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PREFACE

Ce polycopié est destiné aux étudiants de premiére année du systeme Licence-Master-
Doctorat (L.M.D), spécialité : Sciences et Technologie (S.T). Il comporte un rappel de cours

et des exercices resolus sur les différents chapitres du module chimie 2 (thermodynamique).

Le polycopié est réparti en six chapitres : Le premier chapitre introduit les généralités sur la
thermodynamique avec un rappel de notions mathématiques ainsi que quelques définitions en
rapport avec la thermodynamique en général. Le deuxieme chapitre comporte la notion de
température et de chaleur, la calorimétrie ainsi que le travail. Le troisieme chapitre présente le
premier principe de la thermodynamique. Le quatriéme chapitre montre les applications du
premier principe de la thermodynamique a la chimie. Le cinquiéme chapitre illustre les bases
fondamentales du second et du troisieme principe de la thermodynamique ainsi que les
machines thermiques. Le dernier chapitre présente 1’énergie et 1’enthalpie libres ainsi que les

criteres d’évolution d’un systéme.

L’ensemble des exercices résolus devrait permettre aux étudiants un entrainement efficace
dans le souci de faciliter au maximum la compréhension des cours et des TD et par
conséquent a I’effet de consolider leurs connaissances. Comme pour tous les exercices
autocorrectifs, les solutions profitent plus aux étudiants qui fournissent 1’effort nécessaire

pour réfléchir et essayer de résoudre les exercices proposes.



Liste des abréviations et symboles

¢y : chaleur spécifique molaire

Cm - Chaleur spécifique massique

cp : chaleur spécifique molaire a pression constante
cy . chaleur spécifique molaire a volume constant
C : capacité calorifique

Cp : capacité calorifique a pression constante
Cy : capacité calorifique a volume constant
Ce . Chaleur spécifique d’eau

d : dérivee totale

e : coefficient de performance

F : énergie libre

G : enthalpie libre

H : enthalpie

Kp : constante d’équilibre a pression constante
L, : chaleur latente de vaporisation

L : chaleur latente de fusion

m : masse

M : masse molaire

n : nombre de moles

P : pression

Poyt : pression externe

P, : pression partielle

Q : quantité de chaleur

Qp: quantité de chaleur a pression constante
Qy : quantité de chaleur & volume constant
R : constante des gaz parfaits

S : entropie

T : température

T; : température de fusion

T, : température de vaporisation

Text : température extérieur

Teq : température d’équilibre



U : énergie interne

V : volume

Wiy : travail réversible

Wirrey « travail irréversible

Xj

: fraction molaire du constituant i

Xy, (1) : fraction massique du constituant i

X, (i) : fraction molaire du constituant i

0
n
p:
Y
g
o

. dérivée partielle

: rendement du cycle

densité

: coefficient adiabatique
: degré d’avancment

: coefficient de dissociation
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Le mot thermodynamique est d’origine grec. Il est compos¢ de deux parties : « thermo » qui
signifie chaleur et « dynamique » qui signifie travail ou mouvement. Le mot composé veut dire
mouvement produit a partir de la chaleur. Son but est d’étudier les différentes formes d’énergie
et les possibilités de conversion entre elles. On distingue deux types de disciplines :

- La thermodynamique macroscopique ou la thermodynamique classique. Elle s’intéresse a
I’aspect énergétique macroscopique indépendamment des modéles moléculaires.

- La thermodynamique microscopique ou la thermodynamique statistique. Elle est définie
comme étant la relation entre les propriétés moléculaires et les propriétés macroscopique du

systeme.

I- Définitions et concepts de base

I- 1- Définitions des systemes thermodynamiques et le milieu extérieur

Un systéme est un ensemble de points matériels délimité par une frontiere réelle ou fictive, a
travers laquelle s’effectue des échanges de matiére et d’énergie avec le milieu extérieur. On le
note S.

-le milieu extérieur, ¢’est le reste de I’univers, on le note M.E

-la frontiére (€) qui sépare le systeme du milieu extérieur

systéme (S)

milieu extérieur

- Un systéme est dit ouvert lorsqu’il peut échanger de I’énergie et de la maticre avec le milieu
extérieur.

- Un systeme est dit fermé lorsqu’il peut échanger de 1’énergie mais pas de matiére avec le
milieu extérieur.

- Un systeme est dit isolé lorsqu’il n’y a n’échange d’énergie ni de matiére avec le milieu

extérieur.

I-2- Etat d’un systéme thermodynamique
L’état d’un systéme est décrit par un ensemble de variables (pression, température, volume,

masse...... ), on distingue deux types de variables :
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- Variables extensives : elles dépendent de la quantité de la matiere comme le volume, la
masse, le nombre de moles. Elles sont additives.
- Variables intensives : Elles sont indépendantes de la quantité de matiére comme la pression,

la température et la densité. Elles sont non additives.

I-3- Fonctions d’état d’un systéme
En thermodynamique une fonction d’état est une fonction dont la variation au cours d’une

transformation ne dépend que des états initial (1) et final (2) du systeme (elle ne dépend pas du

chemin suivi) on écrit : flz dF =F2—F1 =AF

Soit F une fonction de deux variables x et y donc , la différentielle de F s’écrit sous la forme
: e _ OF OF

suivante : dF = (&)y dx + (5)x dy

ceer d . OF a . OF
dF est une différentielle totale exacte (D.T.E) & % [(5)3’]" = [(5)"]3’

I-4- Etat d’équilibre d’un systéme

Un systéme est dans un état d’équilibre lorsque toutes les variables d’état qui le décrivent sont
constantes en tout point du systeme au cours du temps.

Le systéme est en équilibre thermodynamique quand il est en équilibre thermique (température

constante), mécanique (pression constante) et chimique (composition chimique constante).

I-5- Transformations d’un systéme thermodynamique

Soit un systéme fermé qui passe d’un état d’équilibre initial caractérisé par (P, V;, T;) vers I’état
d’équilibre final défini par (P,,V,, T,). Cette transformation s’accompagne de modification
d’une ou de plusieurs variables due aux échanges d’énergie avec le milieu extérieur (M.E).

On distingue plusieurs types de transformations :

I-5-1- Transformation isotherme : la température de 1’état final T, est égale a la température
initiale T, (température constante).

I-5- 2- Transformation isobare : la pression de 1’état finale P, est égale a la pression initiale
P; (pression constante).

I-5-3- Transformation isochore : le volume final V, est égal au volume initial V; (volume
constant).

I-5-4- Transformation adiabatique : elle s’effectue sans échange de chaleur avec le milieu

extérieur (Q = 0).
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I-5-5- Transformation réversible : ¢’est une transformation infiniment lente constituée d’une
succession d’état d’équilibre mécaniques. La réversibilité d’une transformation exige que le
systéme passe par une infinité d’états intermédiaires peu différents d’états d’équilibre (états
quasi-statiques).

I-5-6- Transformation irréversible : c‘est une transformations rapide et brutale entre 1’état
initial et I’état final = Poy= Pripale

Les transformations naturelles spontanées sont irréversibles ; elles ne peuvent évoluer que dans
un seul sens.

I-5-7- Transformation cyclique : une transformation est dite cyclique s’il y a retour a 1’état

initial a la fin de la transformation.

I-6- Equation d’état des gaz parfaits

Un gaz parfait ou gaz idéal est un ensemble d’atome ou de molécule sans interaction entre elles.
Il correspond a un gaz dilué c’est- dire il se trouve a de faibles pressions.

L’équation d’état des gaz parfaits est donnée par le modéle :

PV=nRT

Avec :

P : pression (Pascal dans le systeme MKSA)

V : volume occupé par le gaz (m®)

R : constante des gaz parfaits = 8.31 J.K™. mol*t = 0.082 £.atm. K. mol* = 2 cal. KX, mol!
n : nombre de moles de gaz (mol)

T : température du gaz exprimée en K avec T(K) =t(°C) + 273.15

I-7- Equation d’état des gaz réels (Van Der Waals)
Un gaz réel est gaz dont les interactions entre les molécules ne sont plus negligeables. Pour
décrire son comportement il est nécessaire de rajouter des termes correctifs au modéle de gaz

parfait pour cela une nouvelle équation est établie par Van Der Waals :
2

(P + %) (V— nb) = nRT

Avec :

a, b sont des constantes positives caractéristique du gaz réel.
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I-8- Mélange des gaz parfaits

Lorsqu’on mélange plusieurs gaz en formant un milieu homogeéne, plusieurs grandeurs peuvent
étre définit telles que :

-Nombre de moles de mélange ou le nombre de moles total

nr = Y., n;. AVec :

nt : nombre de moles total de melange

n; : nombre de moles de gaz parfait "i"

-Pression partielle : On appelle pression partielle (P;) d’un gaz parfait "i “dans un melange de
gaz parfaits, la pression qui exercerait ce gaz s'il était seul dans le volume occupé par le
mélange a la méme température.

-Loi de Dalton : La pression totale d’'un mélange des gaz parfaits est la somme de leurs
pressions partielles. P, = x;. Pr

Avec :

Pi : pression partielle de gaz parfait "i" P = };i_; P,

nj

Xj=%n s
i=1 i

x; . fraction molaire de gaz parfait i ". Avec :

n —_
i=1Xx=1
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Exercices et Solutions

Exercice 1

1- Soit la fonction f(x, y) = x? + y?

a- Calculer (%)y et (Z—;)X .

b- Montrer que df est une différentielle totale exacte (D.T.E).

