adiabatique, on aura :

C'E)F_lfv 3 (TA )j’_lfl-' _ Pc _ Pp .. . Py _ Pp Etln Py _ In E,

Tc Tp

N . B D .
Et d’aprés les expressions &gz €t €¢ on obtient :

T: T,

Cette relation est dite identité Garnot-Clausis.

Puisquellcycie = 0 | ’application du premier principe pour le systéfeané permet alors
d'écrire que Wevete = ~Ueyete = — (0F +@2),

On définit le rendement de ce cycle moteur par :

B D B
_ IIVE__'L'EEG‘I _ QA + QC —14 QA _ TA
= - D - ‘nD
Q;’ ournie Qc Qc Tr.‘

Le rendement) du cycle de Carnot est appelé d’'une fagcon généaateur de Carnot. La

valeur de ce rendement ne peut étre dépassée poun anoteur fonctionnant entre deux
sources de températureg {Bource froide) et Tc (source chaude). Pour guedeteur puisse
fonctionner, il faut gqu’il y ait une source froigé¢ une source chaude dong<Tc.
Ce rendement inférieur a I'unité montre que la evsion de la chaleur en travail par une
machine thermique ne pourra en aucun cas se fa@gralement.
L’expérience montre aussi que certaines transfoomstqui satisferaient le Premier Principe
ne se produisent pas, par exemple,
+ L’énergie thermique se transfere spontanément thsahaud vers le corps froid.
Lors du freinage d’'une voiture la température dem$ s’'élévent ; de I'énergie
cinétique a été transférée sous forme thermiqueystéme de freinage. Inversement,
il n'est pas possible de mettre en marche une oén prenant de I'énergie thermique
aux freins.
« Un systeme subissant des évolutions cycliques uetgsformer de la chaleur en
travail (moteur thermique) s’il ne peut étre entaghavec au moins deux milieux

extérieurs a températures différentes
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Il est donc nécessaire d’introduire un Second RrenclLe second principe de la

Thermodynamique postule I'existence de cette fonatt I'appelleentropie.

2. Enoncé du Second Principe pour un systeme isolé
Le 2nd principe de la thermodynamique est un pgoimdiévolution qui indique dans quel
sens se font les transformations. Il postule I'exise d’'une fonction d’'état, extensive et non
conservative, appeléentropie et notéeStelle que :

1. Pour des transformations réversibles : s

as =[5
Avec T: la température a la frontiere ou se fait I'éclang
2. Pour un systeme isolé évoluant spontanément oftSeysteme =0

- Sila transformation est réversibleﬂ‘.‘ssrﬂhne =0

- Sila transformation est irréversibleﬁ‘.‘ss_'-'ﬂi’-'nf >0

3. Conséquences du second principe de la thermodyniague

3.1. Cas d’'un thermostat de température §

Unthermostat est un systéme permettant de maintenir un appareaiine température
relativement stable.

Comme le processus est réversible I'entropie di@nnhostat est donnée par :

_ aoriv _ Qrév
ther?nasmr - T_l] = ?

3.2. Le sens d’échange de la chaleur
Considérons un systemisolé (X) constitué de deux sous systemeéyc(&(X)f, de
températures respective§, et T¢(T>Tf) pouvant échanger par contact de I'énergie

uniquement sous forntbermique

Figure 15 : Schématisation du systéme isolé entre deux sodecebaleur.

MTﬂtﬂl =0
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1 1
Q& ( )Eﬂ: L[%>0 car (Tg > Tg)

AS . +AS; 205 ——4-L =0 S
it A A = Q5 T, Tc Qc <0

Conclusion : Le corps le plus chaud cede de I'énergie thermmueorps le plus froid. Ce
qui confirme I'énoncé donnée par Clausius.

Enoncé de Clausius

« La chaleur ne peut pas passer d’elle méme « apémient » d’'un corps plus froid a un

corps plus chaud ».

3.3. Moteur thermique monotherme
« Un moteurest une machine cyclique.
« Le termemonothermmdique qu’il est en contact avec une seule sodecehaleur «

I'air ambiant, par exemple ».

Qﬂ >0 {
Miligh extérieur .

= Air ambiant

Figure 16 : Schématisation d’'un cycle monotherme.
En appliquant I'énoncé du'®principe
AStotar =0

chermostat
Systeme =
B Tﬂ

Qthermostat
ASThermostar + ﬂ'ss_rstéme 20=- T + BSysrame
[i]

=0=AS

Le moteur est une machine cyclique et S est ungitond’état, donc :

AS 0

systeme —
D'ou :
Qthermostar < 0

En appliquant le 1er principe

AU =60 +6W =0 =W =0

Or un moteur est une machine qui assWe< 0, ce qui implique qu® > 0. Donc un moteur

monotherme n’existe pas.

3.4. Moteur thermique Ditherme
Le systeme échange de la chaleur avec deux sauioessource froide a la températureeT

une source chaude a la température T
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Systeme

En appliquant I'énoncé du'®principe

MTamf =0
Q1 Q2

ASThermostar 1 + BSThermostar 2 T+ ﬂ'ss_rstéme 20=>-—-— ﬂ"s-smsrnne z0=

T, T,
Q4 Qz
Ms‘ STEIME 2 T Tz

Le moteur est une machine cyclique et S est unditond’état, donc :

Ms;rs teme = 0

D'ou :
Ql Qz

En appliquant le 1ér principe

AU =680, +6Q>,+W =0 =2 W=-0,-0>

y = W eycel _Qi+Q_ O Ty
Qfﬂﬂﬁﬂﬂ Q- Q> - T,

4. Applications du second principe de la thermodymaique

4.1. Détente de Joule

La détente de Joule Gay-Lussac estdgtente adiabatique irréversibledans le vide. On
considére deux récipientgde volume \ = V/2 et G de volume ¥ = V/2 aux
paroisadiabatiquesetindéformables pouvant communiquer au moyen d'un robinet. Le
premierGcontient un gaz de pressiond® de température;lle deuxieme récipientest
initialement vide. On ouvre le robinet, le gaz &eand alors dans,C cette diffusion est un
processuspontané non renversableet dondrréversible. L’état final du gaz est;PT; Vs.

Pour un gaz parfait, on constate, expérimentaleeafk= T;.

gaz vide

Ch @5

Figure 17 : Détente de Joule

Calcul de la variation d'énergie interneAU:

47



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

D'apres le premier principe, on a :
AU=6Q+6W =10

Or, la transformation estdiabatique doncé@ = 0. De plus, le volume varie mais aucun
travail n'est produit par le gaz (puisque l'eneeest vide est vide), d'odW = 0

On en conclut quall = 0 | c'est-a-dire U est constant.