2- La différentielle d’une fonction U est : dU = (x> + 3xy?)dx + (y3 + 3yx?)dy. Montrer
que U est une fonction d’état.

3- La chaleur échangée par une mole de gaz parfait avec le milieu extérieur est donnée en
fonction des variables indépendantes p et T par 1’équation suivante :

0Q=- gdP + cp(T)dT ou Cp(T) représente la capacité calorifique molaire du gaz qui ne dépend
que de la température T. dQ est-elle une différentielle totale exacte ?

Solution

1-a- calcul de (5), et (Z—;)X
of a
Gy= 7 X% + yHy=2x.
of a
Gx= 3 (X% + y*)=2y.
a

of a . of

1-b- df est une différentielle totale exacte < Py [(& ylx = ~ [(a_y xly -
a . of ]
i ay [(&)y]x = a—y(ZX)x =0
a ., of ]
i % [(5)x]y: &(Zy)y =0
. 9 [(ﬁ) I = 9 [(ﬁ) ]y == df est une différentielle totale exacte
ay Shox’YIX o ax Lhay/XlY '
2-dU = (x3 + 3xy?)dx + (y® + 3yx3)dy ........... (1)

U est une fonction d’état si dU est différentielle totale exacte.

La fonction U est une fonction de x et de y donc la différentielle de U s’écrit comme suit :
_ ,0U au
du = (a)ydx + (a—y)xdy .................... (2)
Par analogie entre (1) et (2) on aura :
au, _ U, _
(Gy= x3 + 3xy? et (E)X =y3 + 3yx?
D’ou:
a U a
* % [(g)x]y = 9% ((y3 + 3yX2)y = 6Xy-

a 0 d
o o [Gy k=5 (68 +3xy7)= 6xy.
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d . ,0U a .0U el
Donc : 5[(5)"]3' =% [(g)y]x':' dU est une différentielle totale exacte — U est une
fonction d’état.

3-8Q=-~-dP + Cy(T)dT ............ (1)

La fonction Q est une fonction de température et de pression donc sa différentielle est :
Q= ( )TdP ( )PdT .............. )

el d ,0Q _ 9 ;,0Q
0Q est une différentielle totale exacte & o7 [(E tlp = T [(E plT

D’aprés les expressions (1) et (2)ona:

_ RT _ _ R
1= =Gl T3
(a—T)p =cp(T) .:;a% [(‘;—g)P]T = i(CP(T))p = 0 (Cp ne dépend pas de la pression)

Donc : — [( )T]p TS [( )p]T=> dQ n’pas une différentielle totale exacte = Q n’est pas

une fonction d’état.

Exercice 2
1- Soit I’équation d’état d’un systéme (P +a)V - bT =0 ; a et b sont des constantes.
a- Donner I’expression différentielle de V.

b- Montrer que la différentielle de V est une différentielle totale exacte (D.T.E)

nRT an?

V-nb V2

2- La pression de Vander Waals de n mole de gaz est donnée par P(V,T) =

et Conclure.

Calculer vt S arav

Solution

1-a- L’expression de dV

Ona: (P +a)V-bT = 0=V = =

P+a

V dépend de P et T donc :
a d
dv = (a—Z)T dpP + (a—‘,;)P dT.

Avec :
a bT
GO = 55 e Brer
_ b
(a_T)P 0_T(P+a) P+a

Donc I’expression différentielle de V est :

T _gp+-—2_ 4T

(P + a)? P+a

dv =
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1-b- dV est-elle une différentielle totale exacte ?

dVestune D.T.E & —[( )T] T [( )p]

T
-bT -b
[( )T] 6T ((p +a)2) (P + a)2
a7 [Gelr = <Pia>T = Fra

Ona pr [(6P)T]P T [( )P]T-:»dv est une différentielle totale exacte.

a2p a2p
2- Calcul de —— VT taTav'
_ nRT an?

P= V-nb V2

%P _
avaT oV [(OT)V]T

%P _
51av — o1 LGPTIV
Avec .
nR
* ( V nb
oP —nRT 2Van?
* (a_)T = st
\% (V -=nb) \%
D’ou
a nR —-nR
¢ v [(aT)V]T av(v nb) (V - nb)2
d , —nRT 2an?, _ -nR
¢ T [(av)T]V aT((V nb)2 V3 v = (V—nb)?
82P _ 2P

Ona: Vo - 3TV => dP est une différentielle totale exacte = la pression est une fonction
d’état.
Exercice 3

Déterminer le nombre de molécules présentes dans 1 mol de gaz a 0°C dans les conditions de
température et de pression dans : 1m3, 1cm3,1 mm?® et 1um®,

Solution

- Calcul de nombre de molécules.

On sait que les conditions normales de pression et de température 1 mole de gaz contient
IV Avogadro de molécules. Et occupe un volume de 22.4 litres.

Donc : 22.4 # ————  » 6.023.1022 molécules

V » X molécules

23
D’ou: X = W (1£=10°m3 1cmi=10%m? 1 mm®=103cm3et 1 um®= 10" mm?3)




Chapitre | Généralités sur la thermodynamique

Pour :

V =1m3 onaura: x = 2.68.10®° molécules.
V =1cm3 onaura : x =2.68.10'° molécules.
V =1mm? onaura: x = 2.68.10%® molécules.

V =1 pumd onaura: x = 2.68.10” molécules.

Exercice 4

Soit trois récipients contenant respectivement du dihydrogene (H,), du dioxygéne (0,) et du
diazote (N,) dans les conditions suivantes :

H, (2.25 ¢,250 mmHg, 20 °C), 0, (5.50 ¢, 250 mmHg, 20 °C) et N, (1.40 ¢, 760 mmHg, 0 °C).
1- Calculer la masse de chaque gaz en les supposant parfaits.

2- On mélange ces gaz dans le méme récipient de volume 18.5 L a la température de 0 °C.

On suppose le melange ideal. Calculer pour chaque gaz sa fraction massique, molaire et sa
pression partielle. M(H) =1 g/mol, M(O) = 16 g/mol, M(N) = 14 g/mol,

Solution

1- Calcul de la masse de chaque gaz

PVM
Ona:PV=nRT avecn :% on aura donc : PV:§RT=> m=——
250 2.25X2 250 5.50X32 760 1.40X28
m(H,) =230 _225%2__ (66 m(0,) =22 =240, m(N,) =760 140X28 _ 4 45
760 0.082X293 760 0.082X293 760 0.082X273

m(H,) =0.06 g, m(0,) =2.40g, m(N,)=1.75¢
2- Calcul des fractions massiques, molaires et les pressions partielles des gaz.

- Calcul des fractions massiques de chaque gaz.

m;

On & xp (i) = 5 donc

Xm(0;) = n;:lzi) =m0 + zg\)lz; +m(Hy)
x1(05) = m = 0.57

Xm(Nz) = n;:(rljlzi) = o, + ZEES +m(Hy)

X (Ny) = ﬁ;j{_o% =0.42

Xm(Hz) = r;(:lzi) ~ o)+ ZEE +m(H;)

X (Hy) = 2.4()4-01'?% =0.01

- Calcul des fractions molaires de chaque gaz.
Ona:x,(i)= 2?: -
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- Calcul des nombres de moles de chaque gaz et le nombre de mole total
Ona:n;= % et ny = n(0,) + n(N,) + n(H,)

n(02) = 222 = 0.075, n(N) = == = 0.0625, n(H,) = = = 0.0305

32 8 2

Donc : n(0,) =0.075 mol, n(N,) = 0.0625 mol, n(H,) = 0.0305 mol
nt = 0.0750 + 0.0625 + 0.0305 = 0.168

nt = 0.168 mol
D’ou:
0.075 0.0625 0.0305
Xn(0;) = o1es ~ 0-446, Xn(Ny) = o1eg  0-372¢et xn(Hy) = o1es — 0182

- Calcul des pressions partielles des gaz.

D’apres la loi de Dalton on a : P, = x,(i). Pr . Avec:

RTnt
pp =~
Ty

_ 0.082x273x0.168
pp = 222X2T5X0. 708
18.5

Pr=0.203 atm

P(02) = x,(0,). Pr

P(0,) =0.446x0.203 = 0.091
P(0,) =0.091 atm

P(N3) = x,(Ny). Pr

P(N,) = 0.372x0.203 = 0.075
P(N,) =0.075 atm

P(Hz) = x,(Hz). Pr

P(H,) = 0.182x0.203 = 0.037
P(H,) =0.037 atm

=0.203

Exercice 5

Une masse de 80 g d’un mélange gazeux (considéré comme un gaz parfait) composé d’azote
(N,) et d’éthane (C,Hg) occupe un volume de 3.5 litres a 120 °C. Sachant que 1’azote représente
45.14% en masse du mélange.

1- Calculer la pression totale du mélange gazeux.

2- Calculer la pression partielle de chaque gaz.