Calcul de la variation d'entropieds:

Cherchons la variation d'entropie dans le cas tte egpérience, c'est-a-dire en considérant

unetransformation irréversible adiabatique sur un gaz parfait.

Comme la transformation est adiabatique irrévegsitsh peut conclure qus = 0.

L'entropie étant une fonction d'état, elle ne dépeas du chemin parcouru entre A et B mais

seulement de l'entropie aux points A et B. Poucutat la variation d’entropi®S , nous
allons donc considérer la transformation réversiisigociée, qui passe par le méme état initial
(Va, Ta) et le méme état final @/ Tg = Ta).

En appliquant le 2éme principe pour les transfoionatréversibles :

ds — 50?&:
T,
Or, d'aprées le premier principe : 6Q.& = dU — 6W = n(,dT + PdV
nC,dT + PdV  PdV
5= = car T = cte
T, Ta

D'ou : (d'apres la loi des gaz parfaits)

Vv
b‘janLEﬁ =nRIn (E)
LV V,

4.2. Entropie d'un gaz parfait
a) Couple (T, V)
Partons de la premiere identité thermodynamidque= TdS - PdVdonc:
5o dU, Pav
T T
de plus,

P_rnR nR

== et dU:nﬂ'vdT=T_1dT

T V
d'ou :
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nR dT dv
ds = — 4+ nR—
y—-1T %

Soit, en intégrant T entre, Bt T, et V entre \ et Va:

_ 1 2 2
AS = nR Tlhl G—l)+ In (::—1)]
b) Couple (T,P)

Partons dedH = TdS+ VdP donc:

dH VdP
g = —
T T
de méme que précédemment,
V nR _ nRy
d'ou :
nRy dT dP

— —nR
¥y—-1T P
Soit, en intégrant T entre, Bt T, et V entre \ et Va:

a5 = n | Lyin () - tn 53]

c)Couple (P,V)

On repart du calcul établi pour le couple (T, Vupobtenir
nR dT dV

dS= ——— 4 nR—
y-1T v

Reste a différencier logarithmiquement I'équati@ad des gaz parfait:

dP  dv _dr
PV T
et a l'injecter dans I'équation précédente poue fdisparaitre la dépendance en T, ce qui
donne:
nR P dv dv

ds = (—) —+—)+nR—

y—-1/\p Vv vV
s — (HR )C“} dV)

B y—1/\P ¥ Vv

Apres intégration de P entre & B et de V entre Yet V., il vient finalement:

= yoa|m (o) e (i)
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CHAPITRE VII : LES MACHINES THERMIQUES

1. Introduction

Machine thermique

Tout dispositif dans lequel un fluide subit unensffarmation cyclique. On distingue deux
types de machines thermiques :

Moteurs thermigues qui, apres un cycle de fonctionnement, fournissentravail au milieu

extérieur (W<0) , tout en recevant de I'énergie thermique @malQ >0).

Q>0 W<0

Les réfrigérateurs & les pompes a chalewqui, aprés un cycle, recoivent du travail du milieu

extérieur (W>0) en fournissant de la chale@ €0).

Réfrigérateurs et
pompes a chaleur

Conclusion
Ces machines thermique dithermes permettent deipeod

* Du froid «réfrigérateurs» .

e Du chaud 9ompes a chaleus .

* Du travail «moteurs thermique .

2. Etude d’'une machine ditherme

2.1. Principe de fonctionnement

Les machines dithermes fonctionnent entre deux cesuithermiques de températures
différentes [T.: source chaude &t: source froide.

« Bilan énergétiquedV = Qc+Qr+W =0

e Bilan entropique :

Qc , Qr

AS= 25 4 X S achine £ ve =0: Smachine ¢ ve =0
Tf Tf maching thermigue maching thermigue
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1*" cas: moteur thermique(W <0)

Cette machine thermique préléve, donc, de la chaleme source chaude, tout en fournissant
du travail au milieu extérieur « I'environnemengtfournit de la chaleur a une source froide.
La chaine énergétique ci-dessous décrit le foneéorent d’'une telle machine ditherme

«moteur thermique».

0. >0

Machine
thermique

Figure 18 : Fonctionnement d’'un moteur thermique.

2°™ cas :Machine frigorifique ou pompe a chaleufw >0)
Cette machine thermique préleve, donc, de la chaleme source froide, recoit du travail du
milieu extérieur « I'environnement » et fournit ldechaleur a une source chaude.

La chaine énergétique ci-dessous décrit le foneéorent de telles machines :

Réfrigérateurset
pompes a chaleur,

Figure 19 : Fonctionnement d’'une machine frigorifique et dempes a chaleur.

Réfrigérateur: la source froide est l'intérieur du réfrigératetielle recoit de la chaleur de
son environnement (le contenu se réchauffe si @eacet appareil). La machine thermique
préleve donc de la chaleur a lintérieur du réfaggur étend fournit a la source chaude (la
grille située a Il'arriere de cet appareil est et ésfes chaude).
Climatiseur : la machine préleve de la chaleur a la piece wféig (cette piece se
réchaufferait en raison des fuites thermiques scaupait la climatisation) et fournit de la
chaleur a la source chaude, extérieure a la pigce#érét peut étre aussi de maintenir la
source chaude a une température élepéenpe a chaleur

Une pompe a chaleur est, comme un réfrigératews, machine thermodynamique
constituée d’un circuit fermé dans lequel circutefluide de travail (fluide frigorigene). Ce

circuit est composé de quatre éléments principaur compresseur, un détendeur et deux
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échangeurs de chaleur (le condenseur et I'évapojatde but de cette machine
thermodynamique est de transférer I'énergie d'ureumfroid (source froide) a un milieu
chaud (source chaude).

Le fluide frigorigéne circulant dans ce circuit rfe¥ parcourt un cycle composé de quatre
étapes. Lors de ces étapes, le fluide frigorigemehanger d'état (liquide ou vapeur) et va se
trouver a différentes pressions et températures.

1. Compression:

A l'entrée du compresseur, le fluide frigorigéne @d’état vapeur et a basse pression. Le
compresseur comprime le fluide frigorigéne (a Eé&@peur) pour augmenter sa pression et sa
température. De plus, il permet de faire circudeflliide frigorigene dans le circuit fermé. A
la sortie du compresseur, le fluide frigorigeénedebétat vapeur et a haute pression.