Données : M(H) = 1 g/mol, M(C) = 12 g/mol, M(N) = 14 g/mol

Solution

1- Calcul de la pression totale du mélange
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nTRT

PTV = nTRT — PT v

. Avec:

nt = N(N3) + n(C,H)
- Calcul de de n(N,) et n(C,Hg)

m(N;)
M(N3)

m(C,Hg)
M(C2He)

Ona:n(N,)= et (C;Hg) =

- Calcul de de m(N2) et m(C,Hy)

N, représente 45.14% de la masse totale du mélange qui est 80 g donc :
45.14 mp
100

45.14X80
100

m(N) = et m(C;Hg) = mr —m(Ny)

m(N;) =

=36.112 et m(C,Hy) =80 - 36.112 = 43.89
m(N,) =36.112 g et m(C,Hg) =43.89 g
D’ou:

36.112 _ _ 4389 _
v 1.29 et n(C,Hg) = 0 - 1.46

n(N;) =
n(N,) = 1.29 mol et n(C,Hg) = 1.46 mol
nt =1.29 +1.46 = 2.75 mol

2.75X0.082X393
3.5

Pr = 25.32 atm

2- Calcul des pressions partielles des gaz

P = = 25.32

P: = Xn(i). Py = :—; Py donc :

P(N) = 222 x25.32 = 11.88 et P(C,Hg) = 2o x25.32 = 13.47

P(N,)=11.88 atm et P(C,H¢) =13.47 atm

Exercice 6

Soient 132 gde NO, 115 gd’0,, 980 g de N, et 125 g de vapeur d’eau. Ces quatre gaz forment
un mélange de gaz parfait qui occupe un volume de 0.155 m3a T = 303 K.

Calculer :

1- Le nombre de moles et la fraction molaire de chacun des constituants du mélange.

2- La pression partielle de chaque gaz.

Données : R =8.314 J. K.mol*

Solution

1- Calcul de nombre de mole de chagque gaz

Ona:ni:%,donc:

w0
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_ m(NO) _ m(0z) _ m(Ny) _ m(H;0)
n(NO) = F X0y M02) = o= n(N2)= = etn(H,0) = Fem=
n(NO) === =4.4,n(0,) = > =36, n(N) =22 =35 et n(HZO)_E’_a.g

n(NO) = 4.4 mol, n(0,) = 3.6 mol, n(N,) =35 mol, n(H,0) = 6.9 mol
- Calcul des fractions molaires de chaque gaz :

Ona: x,(i)=— Avec: ny =n(NO) +n(0,) + n(N,) + n(H,0)

nr=44+36+35+6.9=499
nt =49.9 mol

Donc:

x,(NO) = E =0.09, x,(0,) = w55

2- Calcul de la pression partielle de chaque gaz
D’aprés la loi de Dalton on a : P, = Xn(i). Pr

Avec :
nTRT
\'%

49.9x0.082x303
155

PT =

Pr= =8
Pr =8 atm

Donc:

P(NO) =0.09x8 = 0.72
P(NO) =0.72 atm
P(0,) =0.07x8 = 0.56
P(0,) = 0.56 atm
P(N,) =0.7x8 = 5.60
P(N,) =5.60 atm
P(H,0) = 0.14x8 = 1.12
P(H,0O) =1.12 atm

= 0.07, Xn(N2) = === 0.70 et x,(H,0) = == = 0.14.

u
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I- Température

Définition de la température a I’échelle microscopique

C’est le degré d’agitation des particules (molécules, atomes, ions) qui constituent la matiére.
Elle est mesurée a 1I’aide d’un thermomeétre en utilisant trois échelles :

-Echelle linéaire en degré Celsius

-Echelle absolue : c’est 1’échelle universelle, appelée degré absolue (K) tel que :

T(K) =T(°C) + 273.15

-Echelle Farenheit en degré Farenheit avec :

T(°F) =1.8T(°C) + 32

I1- Chaleur

D’apreés le principe zéro de la thermodynamique, si deux corps sont en équilibre thermique avec
un troisieme corps, ils sont en équilibre thermique entre eux.

11-1- Définition de la chaleur

C’est une forme d’énergie qui traverse la paroi séparant le systéme du milieu extérieur. Elle est
notée Q, elle est mesurée en Joule ou en calories.

11-2- Types de chaleur

On distingue deux types de chaleur :

11-2-1- Chaleur sensible

C’est la chaleur qui est consommé ou produite par un systeme lorsque sa température varie a
pression constante. Cette chaleur est donnée par la relation suivante :

dQ=CdT

Ou C, est une constante caractéristique du systéme, appelée la capacité calorifique.

- Capacite calorifique

Par définition, la capacité calorifique d’un corps pur est la quantité de chaleur qu’il faut fournir
a ce corps pour €lever sa température de 1degré. La capacité calorifique peut étre calculée :
C=m.cy=n.c,

Avec :

C : capacité calorifique (J.K)

m : masse du corps pur (Kg)

n : nombre de mole du corps pur (mol)

¢, chaleur spécifique molaire (J.mol*.K™?)

Cyy: Chaleur massique spécifique (J.Kgt.K™?)

ry
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- Chaleur massique ou molaire d’un corps pur On appelle chaleur molaire ou massique
spécifique d’un corps, la quantité de chaleur qu’il faut fournir a une unité de masse ou a une
mole pour élever sa température de 1 degré.

Pour le cas d’un état gazeux, on définit la chaleur massique a pression constante cp et a volume
constant cy.

11-2-2- Chaleur latente

La chaleur latente est la propriété caractéristique liée au changement d’état physique. On
distingue :

-La chaleur latente de fusion d’un solide est la quantité de chaleur qu’il faut fournir a un gramme

de ce solide a la température de fusion pour le transformer en liquide a la méme température.
Cette chaleur est donnée par la relation suivante : Q =m . L

-La chaleur latente de vaporisation d’un liquide est la quantité de chaleur qu’il faut fournir a un
gramme de ce liquide a la température d’ébullition pour le transformer en gaz a la méme

température.
Cette chaleur est donnée par la relation suivante : Q =m . L,
11-3- Calorimétrie

11-3-1- Définition de calorimétrie
La calorimétrie est une partie de la chaleur qui permet de mesurer les quantités de chaleur (Q),
son principe se repose sur la conservation de la quantité de chaleur d’un systéme.
A I’équilibre thermique ona: ) Q;=0o0u:
Qi: chaleur échangée dans le calorimetre.
Un calorimétre désigne 1’appareil qui sert a mesurer la chaleur, il est isolé thermiquement.

La quantité de chaleur échangée par un calorimétre est donnée par la relation suivante :
Qcal =M Ce(teq_ ti) = Ccal (teq - ti)

Avec .

teq: température d’équilibre

t; : température initial

C.a : capacité calorifique du calorimétre (J.K™?)

Ce . Chaleur massique de I’eau (J. Kgt.K™?)

M : valeur en eau (Kg)
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11-3-2- Valeur en eau d’un calorimeétre

On appelle valeur en eau () ou masse equivalente en eau du calorimetre, la masse d’eau qui
échangerait la méme quantité de chaleur que les accessoires dans les mémes conditions

expérimentales.

I11- Travail des forces de pression
111-1- Définition

C’est 1’énergie nécessaire pour déplacer ou déformer un corps. Il résulte d’une variation de

pression extérieur. Le travail est mesuré en Joule
I11-2- Expression du travail d’une transformation

Soit n mole de gaz parfait qui passe d’un état initial donné par (P;, V;, T;) a un état final donné

par (P,, V,, T,). Le travail échangé au cours de cette transformation est donné par :

OW = Py . dV

-Transformation isochore : la transformation se fait a volume constant (dV = 0) donc :
OW = -Poyr. dV =0

- Transformation isobare : on a: W = -Py .dV =W = -P f:: dV =-P (V2- V1)

-Transformation isotherme réversible : le travail échangé au cours de cette transformation

[V 2T 4y = - nRTIn 22 = -nRTIn 22

; \%
est donné par : 8erev = 'Pext dV= Wrev: 'fvlz PextdV =" Vi v Vi P,

-Transformation isotherme irréversible : on comprime brutalement le gaz de maniére

irréversible, le travail échangé au cours de cette transformation est donné par :

6Wrev = 'Pext- dv = PZ(VZ - Vl)

m
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Exercices et solution

Exercice 1

1- Calculer la température d’équilibre dans les systémes adiabatiques suivants :
a- Une quantité d’eau a 20 "C mélangée avec la méme quantité d’eau a 60 °C.
b- Un mélange de 20 g d’eau a 20 "C avec 40 g d’eau a 60 °C.

2- Un calorimétre de valeur en eau pu de 24 g contient une masse d’eau my de 300 g a 20 °C, on

lui ajoute un solide de masse m2 de 34.7 g portée 75 °C. La température d’équilibre vaut
25.8 °C.

- Sachant que la chaleur massique d’eau est de 4180 J. Kg™. K. Calculer la chaleur massique
du solide.

Solution

1- Calcul de la température d’équilibre

a- Un mélange d’une quantité d’eau a 20 °C avec la méme quantité d’eau a 60 °C
Systeme 1 : I’eau froide (my, t;= 20 °C)== Q;= myc, (teq —t1)

Systéme 2 : I’eau chaude (mjy, t; = 60 °C) = Q,= myc, (teq — t2)

Ona Y!Z1Q; = 0 (systeme adiabatique)

Q1+ Q; =0=myce (teq —t1) + mMyCe (teq —t2) = 0. Avec my=m,

On aura alors :

_tt+h
teq_T
20 + 60
teg = 2220 =40

Donc : teq=40 °C
b- Un mélange de 20 g d’eau a 20 "C et 40 g d’eau a 60 °C
Systeme 1 : Ieau froide (m;=20 g, t; =20 °C) = Q;= myC¢ (teq — t1)

Systeme 2 : I’eau chaude (m, =40¢, t, = 60 °C) => Q,= m,c, (teq —t2)

s
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mit;+ myt,

Ona:Q;+Q; =0= myc, (teq —t) + myce (teq —-t,)=0 = leq=

mq+ m,

teq — 20X20+40X60:46.66

20+40
Donc : teq=46.66 °C
2- Calcul de la chaleur massique du solide
Systeme 1 : eau + calorimetre == Q1= Qca + Qeau = HCe(teq — t1) + MeCe (teq — t1)
Systeme 2 : solide == Q,= mCs (teq — t2)

Le systeme est adiabatique et t> > t; donc, le solide ceéde de la chaleur a I’ensemble (calorimétre

+ eau).

Ona:Q:+Q;=0=> pce(teq — t1) + MeCe (teg — ty) + MgCs (teq —tz) =0

Donc :

(L + me)ce(teq —t1) + MgCs (teq — t2) = 0= myC (teq — t2) = - (M + Me)Ce(teq — t1)

_ (me+ P—)Ce(teq_ tl)
ms(teq— tz)

D’ou: cg=

(24 + 300) x4180%(25.8 — 20) _
34.7%(25.8 — 75)

Cs = 4601

¢, = 4601 J /KgK

Exercice 2
1- On veut évaluer la chaleur spécifique massique d’une huile en connaissant celle de 1’eau

(ce= 1 cal.Kt.g) . Pour cela on mélange 100 g d’eau initialement a 30 °C avec 80 g d’huile
initialement a 8 °C dans une enceinte adiabatique. On constate que la température finale est a
23 °C.

- Quelle est la chaleur spécifique massique de I’huile ?

2- On place 100 g d’eau dans un calorimétre a une température de 25 °C. On ajoute 100 g d’eau
a 30 °C, la température finale est de 27 °C.

-Quelle est la valeur en eau de ce calorimetre ?

Solution

1- Calcul de la chaleur spécifique massique de I’huile (cn)

.
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Systeme 1 : I’eau (m,;=100 g, t;=30°C)

Systeme 2 : I’huile (m, =80 ¢, t, =8 °C)

Ona: t; >t,=> I’eau céde une quantité de chaleur et I’huile la regoit.
Soit Q, la quantité de chaleur cédée par I’eau : Q= mce (teq — t1)
Soit Q, la quantité de chaleur regue par I’huile : Q= mycp (teq —t2)
Avec cy,: est la chaleur spécifique massique de I’huile.

Le calorimeétre contenant (eau + huile) est adiabatique donc, a 1’équilibre, la chaleur cédée par

I’eau est regue par I’huile, d’oti : Q1+ Q2= 0=> myC (teq —t1) + mycy (teq —t2) =0

Donc:

Ch. = - m;jCe (teq -t1)
h m; (teq - t2)

o = . 1001 (23 -30)
h 80 (23 - 8)

=0.583

Donc : ¢, = 0.583 cal.K1.gt

2- Calcul de la valeur en eau du calorimeétre (W)

Systeme 1 : I’eau + le calorimetre (m; =100 g, u =7, t;= 25 °C)

Systeme 2 : I’eau (m, = 100 g, t, = 30 °C)

Ona:t;<t,

La quantité de chaleur recue par le systéme 1 est : Q;=m;Ce (teq —t1) + HCe (teq — t1)
La quantité de chaleur cédée par le systeme 2 est : Q,= m;c, (teq — t2)

Le calorimetre est adiabatique, donc: Q;+Q, =0

(my + pce (teq —ty) + myce (teq ~t)=0=(m; + W (teq —t)=-m, (teq — 1)

s~ . _ mp(teg-tz)
Dou.u—-—(teq_tl) —-my
_ _100@7-30) 400 g
H= (27-25) B
Donc:pu=50g¢g

e
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Exercice 3

1- Dans un calorimétre & une température t;= 15.5 °C, on verse une masse d’eau me de 90 g &

t, de 25 °C. La température d’équilibre est de 24.5 °C.
- Calculer la valeur en eau p du calorimétre.

2- Ensuite, on plonge dans le méme calorimétre une masse de 100 g de platine porté a la

température de 104 °C. La nouvelle température d’équilibre est de 27.7 °C.
- Calculer la chaleur massique du platine cp;.

Données : Chaleur massique de I’eau c,= 4185 J. Kg*. K1

Solution

1-Calcul de la valeur en eau du calorimétre p

Systeme 1 : I’eau ( m=90 g, t, =25 °C)

Systeme 2 : calorimetre (U, t; = 15.5 °C)

Ona: to>t; = ’eau céde une quantité de chaleur au calorimetre.

Soit Q1 la chaleur cédée par ’eau : Q= m¢Ce(teq — t2)

Soit Q2 la chaleur regue par le calorimetre : Q,= pce (teq — t1)

Le systeme (eau + calorimeétre) est adiabatique, donc : Q;+ Q, =0

me (teq - t2)
meCe(teq B tZ) + HCe (teq - tl) =0 '=>u - (teqc—1t1)2
— _20(245-25) _
M= Gas 159
Donc:pu=5g¢g

2- Calcul de la chaleur massique du platine
Systeme 1 : eau + calorimetre (m,=100g, L =5g, t; =24.5°C)
Systeme 2 : platine (mp,= 100 g, tp; = 104 °C)

On a: tp >t; = le corps chaud (platine) cede une quantité de chaleur au corps froid (eau +

calorimetre).

Y
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- Soit Q1 la chaleur recoit par I’eau et le calorimétre : Q= (me + W)ce (teq — t1)
- Soit Q2 la chaleur cédée par le platine : Q,= mpCp¢ (teq — tpr)
A I’équilibreona: Q;+Q,=0

(me + pce (teq —ty) + MpCpy (teq — tpe) = 0 = mpCpy (teq —tpy) =- (me + H)Ce (teq —t4)

(me+ W) Ce(teq_ t1)
mpt(teq — tpt)

Cpt— -

Cpp = - (90+5) x4180x (27.7-24.5) _ 166.5

100x(27.7—104)

Donc : cpe = 166.5 J.Kgt.K?

Exercice 4

1- Un calorimetre supposé parfaitement isolé contient une masse m;= 500 g d’eau a la
température t;= 19 °C. On y ajoute une masse m, de 150 g d’eau a la température t,=25.7 °C ;

un équilibre s’établit alors a la tempeérature te,=20.5 °C.

- Calculer la capacité calorifique du calorimetre Cy.

2- Dans le calorimetre précédent contenant maintenant une masse ms;= 750 g d’cau a la
température t;= 19 °C, on immerge un bloc de cuivre de masse m, égale a 550 g porté a la

température t, qui est de 92 °C. La température finale de I’ensemble est de tq,=23.5 °C.
- Quelle est la chaleur massique du cuivre ?

Donnée : ¢, = 4180 J.K! .Kg*!

Solution

1- Calcul de la capacité calorifique du calorimetre C.,;

Ona:t;<t,, donc:

- Soit Qla quantité de chaleur regue par I’eau froide et le calorimetre :

Q1=myCe (teq —t1) + Cear (teq — t1) = (MyCe + Ceap) (teq — t1)

- Soit Q, la quantité de chaleur cédée par I’eau chaude :

Q2: m;Ce (teq - tz)

ry
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Le systéme est adiabatique, a 1’équilibre, ona: Q;+ Q, =0
(mlce + Ccal) (teq - tl) +m;,Ce (teq - tz) =0= (mlce + Ccal) (teq - tl) =-myCe (teq - tz)

m;Ce (teq — t2)

Donc: Cqy = - teq—t0)

—m;Ce

0.15x4180%(20.5-25.7)
(20.5-19)

—0.5x4180 = 83.6

Ccal =-

Ccal = 83.6 JIK

2— Calcul de la chaleur massique du cuivre (ccy)

Ona: t3<ty,, donc:

Soit Q1 la quantité de chaleur regue par I’eau et le calorimetre : Q;= (m3ce + Ccar) (teq — t3)
Soit Q2 la quantité de chaleur cédée par le cuivre : Q;=myccy (teq — ta)

Le systeme est adiabatique, a 1’équilibre, ona: Q;+ Q,=0

(m3ce + Cear) (teq —t3) + Mycey (teg —ts) =0, donc:

(m3 Ce + Ccal) (teq - t3) = -MyCcy (teq - t4)

Crr = - (mzce+ Ceal)(teq— t3)
Cu my(teq — ta)

o= (0.75% 4180 +83.6)(23.5 —19)
Cu 0.55(23.5-92)

= 384.44

Cou= 384.44 ). KgL.K?

Exercice 5

1- Calculer la quantité de chaleur nécessaire pour ramener 10 moles de glace de t; =-10°C a

t, = 120 °C.

2- A un systeme constitué de 50 g de glace a -7 °C, on fournit une chaleur de 650 KJ, que se

passera-t-il ?

Données : c,= 4.18 KJ. Kg'K?, ¢ = 2.1 KJ. Kg'*K™, Ls (H,0) = 333 KI/Kg, cy= 2020 J. Kg"

1K1, L, (H,0) = 2256 KJ/Kg, M(H,0) = 18 g/mol

x|
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Solution
1- Calcul de la chaleur nécessaire pour ramener 10 moles de glace de -10 °C a 120 °C
Entre -10 °C et 120 °C I’eau subit deux changement d’état : une fusion a0 °C et une vaporisation

a 100 °C

H0()_Q  JH0(5)_Q, H0()_Q:  H0()_0Q  H0(9)_0Qs [H0(9)
t,=-10°C t,=0°C t, t; =100 °C ty t, =120 °C

Soit Q la chaleur nécessaire pour ramener 10 moles de glace de -10 °C a 120 °C.
Donc:Q=Q:+Qz +Q3+Q4+Qs. Avec:

Q,, Q3 et Qs : sont des chaleurs sensibles.