2. Condensation :

A l'entrée du condenseur, le fluide frigorigéne @stl’état vapeur et a haute pression.
En passant dans le condenseur, le fluide frigoag@nhaute température) céde son énergie
thermique. De ce fait, le fluide frigorigene se dense et passe a [I'état liquide.
A la sortie du condenseur, le fluide frigorigénd asl'état liquide et a haute pression.
Dans le cas d’'une pompe a chaleur, I'énergie rééepau condenseur est utilisée pour la
production de chaleur a I'intérieur du batimentypte chauffage ou la production de l'eau
chaude sanitaire). Dans le cas d’'un réfrigérateeite énergie est envoyéee a I'extérieur du
réfrigérateur.

3. Détente:

A lI'entrée du détendeur, le fluide frigorigéne &d¥tat liquide et a haute pression. Lorsque le
fluide frigorigéne traverse le détendeur, sa pogssiinsi que sa température diminuent. Le
détendeur permet également de régler le débit Wdeflfrigorigene parcourant le circuit
fermé. A la sortie du détendeur, le fluide frigemg est a I'état liquide et a basse pression.
4. Evaporation :

A l'entrée de I'évaporateur, le fluide frigorigemst a I'état liquide et a basse pression. En
passant dans I'évaporateur, le fluide frigorigeae b@sse température) capte I'énergie
thermique. De ce fait, le fluide frigorigéne s'évap et passe a I'état vapeur.
A la sortie de I'évaporateur, le fluide frigorigeast a I'état vapeur et a basse pression. Dans
le cas d’une pompe a chaleur, I'énergie thermigiecaptée a I'extérieur du batiment (dans
I'air, I'eau, le sol). Dans le cas d'un réfrigénatecette énergie est captée a l'intérieur du

réfrigérateur.
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Pompe a chaleur

Source froide Compresseur Source chaude

Captage de la Restitution de la

chaleura Evaporateur chaleur &
I'extérieur du I"intérieur du
batiment batiment
Réfrigérateur
Source froide ﬁ Compresseur )- Source chaude
Captagedela . 1 Evacuationde la
chaleura Evaporateur Condenseur chaleur a
Iintérieur du I'extérieur du

réfrigérateur réfrigérateur

Détendeur

Figure 20 : schématisation d’'un cycle de réfrigérateur et deg®a chaleur.

3. Efficacité ou rendement

Compte tenu de la vocation de la machine, on dé&fon rendement par :

Transfert d énergie utile Gain

= Transfert d énergie dépensée pour la faire fonctionner  Coit

a. Moteur idéal « moteur de Carnot »
Nous avons déja déterminé le rendement du cycleadeot dans le chapitre précédent.

W, T T
(l.?f::::il - qucﬂf =1+ % =1- Fi (rendement maximal)

b. Moteur ditherme

Hearnot =

Nous avons déja déterminé le rendement du mottherdie dans le chapitre précédent.

_ |Wr_vclel _ Qf +0. _ Qf Tf

1+—<1-——

- Ofmtm:’e os Qr: T:

c. Machine frigorifique

n

Le transfert thermique utile dans le cas d’'un gé&frateur estQ;
o

Nréfrigérateur = 7

Nrifrigirateur = Te T,
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d. Pompe a chaleur

Le transfert thermique utile dans le cas d’'un géfrateur estQ.

Q
Npompe = _Wr
_ <_Tc
Nrefrigirateur = T,f Tf ~Te— Tf
c €
Conclusion :

Toutes les machines dithermes réversible ont urmaergfficacité maximale qui ne dépend

gue des températures des sources.

4. Exemples de machines thermiques
4.1. Moteur a explosion « essence »:Cycle de beau decRas ou Otto
C’est & combustion interne a l'allumage commande hmaigies « éclateurs ». Le cycle
comprend quatre temps :
« Deux adiabatiques « course rapide des pistons (6&n8000tours.mf) ;
» Deux isochores « explosions trés rapides » ;
Le fluide utilisé est un mélange Air — essence iraitable a I'air seul car le volume d’essence
est négligeable ».
Description du cycle
« MA : Admission du mélange gazeux air-essence a lasipre®,. En A, il y a
fermeture de la soupape d’admission et le volurhéga a Vax
* AB: Compression adiabatique du mélange.
« BC: Echauffement isochore (explosion trés rapide élanmge).
* CD: Détente adiabatique avec production du travail.
* Posons
» DA Refroidissement isochore (baisse de pressiordet®ouverture de la soupape).

« MA: Echappement ou refoulement des gaz brilés \extéfieur.
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Injection du

carburant

nun max

\}J’

Figure 21 :Diagramme de Clapeyron d’'un moteur a explosion.

a) b)
filure & sur culbuteur cau culasse
? — \.\ soupapes /
1}
; : — > ".. % culasse
S\ N
~“<t— tubulure
tubulure 3 d d’*échappement
d"admassion bougic joint du culasse
refroidissement segment
lige =
‘ [ il - | pOussoir
piston
biclle g come
vilbrequin e ) maneton ;i
huile < Carner “le‘-l aved masses o dquibrage t
'
huile carter

Figure 22 : Moteur & essence : a) : cylindre du moteur ;dmupe d’'un moteur a quatre

cylindres.

Etude thermodynamique

» L’efficacité du moteur :
w Qf {Qc = Qpg¢
Mmoteur = Q 1+ Q. avec Q; = Qpa
Qe =Cy(Tc —Tg) ; Qf = Cy(Ty — Tp)
Ta—Tp
Nmoteur = 1 + T, — Ty

Les transformations AB & CD étant adiabatique:
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-1 . F_.l r—1 TCL TA
Tal A eV = nnn::l‘ﬂin- = TDV'F—:. - H B ﬁ

max : :

Posons le taux de compression le rapport :

Donc le rendement du moteur :

Ip

— —alY
n =1 =1-a
moteur T,

Conclusion :I'efficacité du moteur ne dépend que du taux demession.

4.2. Moteur a allumage par compression : Cycle Diesel

Le moteur Diesel est un moteur a combustion intefoet I'allumage est assuré par une
compression élevée. Le cycle de fonctionnement dteun Diesel comporte quatre phases
correspondant chacune a un aller-simple du pistemx des quatre phases correspondant a un
volume croissant et les deux autres a un volumesant ; on parle couramment des quatre
temps du moteur.