Q. : chaleur latente de fusion de la glace.

Q4: chaleur latente de vaporisation de I’eau.

Q1 = mcg (t; — t4)

Q2 = mL¢

Q3 =mce (t3 —t3)

Qs=mlLy

Qs = mcy (ty —t3)

Donc: Q =m]cg (t; —t;) + L+ ce (t3 —t;) + L +cy (ty —t3)]

- Calcul de la masse de 10 moles d’eau

Ona:m=nxM

m = 10x18 = 180

Donc: m=180g=0.18 Kg

On aura donc :

Q = 0.18x[2.1(0 + 10) + 333 + 4.18(100 - 0) + 2256 + 2.02(120 - 100] = 146.64

Donc : Q = 146.64 KJ

ry
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2- Que se passe-t-il si on fournit une chaleur de 650 KJ a 50 g de glace a -7 °C.
- Calcul de la chaleur nécessaire pour passer de -7 °C a 0 °C avec de totale de la glace.

HzO(S) Q, > HZO(S) Q- > HZO(I)
= -7°C t, = 0°C t

Ona:Q;+Q,= mcg(t, —t;) + mLe = m[cg (t, —t;) + L]

Q, + Q, = 0.05[2.1(0 + 7) + 333] = 17.385

Q,+Q, =17.385KJ

Nous remarquons que : |Q; + Q5| <<<|Qfourni| ==toute la glace fond.

L’excés de chaleur |Q —[Q; + Q,| = 649.98 KJ, permettra-t-il la vaporisation totale de cette

eau.

- Calcul de la chaleur nécessaire pour passer de 0°C a 100 °C avec changement d’état.

H,0(l) 02, H,0() _0. ,H,0(9)

t,=0°C t3=100°C ts
Ona: Q3 + Q4 = mce(ts —tp) + mLy = m[ce(ts — t3) + Ly]

Q3 + Q,=0.05[4.18(100 - 0) + 2256] = 133.7
Q3 +Q,=133.7KJ
Q3 + Q,<649.98 KJ= toute I’eau passe a I’état vapeur

Donc,onaura: Q; +Q, + Q3 + Q, =17.385 +133.7 = 151.08 KJ qui est inférieure a la chaleur
fournée = toute la glace est transformée en vapeur, et la température finale du systéme et

supérieur a 100 ° C.

Exercice 6

Pour transformer 50 g d’eau (solide) de -20 °C a 100 °C, il faut fournir 36.45 Kcal. Calculer la

chaleur latente molaire de vaporisation de 1’eau (L), on suppose que le systéme est isolé.
Données : c, = 1 cal.Kg?, ¢ =0.5 cal .K1g?, L (H,0) = 1440 cal. mol™?
Solution

- Calcul de la chaleur latente molaire de vaporisation de 1’eau Ly

|
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H,0 (50, , H,0(s_Q ,H,0()__Q HO()__0s ,HO(g)

tl = '20 OC t2: 0 OC tz t3 = 100 QC t3

La quantité de chaleur totale (Q) est de 36.45 Kcal avec :
Qr=Q;+Q;+Q3+ Q4

QT = Imcg (tz - tl) + mLf + mc, (t3 - tZ) + 1’n]"V

Donc :
L = % _L —
v= =G (tz —ty) —Le —ce (t3 — t2)
L, = 3654050 - 0.5(0 + 20) - == 1(100 - 0) = 539

Donc : L, =539 cal/g = 539x18 = 9702 cal/mol.
Exercice 7

Dans un calorimetre en cuivre de masse mg,; = 100 g contenant une masse d’eau m, de 200 g

at;=4 °C, on introduit une masse m, de 300 g de cuivre a t, de -20 °C.

1- Calculer la temperature d’équilibre teq, sachant que teq >0

eqr

2- Que se passe-t-il si le cuivre introduit est a la température t, = -50 °C. Déterminer 1’état final

du systéme dans ce cas.

Données : ccy = 395 J. Kgt.K?, L (H20) = 333 KJ/Kg, c.= 4.18 KJ. Kgt.K?
Solution

1- Calcul de la température d’équilibre teq

Systeme 1 : eau + calorimetre (m, = 200 g, m., =100¢, t; =4 °C)

Systeme 2 : cuivre (m, =300 g, t, =-20 °C)

Ona:t;>t, = le systeme (eau + calorimétre) cede une quantité de chaleur au cuivre.
Soit Q, la chaleur cédée par I’eau et le calorimétre : Q;= (MCe + Mcy1Ceal) (teq — t1)-
AVEC : Cca1 = Ccu

Soit Q, la chaleur regue par le cuivre : Q;= myCcy (teq— t2).

|
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A I’équilibre on a: Q; + Q, = 0 (systéme adiabatique).
Donc : (mece + mcaICCu) (teq - tl) + myCey (teq_ tz) =0

.. (mg Ce+ MeyiCeoy)ti+ My coutz
D’Ou. teq: e ‘e caltCu u

me Ce+ Cou(Meyy + my)

(0.2X418040.1X395)X4+0.3%X395%x(—20
teq= 20-1.14

0.2x4180+395%(0.1+0.3)

Donc : teq=1.14°C
2- Si le cuivre est introduit a la température -50 °C
Supposons que la température d’équilibre est 0 °C :

- Calculons d’abord la quantité de chaleur nécessaire au cuivre pour passer de -50 °C a 0 °C.

Qregue = m;,Ccy (teq_ tz)
Qrecue= 0.3 X395(0 + 50) = 5925
Donc @ Qrecue= 9925 J =5.925 KJ

La quantité de chaleur cédée par le systeme (eau + calorimétre) lorsqu’il passe de 4 °Ca 0 °C

sans changement d’état de 1’eau est de :

H,0 (I)—— H,0 (1)
t,=4°C 0°C
Qcédée: (mece + rrlcalCCu) (teq - tl)

Qceqee= (0.2x4180 + 0.1x395) (0 - 4) = -3502

Donc : Qcédée =-3502 J =-3.502 KJ
Ona: |Qeedcel< | Qreque| = ’eau va se solidifier.

- Calculons maintenant la quantite de chaleur cédée par le systeme (eau + calorimétre) pour

passer de 4 °C a 0 °C avec solidification totale de I’eau (changement d’état).

H,0 (I)—— H,0 () ——» H,0 (5)
t=4°C 0°C 0°C

Qcédée = (mece + mcaICCu) (teq - tl) + meLs = (mece + rrlcalCCu) (teq - tl) - meLf

Qcédee = (0.2x4180 + 0.1x395) (0 - 4) - 0.2x333 =-70.102

ﬂ
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Donc : Qc¢qee =-70.102 KJ

Nous remarquons que | Qrecue|<< |Qcsdse| = teq= 0 °C avec solidification partielle de I’eau
- Détermination de la composition du melange (mg et m,)

A T’équilibre on a : Qcegee = - Qrecue

(MeCe + MegiCey) (teq — t1) - MeLs = - Qrecue- AVEC | mg C’est la masse de I’eau qui devient

solide.

(mearccu + mece)(teq - tl) + Qrécue
L¢

Donc : mg =

_ —3.502+5.925
s 333

=0.00727

mg = 0.00727 Kg=7.27 ¢
teq =0°C

Donc, I’état final { Myjquide = Me — Mgjace = 200 —7.27 = 192.73 g
Mglace = 7.27 8

Exercice 8

Dans un calorimetre adiabatique contenant initialement 1 Kg d’eau a 25 °C, on ajoute un bloc

de glace de 50 g portée a -7 °C.

L’¢équilibre est atteint & une température de 20.28 °C.

- Calculer la capacité thermique C, du calorimétre.

Données : c,= 1 cal.g? .K?, c,=0.5cal.g? .K?, Ly =80 callg
Solution

- Calcul de la capacité calorifique du calorimétre C.,;

Soit Q la quantité de chaleur cédée par I’cau et le calorimétre :
Q1= meCe (teg —t1) + Ceal (teg — t1) = (MeCe + Cear) (teq —t1)
Soit Q, la quantité de chaleur recue par la glace :

H,0 (s)——H,0(s)— H,0 (I) —— H,0 ()

t,=-7°C t=0°C t=0°C teq= 20.28 °C

|
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QZ = mMsCs (t - tz) + mst+ mgCe (teq - t)

Le systéme est adiabatique, a I’équilibre ona: Q; + Q, =0
(mece + Ccal) (teq - tl) + mgCy (t - tZ) + mst+ mgCe (teq - t) =0

mgCs (t-tz) + mgce (teq - t)+msLe
(teq —t1)

Donc : C¢y = -

eCe

50%0.5%(7) + 50x1 x( 20.28)+ 50X80

—1000x1 =99.36
(20.28 — 25)

Ccal =-

Donc : C, = 99.36 cal/K
Exercice 9

1- Un calorimeétre adiabatique de capacité calorifique négligeable, contient 200 g d’eau a 20 °C,

on ajoute 200 g d’eau a une température de 50 °C. Calculer la température d’équilibre.

2- Partant de 1’équilibre précédent, on introduit 145 g de glace a 0 °C, toute la glace est fondue,
la nouvelle température finale est 4.4 °C. Calculer la chaleur latente de fusion de la glace.

Données : Chaleur massique de I’eau : ¢, = 4.18 J. g*. K1

Solution

1- Calcul de la température d’équilibre du mélange

Ona:t,>ty

Systeme 1 : I’eau froide (m;=200 g, t; =20 °C) = Q;= mj;c, (teq— t1)
Systéme 2 : I’eau chaude (m,=200 g, t, =50 °C) = Q= myc, (teq—t2)
Ona:Q; +Q, =0 (systeme adiabatique)

my Ce (teq* tl) * m;Ce (teq* tZ) =0

_ mit+mpt;

t =
€q mq+ m;
200x20 + 200%50
toq = ZL20+200:50 _ 55
200+200
teq= 35 °C

%
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2- Calcul de la chaleur latente de fusion de la glace Ly
Le systeme est constitué de :

-L’¢au (m= m; + m, =400g,t=35°C)

- Glace (mg=145¢, t; =0 °C)

Ona:t>tgdonc:

- Soit Q4 la chaleur cédée par I’eau : H,0 (I) —>H,0 (I) Avec: Q;=mc, (teq — 1)

t=35°C teq=4.4°C
- Soit Q, la chaleur regue par la glace : H,0 (s)——— H,0 (I)— H>O(l)
tg=0°C tf=0°C teq =4.4°C

Avec : Q,= mgLs+ mgce (teq_ tf)
Le systeme (eau + glace) est adiabatique, donc :

Q+Q,=0
mce (teq_ t) + mg Lf + mgCe (teq_ tf) =0

mce(teq —t) + mg Ce(teq — tf)

Donc: Lf=-
mg
Le=- 400% 4.18% (4.4 — 3245-145><4.18><(4-4 -0 _ 334.46

Donc : Ly =334.46 J/g
Exercice 10

On considere 600 g d’eau a la température de 60 °C qu’on mélange a une masse m de glace a
la température de 0 °C dans un calorimétre adiabatique. Si la température d’équilibre est de 27

°C, déterminer la masse de glace m.

Données : ce = 1 cal.K1.g?, cs = 0.5 cal. K.g%, L (glace) = 80 cal/g.
Solution

- Calcul de la masse de la glace

L’eau (m, =600 g, t; =60 °C).

Glace (mg=?,t,=0"°C).

Ona:t; >t,=> le corps chaud est I’cau et le corps froid est la glace

r
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- Soit Q,la quantité de chaleur cédée par I’eau lorsqu’elle passe de t;a teq:
Q; = meCe (teq—t1)

- Soit Q,la quantite de chaleur recue par la glace lorsqu’elle passe de t; a teq
H,0(s) ——— H,0 (I)— H,0(l)

t,=0°C t,=0°C teq= 27 °C

Q2 = mgLg+ mgCe (teq—t2)

Le systeme est adiabatique, a I’équilibre ona: Q; + Q, =0

MeCe (teq— 1) + ML+ mgce (teg—t2) =0

Donc : mg[L¢+ ce (teq—t2)] = - meCe (teq— t1)

meCe (teq — t1)

Onauradonc : mg = - (e cotton= )

600X1X(27 — 60) _

=185

ST [80+1x(27 — 0)
Donc: mg=185¢
Exercice 11

Dans un calorimetre adiabatique contenant initialement une masse d’eau m;de 500 g a la

température t;= 20 °C, on ajoute une masse de glace m, a la température t, de -10 °C.
La température d’équilibre est de tsg = 10 °C

-Calculer la masse m2 de glace introduite dans le calorimétre.

Données : c,= 1 cal.gt.K?, cs= 0.5 cal.gt.K:, Ls= 80 callg

Solution

-Calcul de la masse de glace m,

Le systéme est constitué de :

L’eau (m;=500 g, t; =20 °C).

Glace (m,=7?,t, =-10 °C).

Ona: Y= Q; = 0 (systéme adiabatique)

=
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Donc:Q; +Q, =0. Avec:
Q; : la quantité de chaleur cédée par I’eau lorsqu’elle passe de t; ateq @ Q1= m;Ce (teg—t1)
Q; : la quantité de chaleur recue par la glace lorsqu’elle passe de t; a teq :

t,=-10 °C t;=0°C t teq=10°C
Q2= myCg (tr — t3) + myLe+ myce (teq— tr)

On auradonc : m;ce (teq—t1) + myCs (tr— tp) + myLe+ myce (teg—tp) =0

miCe (teq — t1)
cs(tf —tz) + Le + ce(teq—tr)

D’ou:m,=-

500x1(10—20)
0.5(0+10)+80+1(10—0)

=52.63

m, =
Donc : m, =52.63 ¢

Exercice 12

Un calorimétre en aluminium (m, = 2 Kg), contient une masse m, de 4 Kg d’eau a t; de

40 °C, on plonge un morceau d’aluminium de masse m, de 1 Kg a t, de 80 °C. La température

d’équilibre de I’ensemble vont 50 °C.
1- Calculer la chaleur massique de I’aluminium.

2- Quelle masse de glace de température -4 °C faut-il ajouter au systeme précédent de

température t = 50 °C pour avoir une température de 1’ensemble de 40 °C ?
Données : c,= 1 cal.K1.g?, c,= 0.5 cal.K1.g%, Le(glace) = 80 cal /g
Solution

1- Calcul de la chaleur massique de I’aluminium.

Systeme 1 : eau + calorimetre (m, =4 Kg g, m; =2 Kg g, t; =40 °C)
Systeme 2 : aluminium (m, = 1 Kg, t, =80 °C)

Ona: t, >t; =>le corps chaud (aluminium) va céder une chaleur pour passer de t, a teq et le

corps froid (eau + calorimetre) recoit la chaleur cédée par I’aluminium et passe de t;a teq

]
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—Soit Q, la chaleur regue par I’eau et le calorimeétre : Q;= mgcCe (teq — t1) + McaiCeal (teq — t1)
- Soit Q; la chaleur cédée par I’aluminium : Q= mycyj (teq — t2)

A 1’équilibre on a : Q;+ Q, =0 (systeme adiabatique)

Donc : mece (teq — t1) + MeaiCear (teq — 1) + MyCap (teg — t2) = 0. AVEC : Ceqap = Cp

Mcq1Cal (teq — t1) + MyCap (teq — t2) = - MeCe (teq — t1)

mece(teq - tl)
[mcai(teq—ta)+ ma(teq— t2)]

D’ou:cy =-

- 4000%1(50 — 40) —4
Al [2000%(50 — 40) + 1000x(50 — 80)]

ca =4 cal.K1gt
2- Calcul de la masse de glace ajoutée mg

Systéeme 1: (I’eau + calorimétre + aluminium) a t = 50 °C = céde une quantité de chaleur

Q, pour passer d’une température de 50 °C a 40 °C.

Systéeme 2 : (morceau de glace) a tg = -4 °C = recoit une quantité de chaleur Q, pour passer
de -4 °ca 40 °C.

Ona: Q1: MeCe (teq - t) + Mcq)Cal (teq - t) T M;Cx) (teq - t)
Donc : Q2: (mece * McaiCay + mZCAl) (teq - t)
La chaleur Q; (quantité de chaleur recue par la glace) est calculée par le chemin suivant :

H,0 (s)—— H,0 (S—— H,0 (I)—— H,0 (1)
t,=-4°C tr=0°C t teq =40°C

QZ = NgCg (tf - ts) + mst + mgCe (teq_ tf)
Le systeme est adiabatique, a I’équilibre ona: Q; + Q,=0
(mece + Mca1Cal + rnZCAI) (teq - t) + MmgCg (tf - ts) + mst+ mgCe (teq* tf) =0

Mg [Cs (tf - ts) + Lf+ Ce (teq* tf)] = '(mece + Mc4)1Cal + rnZCAI) (teq - t)

(teq — (MeCe+meyiCay + MaCa))
Cs(tf — ts) + Lg + ce(teq— tr)

Donc : mg = -




Chapitre 11 Température, chaleur, calorimétrie et travail

(40—50)(2000X4+4000X1+1000x4) _
0.5%(0+4)+80+1x(40—0)

1311.48

mg =

Donc : mg = 131148 g = 1.31 Kg
Exercice 13

Dans un calorimetre, contenant une masse m;de 500 g d’ecau a la température t; de 40 °C, on

ajoute un morceau de glace de masse m, de 400 g a la température t, de 0 °C.

- Détermine 1’état d’équilibre final du mélange (t.,, masse d’eau et la masse de glace)

eq
Données : c,=4.18J.g%1 . K! L;=3344J)g', n=80¢g

Solution

- Détermination de 1’état d’équilibre

Systeme 1 : I’eau + le calorimétre (m; =500 g, 1 = 80, t; =40 °C)

Systeme 2 : la glace (m, =400 g, t, =0 °C)

Ona:t,<t; = (I’cau + calorimétre) céde une quantité de chaleur que la glace recoit.

On suppose que teq =0 °C avec la fusion totale de glace, dans ce cas on aura :

H,0 (s) > H,0 (1)
t,=0°C teq:O°C

Qrecue= My L

Qcedée™ (Mg + ) Ce (teq—t1)

Donc:

Qrecue=400%x334.4 = 133760 J

Qcsdse= (500 + 80)x4.18(0 - 40) =-96976 J

Nous remarquons que |Qrecuel > [Qcsdsel donc, la quantité de chaleur cédée par I’eau et le

calorimétre n’est pas suffisante pour la fusion de toute la glace = teq= 0 °C
- Détermination de la composition du melange

Ona: Qcedset Qrecue= 0 (systeme adiabatique)
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(my + H) Ce (teq—ty) + m'Le=0. Avec : m’: masse de glace fondue

(mi+p)ce (teq—t1)

Dou:m =- I
_ _ (500+80)x4.18(0-40) _ 290
334.4
m’ =290 g
teq =0°C

Etat final{ my;quiqe = m; +m’ = 500 +290 = 790 g
Mgjace = My —m' =400—-290= 110g

Exercice 14

On mélange dans un calorimétre une masse d’eau m; de 500 g a une température t; de 30 °C

avec une masse de glace m, de 400 g a la température égale a t, de -5 °C.