Description du cycle

1°" temps : Admission AB :

Le cylindre ayant son volume minimal (point A),daupape d’admission s’ouvre, I'air entre
dans le cylindre a pression atmosphérique constrigepiston se déplace jusqu’a ce que le
volume du cylindre soit maximal (point B).

Zéme

temps : Compression BC :

La soupape d’admission se ferme et le piston congri’air d’'une facon adiabatique
réversible jusqu’a ce que le volume du cylindre sonimal (point C)

3*™etemps : Combustion et détente CDE :

Au point C, le combustible est introduit, ce quoyawque une combustion isobare (supposée
réversible) jusqu’a un volume VD suivie d'une détemdiabatique réversible jusqu’au
volume maximal (évolution DE).

4éme

temps : Echappement EBA :

Au point E, la soupape d’échappement s’ouvre stimlbsphéere ce qui provoque une brusque
chute de pression, le piston restant immobile (éiart EB). Puis les gaz brilés sont évacués
(évolution BA).

On négligera les variations de la composition cueidu fluide que I'on assimilera a un gaz

parfait de rapport constant :
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c
Y= _F =1
CL‘
On posera :
a : taux de compression ; b : rapport de détesite c : rapport d’injection.
Vg Vg Vo
a=— ; b=— c=—
Ve Vo Ve

*p

Injection du
carbarant

Figure 21 : Diagramme de Clapeyron d’un moteur Diesel.

Etude thermodynamique

« |’efficacité du moteur :

W Q¢ {Qc = Qqp
=——=1 — :
Mmoteur Q( + Qt avec QI. = QEB

PeV a¥
Qc—ﬂ'HED_?L B8 (Tp — c}— PB""B(?_aT_l)

Qr = AUgg = -~ PsVs (1 -©))

Donc le rendement du moteur :

e WY E(Lﬂ)zl_i ) PR
moteur Qc QL‘ Y -1 _ 3—1 c_1 —1
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CHAPITRE VIII : LES EQUILIBRES CHIMIQUES

1. Introduction
Le premier principe ne tient pas compte du chenairtcquru pour aller de I'état initial a I'état
final. L'étude de la maniere dont se déroule uaasformation va permettre d'obtenir des
indications sur sé&spontanéité”.
Une transformation est réversible lorsque, a chaqustant, le systeme est en équilibre avec
le milieu extérieur.
La réversibilité implique donc que les conditiox$éeieures varient mais il faut, de plus, que
leur modification, méme trés légere, suffise armdge la transformation dans un sens ou dans
l'autre et a créer un nouvel état d'équilibre.
Si une transformation survient sans que l'on modifiles conditions elle ne peut étre
gu'irréversible.
Que la transformation soit réversible ou irrévdesite premier principe est toujours verifié :
AW + A = cte
mais la part respective du travail et de la chakthangés est généralement fonction du
chemin parcouru. Le deuxieme principe permet depeoer le travail d'une transformation
effectuée de maniere réversislr:» a celui accompagnant la méme transformation se
produisant irréversibleme®W irrav. |l peut étre énoncé de la fagon suivante :
AW iprer > AW
On sait en effet que, dans certains cas, intervi@ntravail autre que celui des forces de
pression : le travail des forces électriques pamnmgle dans un montage électrochimique. On
peut écrire d'aprés le premier principe :
AW ippiv + BQirrey = AWygy + BQpip
Et l'inégalité précédente entraine donc :

AQ irrev < BQyar

Il en résulte que, pour toutes les réactions realegression constante (donc irréversibles
puisque spontanéesPpH = AQirrér < AQrev. De méme pour toutes les réactions réelles a
volume constant, on peut écrir8l! = AQirrér < AQrev . Ces deux inégalités caractérisent les

transformations réellesce sont les critéres de spontanéité recherchés.

58



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

2. Energie libre (Energie libre de HELMHOLTZ) et Enthalpie libre (Energie libre
de GIBBS)

L'application des deux criteres de spontanéité guients conduit a définir deux nouvelles
fonctions d'état : enthalpie libre G et énergiedib.

+ Cas des transformations a P et T constantes
D’aprés le second principe, pour une transformatimersible a P et T constantes on a vu que
AQyiy = TAS
On en déduit pour le cas rédH < TAS ou AH — TAS < Qou encoredH —TdS < 0
Cette derniere expression est la différentiell@@'nouvelle fonction d'état (H-TS), pour une
température constante, appelée enthalpie librgnabalisée par G :

G=H-TS (1)

Remarque : Pour qu'une transformation a pression #mpérature constantes survienne
spontanément, il est nécessaire que la variatioerdhalpie libre qui lui est associée soit
négative.

+ Cas des transformations a V et T constantes

Pour une transformation irréversible a V et T cansds le second principe permet

d'écrire :AU < TAS ouAU —TAS < 0 ou encoredl —TdS < 0 Cette derniére expression
est la différentielle d'une nouvelle fonction dtéfd-TS), pour une température constante,
appelée énergie libre et symbolisée par F :

F=U-TS (2

Remarque : Pour qu'une transformation a volume etmipérature constantes survienne
spontanément, il est nécessaire que la variatiokr#rgie libre qui lui est associée soit

négative.

NB : Le role de la fonction F est beaucoup moins impréa thermochimie que celui de la
fonction Enthalpie libre qui est indispensableéidte des équilibres chimiques.

3. Variation d'enthalpie libre standard d'une réactioohimique
L'enthalpie libre étant fonction d'état il est ade® calculer sa variation standard liée a une

réaction

59



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

Exemple : chimique :
AG" = "pr'odu:rsﬁﬁ;' produits — Z"r'éac::fsﬁs;‘ reactifs

Le critereAG® < 0 signifie que, lorsque tous les produits et réactiint a I'état standard, la
réaction tend a se produire spontanément de gaudhaite. Cela ne veut pas dire qu'elle est
totale car, au fur et a mesure de son évolutian¢daditions se modifient et ne correspondent
plus a I'état standard.

Exemple :

Déterminer & 25 °C le sens de la réaction suivéift€ 0z — €0, + Ca0 3 partir des données

suivantes :
Composeée CQy CaQy) CaCQys
AG; (k) -395 -604 -1129
S0eU. K tmol™) 214 40 93
Cp (.K *mol™) 36,8 42,7 82

Il faut calculer la variation d'enthalpie libre stiard de la réaction:
4'5} = Z""pr‘od:.:rsﬁﬁ} produits — Z"réacr:fsa's;‘ reactifs — 55;{6:10} T 45}{50:] - 56,:[(.::&}3} = 130k].