- Détermine 1’état d’équilibre final du mélange (t.q, masse du liquide, masse de glace)

eq
Données : ¢, =4.18 J.g1.K?, ¢ =2.09J.g1.K?, Li=334.4J/g,u=100¢g
Solution

-Détermination de 1’état d’équilibre

Systéeme 1 : I’eau + le calorimeétre (m;=500 g, u = 100, t;= 30 °C)

Systeme 2 : la glace (m, =400 g, t, =-5 °C)

Ona:t,<t; = le systéme (eau + calorimeétre) céde une quantité de chaleur a la glace.

On suppose que teq = 0 °C avec la fusion totale de glace

H,0 (s)_Q JH,0()_Q [ H0(l)

ts=-5°C tr=0°C teq=0°C
Ona: Qrecue = Q + Q"= mycg (tr—t3) + myLg
Ona: Qceqse = (Mg + W)Ce (teq —t1)

Donc :

Qrecue= 400x2.09(0+5) + 400x334.4 = 137940 J

Qcédee= (500 + 100)x4.18(0 - 30) = -75240J
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Nous remarquons que |Qrecue | > |Qcedee | donc, la quantité de chaleur cédée par I’eau et le

calorimetre n’est pas suffisante pour la fusion de toute la glace = teq=0 °C

- Détermination de la composition du mélange

Ona: Qcedset Qrecue= 0 (systeme adiabatique)

(my + W)ce (teq —t1) + mycs (tr—tz) + m'Le = 0. Avec : m’ : masse de glace fondue

(m+ pce (teq - tl) +m;ycs (tr—t2)
L¢

D’ou:m =-

mr - (500+80)%4.18x(0—40)+400%2.09%(0+5) =2125

334.4

Donc:m' =2125¢g

teg = 0°C
Etat finald my;quige = m; + m’ =500 4+ 212.5=712.5¢g
Mgjace = M —m’ =400 —2125= 1875¢g

Exercice 15

Calculer la chaleur échangée par 360 g de glucose C¢H;,0 lorsqu’ on éléve sa température de

T,=273 Ka T, =298 K sous la pression atmosphérique.

Données : cp = 92.10° T +1.884.1072 (cal. mol ™. K1), M(glucose) = 180 g/mol
Solution

Calcul de la quantité de chaleur échangée

La transformation est effectuée a pression constante. Donc :
9Q = ncpdT==Q = fTT: ncpdT = nfTle(92. 1075 T + 1.884.10"2)dT

-5 TZ
Q=n[92.25~T? + 1.884.1072T |
2 T,

0-

5
Q= n[92.1T (T2 — T?) + 1.884.1072 (T, — Tl)]

Ona:n==
M

-5
Dou:Q=34 [92.% (T2 — T2) + 1.884.1072 (T, — Tl)]
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360
180

-5
Q=22192.2— (2987 — 2732) + 1.884.1072 (298 — 273)| = 14
Donc : Q =14 cal

Exercice 16

1- Un gaz se détend d’un volume de 1 litre & 5 litres sous une pression atmosphérique. Quel est

le travail fourni ?

2- Quel est le travail mécanique effectué par une mole d’eau liquide lors de son passage a 1’état
vapeur, sous la pression atmosphérique et & 100 °C. On supposera que la vapeur d’eau se

comporte comme un gaz parfait.
Données : 1 atm = 1.013.10° Pa
Solution

1- Calcul du travail fourni

Etat 1 — Etat 2

Vi Vv,
Le gaz se détend, le travail est fourni par le systeme est de signe négatif

W = f:lz PdV = - Pey, (V,—Vy ), car la pression est constante
W =-1,013.10%(5 - 1).10°% = - 405.4 ]

2- Calcul du travail effectué par une mole d’eau liquide
Ona:W=—Py (Vi V)

Une mole d’eau pese 18 g a I’état liquide.

Ona:p=%,donc:vz%.Avec:szozlg/mI

V=18 ml =0.018 ¢

Donc:V;=0.018 ¢
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- Calcul de V¢

RT s .
V= nT .(la vapeur est considérée comme gaz parfait)

_ 1x0.082x373

Vp=————"-=306

V;=30.6 ¢

D’ou : W =-1(30.6 — 0.018) =-30.582
Donc : W =-30.582 . atm

Ona: 1¢.atm=101.3J

Donc : W =-3098 J

Exercice 17

On comprime de fagon réversible 48 g d’oxygene de 1 a 10 atmosphére & une température de

25 °C. Le gaz se comporte comme un gaz parfait.
1- Calculer le travail fourni a ce systeme par le milieu extérieur.

2- le systéme revient a son état initial de maniere brutale contre une pression de 1 atm a la méme

température. Quel est alors le travail fourni par le gaz au milieu extérieur ?
Données : M(O) = 16 g/mol
Solution

1- Calcul du travail fourni par le milieu extérieur

Q —T=25°C ,Q,

V2R gy = nRT [ S
v

Donc:W:-f\ZZPdV:-f vV

Vi

W=-nRTINZ=nRTIN22="RTIn%2
Vv P M

1 1 Py

W = g x 8.314%298In % = 8557
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Donc: W = 8557 ]

2- Calcul du travail fourni par le gaz lors de son retour

W =- f‘)’z P dV = -Poye (V1 — Vo) = - Poy (“P—RlT - %). Avec: P = constant et V ===

1 1
W = -2 RT Peule- = 5)

W = - 2x8.314x298x1,013.10%(; - —-)X———— = -3345

1,013.105

Donc : W =-3345]

Le retour a 1’état initial se fait de maniére irréversible contre une pression finale car c’est une

détente rapide de 10 a 1 atm.
Exercice 18

On effectue, de trois fagons différentes, une compression qui amene du diazote (N2) d’un état
initial (P;= Py =1 bar, V;=3V,) a un état final (P,= 3P, V,=V, = llitre).

La premiére transformation est isochore puis isobare, la seconde est isobare puis isochore et la

troisieme est telle que : PV = constante

1-Calculer les travaux échangeés dans les trois cas ?

2- Quelle transformation choisira-t-on si 1’on veut dépenser le moins d’énergie motrice ?
Données : R =0.082 l.atm. Kt molt=8.31 J. KL.mol?, 1 atm = 1.013.10° Pa

Solution

1- Calcul des travaux échangés dans les trois cas :

- Représentation des différentes transformations sur le diagramme de Clapeyron

]

%)




Chapitre 11 Température, chaleur, calorimétrie et travail

-chemin (a) : isochore (1-1) puis isobare (1-2)
Wehemin(@) = Wi-1+ W12 = Wisochore+ Wisobare.

On a: Wisochore = 0 car dV =0

D’0t: Weheming) = -P, (Vo Vi) = =3P, (V, - 3V,) = 6P,V
W Chemin@) = 6x1.013.10°x10% = 607.8

Donc : Wchemin(a) = 607.8 J

-chemin (b) : isobare (1-2) puis isochore (2-2)
Wehemin(b) = W1-2+ W22 = Wisobare+ Wisochore.

On a: Wisochore = 0

D0l : Wehemins) = -P; (Vy- V4) = -Py (V - 3V,) = 2P,V
WCheming) = 2x1.013.10%% 103 = 202.6

Donc : Wchemin) = 202.6 J

-chemin (c) : PV = constante = la transformation (1-2) est isotherme, donc : PV = nRT = cst

aWChemin(c) = 0Wisotherme = -PdV = 'nvﬂdv = Wehemin (= -nRT |n¥—j Avec : nRT :P]_Vl: P2V2

\ \% \%
D,Ou WChemin(c) = 'P2V2 In_2 = '3POV0 |n—0
Vi 3V,

Weneming = -3x1.013.10°%10°°In- = 333.8

Donc : Wchemin(c) = 333.8 J

2-Ona: Wp) < W) < W = la transformation choisie pour dépenser moins d’énergie est le
chemin(b).
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I- Enoncés du premier principe de la thermodynamique

Le premier principe de la thermodynamique exprime que 1’énergie ne peut étre ni créée ni

détruite. C’est donc le principe de la conservation de 1’énergie.

Le premier principe de la thermodynamique stipule que la variation d’énergie interne (AU) d’un
systéme est égale a la quantité d’énergie échangée avec le milieu extérieur, par transfert

thermique (Q) et transfert mécanique (W). Elle est donnée par la relation suivante :
AU=Q+W

L’¢énergie interne (U) :

. Est une énergie exprimée en Joule [J] ou en [cal].
o Est une fonction d’état (qui ne dépend que des états thermodynamiques initial et final).
o Est une grandeur extensive.

-Au cours d’un cycle de transformations, la variation de I’énergie interne est nulle : AUcycle =0
I1- Applications du premier principe de la thermodynamique

I1-1- Premiére loi de Joule
L’énergie interne U d’un gaz parfait ne dépend que de la température. Pour n moles de gaz

parfait qui subit une transformation entre Tret Toona:

dU =ncydT = Cy dT. Avec :

cy . capacité calorifique molaire a volume constant.