Cette valeur étant positive, la réaction ne peotu®r que de la droite vers la gauche. On ne
verra jamais dans les conditions standards du ioalsa transformer en chaux vive avec
dégagement de gaz carbonique sinon toutes lesemmride calcaire et de marbre
disparaitraient !
La conditionAG® < @ est une condition de spontanéité nécessaire maissuffisante. En
effet, une réaction thermodynamiquement possible @ee infiniment lente.
Une réaction pour laquelf&z® < 0 est diteexergonique; elle esendergoniquedans le cas
contraire. On peut produire des réactions endeggesi a condition de leur fournir de
I'énergie. Cette énergie peut avantageusement mrod&ine autre réaction suffisamment
exergonique pour que la somme des deux processlaspaissibilité thermodynamique de se
produire : les réactions sont dites couplées. Ge searencontre fréequemment dans les
processus biologiques.

4. Variation de I'enthalpie libre avec T et P

La dérivation de I'expression de G conduit a :

de = d#H —T5S)=dH —TdS -5dT _, g _ y4p 4 TdS — TdS — SdT
[ dH = VdP +TdsS - ¥
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a
. dG:-SdT=a5=—_[5dT
e Sj P constante :

« SiT constante :
2dp Prinal
dG = VdP = AG = deP =&t [T = kTin (Fr.nale )
P initiale
e Sila pression initiale = 1atm.

. Py, .

AG = GE — Gy = RTIn (L) > G = G} + RTInPfinate
Pinitiate

Etat simple&Cy = 0

L’enthalpie lors d’'une réaction a température Tlcueque

i

T
AHT = AH g, + aL CpdT
0=Z9

. . . . . T dT
AG, = AH - TAS} avec | AS} = ASho, + n[r Cpmr
o=zZom

ﬂ‘H:‘Qn = Z":H‘H; produirs — Z Viﬂ-H_;' réactifs

S

Exemple
Que devient I'enthalpie libre de la réaction deod@uosition du carbonate de
calcium sous une pression de 3 atmospheres ?

La variation d'enthalpie libre du dioxyde de carbestégale a :
AGcom = AGiqon + RTIn (LFinate ) _ _392 3k]
(€62) rcoz) Pinitiale) h

Celle de CaO, dont la masse volumiguest de 3,35 g.cthvaut :
P,
ﬂG(ch} = ﬂG_;[Cﬂﬂ} +V J; ’ dP = 'ﬁ'G_f(CIIG} + VAP = 'ﬂ'Gf{Cﬂﬂ} = —6{)4;{}

car le volume d'un solide ne varie pratiguement pasc la pression (V =
Mcao/ p = 56 / 3.35 = 16,7cf).
Le méme raisonnement appliqué au carbonate de eakulide (masse volumique
p =2,71 g.crit) conduit & :

P,
ﬂ‘G[CﬂCﬂ'!] = 'ﬂ'Gf[CaCGE} + 1".’; dP = 'ﬂGf{CaCGB} + VAP = ﬂG_f[fﬂEﬂ?] =—-1129k]

Soit :
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5. Enthalpie libre de réaction dans un mélange de ggrarfaits
Nous avons envisagé ci-dessus des réactions enpyg purs. L'évaluation de la variation de
la fonction G a été effectuée en réalisant la ifiée entre la valeur de la fonction attachée
aux produits et la valeur attribuée aux réactifs.
Dans un mélange, on connait la pression totaléergpérature, la composition, mais les
propriétés d'un corps (réactif ou produit) dépemndena présence et de la quantité des autres
espéeces chimiques présentes.

Pour la réaction en phase gazeuse suivefiitet b5 < xX + y¥

la variation d'enthalpie libre correspondante gaiea (g = 1atm)
e ) Py ) Py\ _ Pa\ _ Pg
AG = Gy + xRTIn (ﬁ) + VRTIn (ﬁ) aRTIn (Fo) bRTIn (ﬁ
x b
AG = Gy + RTIn (%)
Ps Pg
Si I'équilibre de la réaction en phase gaz@dst bB «» xX +¥Y est atteint, alors son
enthalpie libreAG est nulle, ce qui se traduit par :
X h Xp ¥ =
AG = ﬂG;L-I—ETfn(?i;‘) =0=In (%)= _aor
2" Pg” P,°Pg RT
Puisqueﬂﬁz"est une constante a une température T, le prengerbme de cette équation est
donc constant et par conséquent les pressionglfegtsont fixées.
On note Kk constate d’équilibre de la réaction a la tempéealuenvisagée.
_Px"Py”
- p,ap_b

Kp

Cette constante peut donc étre calculée a parta ddation :

i AGT
np = ———
P RT
6. Extension de la loi d'action de masse aux solutiondéales

Un mélange de gaz parfaits et une solution aqususedes systéemes trés différents du point
de vue physique. En particulier, les interactiomseeparticules sont trés fortes dans le cas des
solutions, tres faibles pour les molécules gaze(gsedehors des chocs).

Cependant, I'expérience permet de considérer guthdipie libre des corps en solution tres
diluée suit des lois mathématiguement semblablesllés des mélanges de gaz parfads :
telles solutions aqueuses diluées sont dites idéale

62



Cours thermodynamique AHADRAOQUI

Dans ce cas il n'est plus possible de parler ene®erde pressions partielles ; mais la loi
d'action de masse exprimée en fonction des coratemis peut étre utilisée pour des
réactions mettant en jeu des molécules ou desiosslution.

On exprimera ainsi la constante d'équilibre de léaction d'estérification a I'état liquide de
la fagon suivante :

CH,COOH + C,H,OH « CH,COOC,H_ + H,0

_ [CH3C00C,H1[H,0]

Ke = [CH,COOHIIC,H,OH]

7. Potentiels chimiques
Considérons le systéme constitué des corps puBs Aet Y liés par la réaction :
aAd + bB & xX + vV
Il est commode d'imaginer qu'un tel systéme esstdto@ d'autant de sous-systemes que de
moles de chacun des corps purs. Sigg, gx et gr sont les enthalpies libres d'une mole de A,
B, X et Y, I'enthalpie libre du systeme pour desnboes de moles initiaux de A, B, X et Y
respectivement égaux a,mg, Ny et n, s'exprime alors de la fagon suivante :

Ginitial = Naga + Negs + Nxgx + NyQy.
Pour un avancement de la réaction de 1, I'enthhlpeedu systeme varie de :

AGtp = Gtinal - Ginitiar = X0k + YOy - ah - bgs

Cette variation d'enthalpie libre est donc une doaibon linéaire de termes relatifs a un seul
corps chimique A, B, X et Y.
Dans un mélange, un corps n'a plus les mémes gtépmue lorsqu'il était pur. En particulier
sa tendance a réagir ne sera plus la méme. On utedpac pas exprimer la variation
d'enthalpie libre du mélange de la méme facon géeégdemment. Il est toutefois commode
d'attribuer a chaque substance une fonction progpeésentant sa contribution molaire a
I'enthalpie libre du systéemee sera son potentiel chimique p
Cette fonction dépend a la fois du corps considéme l'influence des autres corps présents

dans le mélange. On pourra donc écrire :

G =Zﬂ:u:

A la limite, le potentiel chimique d'un corps ptidentifie & son enthalpie libre molaire.
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8. ACTIVITE

A chaque espéce chimique est associée une grasdesirdimension dont la valeur vaut 1
lorsque l'espece chimique se trouve a I'état stdndzette grandeur est l'activité de I'espece
chimique concernée. Elle est tres utile pour calcligtat d'équilibre d'un systeme. Le tableau

suivant montre comment on calcule l'activité d'aapéce dans les situations les plus variées.

Nature et état physique diDescription de Expression de I'activité
constituant i I'état standard correspondante
phase solide : solide pur solide pur a=1

. . . ai = activit¢ du constituant i
phase solide : solution soli . _ _ '

. . solide i pur fraction molaire de i dans la soluti
d'un constituant i. _

solide

. gaz sous I
phase gaz : gaz parfait pur _ a=p/p°
pression p° = 1 bar

phase gaz : gaz parfait i digaz i1 sous |lai=pi/p° ou pi= pressiopartielle
un mélange de gaz pression partielle pdu gaz i dans le mélange gazeux
phase liquide : liquide pur liquide pur a=1

phase liquide : liquide

_ o ai = fraction molaire de i dans
constituant  d'un mélan( liquide i pur ] o
o melange liquide.
homogéne idéal.

phase liquide : solutiomiluée

I
[EEN

dont le constituant i est |liquide i pur ai

solvant.

On exprimera le potentiel chimique d'une espeee igrelation :
u; = u;+ RTInai

ou |4 est le potentiel chimique standard de l'espéce i.

9. Lois de déplacements des équilibres chimiques
* Influence de T : loi de Van'tHoff
Une augmentation de température d'un systeme eilibéguchimique provoque un

déplacement de cet équilibre dans le sens dedtaogandothermique.
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AG;
Dans I'expressiéﬁﬁp N _R_TT la température intervient au numeérateur et awmé@mteur
du second membre. Or la variation d'enthalpie listendard d'une réaction a pression
constante s'écrit aussi :
AGr = AG5g, — TAS®
Il apparait donc que :

d(aGr) _

dT —As*

En dérivant In(Kp) par rapport & T, on obtient :

J

d B aGI) 1 1 1 _ AH:
gr Kp) = - dT(RT RT’dT(Gr) RT0C20s + TS RT=(‘“G”‘-‘=+"‘5)‘RT=

Si la température augmente a pression constardes dl faut considérer le signe de la

variation d'enthalpie :
1. Pour une réaction exothermigu¥H<0), le second membre diminue et Kp également.
2. Pour une réaction endothermiquAHE0), le second membre augmente et Kp

également.

* Influence de p : loi de Le Chatelier (= principe danodération)
Une augmentation de pression déplace I'équilibns tiasens d'une diminution du nombre de

moles de gaz, et inversement.

* Influence de I'ajout de constituants dans le systéen
- Constituantsctifs (qui participent a la réaction) :
A T et V constants: l'ajout d'un constituant actif déplace I'équidibdans le sens de la
consommation de ce constituant.
A T et p constanst : pas de cas général, il faut faire le calculi@ea chaque fois et regarder
son signe.
Selon le principe de Le Chatelier, toute addition Win des constituants provoque le

déplacement de I'équilibre dans le sens de la digjigzon de I'espéce ajoutée.

- Constituantsnertes:

A T et V constants: pas de modification de I'équilibre
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A T et p constants: Si on ajoute a P et T constantes un gaz inedien@réagira donc pas
avec les constituants de I'équilibre), les nombeemoles de chacun des constituants restent
inchangeés ; seul varie le nombre total de molest $e passe comme si le volume
augmentait, ce qui est équivalent a une diminui@pression. Le systéme va donc évoluer

dans le sens d'une augmentation du nombre de moles.
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CHAPITRE IX : CINETIQUE CHIMIQUE

1. Introduction
Si la thermodynamique permet de prévoir si uneti@achimique se fera ou non de maniere
spontanée et vers quel état d’équilibre évoluermélange réactionnel, elle ne donne aucune
indication sur la vitesse avec laquelle se fertea®tolution.
Si certaines réactions se produisent instantanéparéxemple réactions acide/base, d’autres
bien que thermodynamiquement favorisée ne se iomtgs lentement voire avec une vitesse
nulle (et ne se produisent donc pas de facon ajptéy. Enfin, certaines réactions ne se
produisent de facon appréciable qu’en présencataéyseur.

Ce sont ces aspects que nous allons aborder dahai¢re.

2. Vitesse de réaction
Soit la réaction :
aA +bB— cC+dD
Expérimentalement on peut suivre I'évolution descemtrations des réactifs (A et B) ou des
produits (D et E) en fonction du temps. On obtadots des courbes ayant généralement

I'allure suivante :

t t, t”

Figure 22 : Variation dans le temps des quantités de mati@mraduit C et du réactif A.
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Toutes les courbes tendent vers une méme condentréinale correspondant a la
composition a I'équilibre prévu par la thermodynqud. Selon les conditions opératoires cet
état d’équilibre est atteint plus ou moins rapidetne

Donc on définit la vitesse de la réaction commel@avée (ou la tangente) des courbes de

variation des concentrations en fonction du temps.

A. Vitesses instantanée de formation et de disparition

Vitesse instantanée de formation des produitsiT:e€ifcet Vsp

dn, dnp
vfczdt et U,f'D: dt

Vitesse instantanée de disparition des réactifs B\:evp4 etvrs
t‘fﬂA t‘f.ﬂB

YDAT T gy €0 VBT g

Expriméesen mol.s'(ou mol.min', mol.HY).

La définition officielle de la vitesse de réactifait intervenir la variation au cours du temps
du degré d’avancemeétle celle-ci.
dg
v=—
at

1
n; = ﬂ? - 1'.;‘5 = lL"{ﬂ: = 1":'51.5 = df = 1_."-‘{”:
Pour une réaction homogeéne (1 seule phase): onsed'm'ir le volume V (constant) du

systéme.
d¢ 1dn; 1dC;
V=S — SV =——r = ——
dt v;Vdt wv; dt

Donc la Vitesse instantanée de formation des ptediiet D et de disparition des réactifs A
et B:VrcetVro
1d[cl  1dID]  1dlA]  1dIB]

c dt d dt a di b dt
La définition précédente correspond a la vitesstaitanée de la réaction. On peut aussi

définir une vitesse moyenne entre deux instants.
Vitesse moyenne : Vmoy

e Formation du produit C entreét &

Mz — Ny

v v =
.Hﬁ}fc tz_t']_

» Disparition du réactif A entrg et t

_ Mgz — Mgy
Moy DA = 5 57
: t; —ty
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Remarque :
Vitesse initiale : You Vp au temps t=0
B. Loi de vitesse ou loi cinétique
Pour les réactions en systeme fermé, isochorerebgene.
v =kIAI“IBF v =kP,“PzF

k : constante de vitesse de la réaction

a, B : ordres partiels/ réactifs A et B a+f3 : ordre global de la réaction
a, B peuvent étre entiers, fractionnaires ou nuls.
Cette loi fut proposée par van t 'Hoff. Elle estldiée de I'expérience.
C. Etapes élémentaires
Des réactions sont élémentaires lorsqu'elles statat sans étapes intermédiaires. L'ordre
par rapport a chaque réactif est alors égal adicmeft staechiométrique.
EXx:
2HI + H,O— 1, + 2H,0
Si cette étape était élémentaire, la moléculantgnpre de molécules de réactifs qui entrent
en collision) serait de 3. L'ordre de la réactierag égal a la molécularité et serait de 3. Mais
la loi de vitesse indique: ordre = 2.
Mécanisme réactionnel propose:
lere étape: HI + }D,— HOI + H,0O (lente)
2eme étape: HOI + Hb |, + H,O (rapide)
Etape cinétiquement déterminante (ou limitante):plas lente impose sa vitesse. C'est
pourquoi :
v =k [HI].[H20]
Et I'ordre global de la réaction est 2.
D. Cinétique d'ordre O
A — produits (un seul réactif)
Définition de la vitesse:
d[Al

dt

g —

Loi de vitesse:
v = k[AI° =

Equation cinétique:
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d[Al
Cdr
Loi de vitesse intégrée:

: ]
~k [dr - L A1 = —kt = (4]~ [a] = (41 = ~Kt + 4]

Sit =t (demivie)

A
pour t =ty = [A] =%
[4,]

2

[4¢]
=—krl+[.4,;.] ﬂfl=2—§

Unités de k: mol.}.s™.

Ex: décomposition catalytique du phosphineg;PBlr le tungstene a haute pression (ordre 1).

[A]4

Figure 23 : Cinétique d’ordre O.

E. Cinétique d'ordre 1
A — produits (un seul réactif)

Définition de la vitesse:

__dul
dt
Loi de vitesse:
v = k[4A}
Equation cinétique:
= - % = k[A]

Loi de vitesse intégrée:

o AdiA _ . [ _ i
~k L dt = ‘L.Im = —kt = Ln g = [4] = [lexp(—kt)
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A
Pour t=1t1 = % = [A,] exp (—krl) =t =

=

Ln2
3 k

Unité de k : S.

In [A] A

pente = -k

-

t

Figure 24 : Cinétique d’ordre 1.

F. Cinétique d'ordre 2

A — produits
Définition de la vitesse:
,— 2l
dt
Loi de vitesse:
v = k[AF
Equation cinétique:
v=- % = k[AP

Loi de vitesse intégrée:

£ r#ldra 1 1 1 1
k[dr-L.]W=—kr— wit oo = = M
2 1 1
Pourt=t1 =2—— =——+kt1 = t1 =

T Mol Aol T3 3T KA
Unité de k : mofL S™.
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[/[A] N

~

-

7

-

_~~ pente =k
~

-

>
L

Figure 25 : Cinétique d’ordre 2.

Cas des réactions a plusieurs réactifs :
Exemple :

aA + bB—-cC + dD
Le probleme est évidemment beaucoup plus compleses@udre. Les relations entre les
concentrations des réactifs peuvent étre obtenyesta des coefficients stoechiométriques.
L’intégration de I'équation devient se est possibkes bien entendu plus délicate. On préféere
souvent simplifier le probléme en se ramenant awlaane réaction a un seul réactif que nous
venons d'étudier.

dlA
S = klAllB]
dt

Méthode d’isolement d’Ostwald : Dégénérescence deidre

-

On met un des réactifs en quantité beaucoup pibke faue les autres. Dans ces conditions les
concentrations des réactifs en grand exces vatiéstpeu et on peut donc les considérer
comme constantes. Les réactifs en excés n'appantigkis dans la loi de vitesse.

diA
= e, = kL
dt

-

3. Méthode de détermination de I'ordre de réaction
A et B sont deux réactifs. Les coefficients stoatltsiques associés a A et B sont a et b. La
vitesse de la réaction a pour expression
v = kIAI*[BIF
A chaque instant t, on peut écrire :
1dlA]l _  1d[B]  [Al@) [BIG@)

T=—-——=

a dt b dt = a b
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bF
v=k(>) tarf - ke
L’utilisation de mélanges stoechiométriques permettermination de I'ordre global p + .
Toutes les méthodes exposées ci-dessous suppaseid gitesse de la réaction ne dépend

gue de la concentration d'un réactif. La dégéné&mse de I'ordre permet de se ramener a des

situations de ce type.

1. Méthode différentielle
Méthode intéressante lorsque I'étude expérimerdateurni la concentration de A [A] en
fonction du temps t.

* On trace la courbe représentant [A] en fonctioneaops t.

* On détermine la vitesse volumique de disparitioldedifférents instants t.

 Si la réaction admet un ordre partiela pour A, on a
v=/MA1"  La loi de vitesse peut étre linéarisée sous ladorm

Inv=1nk + alnlAl
» Si la réaction admet un ordre parteelpour A alors la courbe représentant In(v) en
fonction de In [A] est une droite de pente p.

» La constante de vitesse k peut étre déterminéetia gal’'ordonnée a l'origine.

2. Méthode intégrale
Dans cette méthode, il faut faire une hypothésdasualeur dex(0, 1 ou 2), de I'ordre de la
réaction. On integre I'équation différentielle amte :

1 d[A]
v=—=—— = klA]"
a dt

On résout I'equation différentielle et on détermiaefonction de [A] qui est une fonction
affine du temps (étude théorique).On utilise lesultdts expérimentaux pour tracer la courbe
correspondante. S’il s’agit d’'une droite compteutates incertitudes entachant les valeurs
expérimentales, I'’hypothese sur I'ordre est végifié

Ordre a 0 1 2
Représentation [A1 = —akt + [4o] | In[A]l = —akt +Inl4] | L _ ppy 1
L, [4] [As]
linéarisée
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Exemple :
On étudie la réaction :

Au tempst = 0, on mélange : 50 mL d’une solution & 0,60 mbld’alcéne dans un solvant
d'étude et 50 mL de solution & 0,04 mdl.de di iode 4 dans ce méme solvant.

Les résultats des dosages du di iode par micrey@éient sont les suivants :

t (s) 0 300 600 900 1200 | 1500 | 1800
[15] (mol/L) | 2,0.10° | 1,0.10% | 5,4.10° | 2,8.10° | 1,4.10°| 7,5.10* | 4,0.10°

A l'aide de la représentation graphique appropuiéerminer I'ordre partiel supposé entier
par rapport al
Vitesse :
v = klalcénel®U,1F
e At=0:n(alcéng)= V(alcéne) * C(alcene) = 0,05 * 0,6 = 0,03 mol
n(l)0 = V(l,) * C(l,) = 0,05 * 0,04 = 0,002 mekn(alcéney>>

n(l,)o=dégénérescence de l'ordre :

= If“[fz]ﬁ
On pose =2
3000 -
2500 A -
2000 1 1115] = f(t)
1500
*
1000 -+
*
500 4
*
04 * - . . .
0.00 500,00 1000,00 1500,00 2000,00

Figure 26 : Résolution du probleme.
Non linéaire= donc la réaction est d’ordre 1 par rapport. a |
3. Méthode des temps de demi-réaction
A étant le réactif limitant, la maniere domt tlépend de[A] est caractéristique de I'ordre de

la réaction par rapport a A.
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Ordre a 2
51 [4,] Ln2 1
2 2ak “ak ak[A,]

Donc en étudiant I'évolution dg,4en fonction de [Ajon peut en déduire I'ordre de la

réaction.

Exemple
On s'intéresse a la réaction :

2 Fé" + Sit*—2 Fg* + s
Pour une solution contenant initialement du*Fe 1 mol.L* et du SA™ & 10° mol.L?, le
temps de demi-réaction est de4 secondes. Ce tasigsle méme si la concentration initiale
de SA* est multiplié par 2.
1) Que peut-on en conclure ?
Pour une solution contenant initialement dd*Sm large excés, on constate que le temps de
demi-réaction double si on divise la concentraiitiale de F&" par 2.
2) Que peut-on en conclure ?
3) Donner l'ordre global de la réaction.
La vitesse s’exprime :
v = klFe*31%[sn*21F
1)
[Fe**], = 1mol. L™ »> [sn?], = 107?mol.L™! _,paganérescence de l'ordre erfEe
v =k'[sn*2]F
tpindépendant de [$fo=p= 1
2) Dégénérescence de 'ordre ed'IBr?* en excésysv = k'[Fe™ ]~
t,» proportionnel a 1/ [Féy=a = 2
3) Ordre global @ +3 =3
4. Méthode des vitesses initiales
On réalise une série d’expériences a une méme tatope
* On étudie I'évolution de [A](t) pour une concenimat[A]o connue.
* On en déduit la valeur de la vitesse initiale :tpette la tangente a l'origine de la
courbe [A](t).
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[A]

—>
0 t

Figure 27 : Détermination de la vitesse initiale.
« Pour différentes valeurs de [Apn obtient différentes valeurs dg vo = k[Alp”

« On tracdnv = f(In [A]1,0 )(On obtient une droite de penteet d’ordonnée a
I'origine In k
Exemple :
On étudie la pyrolyse du composé A a 504 °C—-Aroduits
On note R la pression partielle de A.
Voici I'’évolution de R en fonction du temps.
351 Py (kPa)

31 =
=N . P, = fit)

20 4 -

t (min)

H 2I'ZI -I-IIZI -E|II:I SID 1 [I'a] 120
Figure 28 : Données du probleme.
Déterminer graphiqguement la valeur de la vitesséale vo, dans les conditions de

I'expérience. En tracant une tangente a l'origingrouve que la pente est de :

dP, 685Pa
Pop =1 - =
r=o

dt i
On a détermingé, a 504 °C, la vitesse initiadg de la réaction pour diverses valeurs de la

pression initiale B du composé A :

Pao 8550 13700 27600 39500 55300
Vop (Pa/min) 46,2 119 484 989 1936
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Déterminer I'ordre de la réaction par rapport amposé A et la constante de vitesse k.

_dP 4

= kPao" = ——

Vitesse initiale * °
On trace la courbe Iny¥ f (IN(Pao)
On aura donc une équation de la forfgero = Ink + a InP4q

La pente o = 2, et ordonnée & l'origine : In k = - 14,2&kp = 6,28.10 Pa’.min™.

13

a T T T

wm
ki
\
Lol
[=]
B

Figure 28 : Résolution du probléme (ordre de la réaction).

4, Facteurs influencant la vitesse des réactions

Les parametres qui agissent sur la vitesse d'éonldiun systeme chimique sont appelés des

facteurs cinétiques :
« les concentrations des réactifs : Les concentratii@s réactifs influencent fortement
la vitesse : plus les concentrations sont élevépkig la vitesse est grande.

» [I'éclairement : influence I'énergie d’activation lderéaction

* la présence de substances autres que les reéactfalygeurs, initiateurs ou

amorceurs).
* latempérature du milieu : La température est aus$acteur important, en général
une augmentation de T augmente la vitesse de oéacti
Variation de k avec la température
Loi empirique d’Arhenius :
k=Aexp (-E/RT)
A = facteur de fréquence de la réaction
E. = Energie d’activation de la réaction
R = Cte des gaz parfait (8,31 J mél™).

T = température absolue en Kelvins
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