Cy : capacité calorifique a volume constant

Si cy est constante dans I’intervalle de température [T1 —Tz], on écrit alors :
AU = ncyAT = CyAT

I1-2- Deuxiéme loi de Joule
L’enthalpie H d’un gaz parfait ne dépend que de la température. Pour n moles de gaz parfait

qui subit une transformation entre Ty et T, on a:
dH =ncpdT =Cp dT. Avec:
cp . capacité calorifiqgue molaire a pression constante.

Cp : capacité calorifique a pression constante.
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Si cp est constante dans I’intervalle de température [T1 —T2], on écrit alors :
AH = nCpAT = CPAT

L’enthalpie H :

o Est une énergie exprimée en Joule [J] ou en [cal].
° Est une fonction d’état.
o Est une grandeur extensive.

-Au cours d’un cycle de transformations, la variation d’enthalpie est nulle AH¢ycje =0

11-3- Relation de Mayer d’un gaz parfait

Ona:H=U+PV, pour n moles d’un gaz parfait : H=U + nRT donc : AH = AU + A(nRT)
D'ou : ncpAT = ncyAT + nRAT, donc :

cp- cy = R (relation de Mayer)........... (1)

ona: z—i =y (coefficient adiabatique qui dépend de la nature de gaz)....... ()

R

des deux relations (1) et (2), on aura : cp= % et cy= —

Y= ;— pour les gaz monoatomiques tel que : He, Ne, Ar,...etc.

Y= 57— pour les gaz diatomiques tel que : Hz, Oz, Na,....... etc.

I11- Transformations physiques d’un gaz parfait

I11-1- Transformation isochore

Soit un systeme qui évolue entre un état initial et un état final a volume constant (AV = 0),
ona:

-Le travail échangé par le systéeme avec le milieu extérieur est donné par la relation :

OW = -Pext dV = 0.

-La variation d’énergie interne est donnée comme suit : AU =W + Q = ncyAT.

-La chaleur échangée : on a AU = Q + W= AU = Q (W = 0) avec : AU = ncyAT (1°¢ loi de

Joule), d’ou : Q = ncyAT. On I’appelle chaleur de réaction a volume constant et on écrit :
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QV = nCVAT.
-La variation d’enthalpie du systéme est donnée comme suit : AH = ncpAT (2°™ loi de Joule).

I11-2- Transformation isobare

-La variation d’énergie interne est donnée comme suit : AU =W + Q = ncyAT.
-La variation d’enthalpie du systéme est donnée comme suit : AH = ncpAT

-La chaleur échangée : Q = ncpAT. On appelle chaleur de réaction a pression constant et on a

écrit : Qp = ncpAT
-Le travail échangé par le systeme avec le milieu extérieur est donné par la relation :
OW =-PdV =W = -PAV.

I11-3- Transformation isotherme

-La variation d’énergie interne : AU = ncyAT =0.
-La variation d’enthalpie : AH = ncpAT = 0.
-Le travail échangé par le systeme avec le milieu extérieur est donné par :

-Si la transformation est réversible : Wy, = -nRT.In(% = nRT.In(%
1 1

-Si la transformation est irréversible : W ey = -Poxt (Vo = V;) =P, (V, - V)

-La chaleur échangée,ona: AU=Q+ W =0=Q =-W, donc :
-Pour une transformation réversible : Q = - W, = nRT.In(%) = -nRT.In(g—z)
1 1

-Pour une transformation irréversible : Q = -Wi,rey = Poxe (Vo —V;) =P, (V, = V)

I11-4- Transformation adiabatique

-La chaleur échangée : Q =0
-La variation d’énergie interne : AU = ncyAT

-La variation d’enthalpie : AH = ncpAT

P,V,—-P1Vy

-Le travail échangé : W = AU = ncyAT ou W = 1

m
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Relations de Laplace
T.VY~1 = constante=> T,V ' =TV} ™"

1-y 1~y 1~y
% Y

=T, "

T.P ]

= constante == T;P,
P.VY = constante = P,V;’ =PV}

Elles sont valables dans le cas d’une transformation adiabatique réversible.

IV- Positions relatives des courbes adiabatique et isotherme dans le diagramme de

Clapeyron (PV)

Adiabatique
) {

Nous remarquons que la pente de 1’adiabatique est plus importante que I’isotherme.

ﬂ
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Exercices et solutions
Exercice 1

Soient n moles d’un gaz parfait évoluant d’un état initial (Py, V,, Ty ) jusqu’ a un état final

(Plrvll Tl )

- Montrer que la variation d’énergie interne de ce gaz au cours de cette transformation peut se

(P1 V1 —Poyy)
y—-1

mettre sous la forme : AU =

Solution
- Démonstration

Au cours de la transformation amenant le gaz de(P,, Vo, Ty ) @ (P, V4, Ty ) la variation d’énergie

p1vi R
etcy =—.
nR v v-1

interne est : AU = ncyAT = n cy(T;- To). Avec To: =222, Ty =

N R v v Vi—PoV
D’ou: AU =n (p1 1 _Po o):(p11 PoVo)
Y—-1 " nR nR v-1

Exercice 2

Soit un cycle de transformations réversibles : ABCD (Figure ci-dessous) d’un gaz parfait

diatomique.
P -~
PA=PE | A B
ol D
PcT | c W
Wa =WVD VE ‘.I'C, v

1- Calculer les paramétres manquants (P, V, T) de chaque état sachant que la transformation
A-B est isobare, B-C est adiabatique, C-D est isotherme et la transformation D-A est isochore.
2- Calculer le travail et la quantité de chaleur échangés au cours de chaque transformation

3- Déterminer la quantité de chaleur et le travail échangés au cours du cycle.

Données : R =8.31 J.K1.mol!=0.082 £.atm. KL.mol?, y =1.4, Vg =2 £, P,= 1 atm,

ﬂ
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Py,=2atm, V,=1¢etT,=600 K.

Solution

1- Calcul des paramétres (P, V, T) de chaque état.
Calculons d’abord le nombre de mole a partir de ’état A

Pp=2atm,V, =1 et T, =600 K.

.~ — PaVa
Ona:n= RT.
2x1
n=————=0.041
0.082x600

Donc : n =0.041 mol
- Calcul de coordonnés de 1I’état B

Etat A transf. isobare > Etat B

OnaPg=Py=2atm, Vg=2+¢

- Calcul de Tg

_ PV _ 2X2
nR 0.041x0.082

Ts = 1189.77

Donc : Tg=1189.77 K
- Calcul des parametres de I’état C
- Calcul de T¢

Etat C transf. isotherme réversible > Etat D

Te =Tp =22 Avec: Vp=Va =1L (Etat D__tansf isachore  Etat A)

Te = Tp= ———— = 297.44

0.041x0.082
Donc : Tc =297.44 K

- Calcul de V¢

La transformation B—C est adiabatique réversible, donc d’apres les relations de Laplace :

1
TBVg_lz Tch_l = Vc=Vp (%)V'l
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_ A/1189.77 55 _

Ve=2( 297.44) =64

Donc: Vo =64 ¢

- Calcul de P
_ nRTc

Pc = Ve

Pc — 0.041x0.082%x297.44 — 0016

64

Donc : P.=0.016 atm

- Calcul des paramétres de 1’état D

Etat D transf. isochore

PD: 1 atm, VD: VA: 1 ‘g, TD: TC: 297.44 K

2- Calcul du travail et de la quantité de chaleur échangés pour chaque transformation

Transformation A-B (transformation isobare)

- Calcul de Wyp

Ona: WAB:-P(VB- VA):-PA(VB- VA)

Wyp = -2x1.0135.10° (2 - 1).10°3

Donc: Wypg =-202.7 J

- Calcul de Qap

Ona: Qag=ncp(Te-Ta) = IYITRZ(TB — Ta). Avec: cp = -

_ 0.041x8.31x1.4
AB (1.4-1)

Donc: Qag =703.29)

Transformation B-C : Etat B

- Calcul de Qpc

(1189.77 — 600) = 703.29

Ry
-1

transf. adiabatique réversible Etat C

La transformation B-C est adiabatique donc : Qgc=0

- Calcul de W
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Ona: AUgc = Qpct+ Wee = Wac
. . _ _ _ nR . R
D’ou: WBC = AUBC = nCV(TC - TB) = E(TC - TB) Avec : Cy = yTl

_ 0.041x8.31

Wac ==, (297.44 — 1189.77) = -760.06

Donc : W =-760.06 J

Transformation C-D : Etat C transf. isotherme réversible , Etat D

- Calcul de W¢p

: = Vb
Ona: W¢ep=-nRTc InVC

Wep = -0.041x8.31x297.44 In — = 421.46

Donc : W¢p=421.461

- Calcul de Q¢p

Ona: AUcp = Qcpt Wep =0
D’ou: Qcp=-Wcp=-421.46
Donc: Qcp=-421.461J

Transformation D-A : Etat D transf. isochore , Etat A

- Calcul de Qpa
Ona: Wpa=0
>N - — _ bR
Dot : Qpa = AUpa = ney (Ta- Tp) == (Ta = Tp)

_ 0.041x8.31

Qoa =71, (600 — 297.44) = 257.71

Donc : Qpa =257.711J
3- Calcul de la quantité chaleur et du travail échangés au cours du cycle
Weycle =Wap t Wgc ¥ Wep + Wpy

Weyele = -202.7 - 760.06 + 421.46 + 0 = -541.3

ﬁ
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Donc: weyce =-541.31J

Qcycle = QaB + Qpc + Qcp + Qpa

Qcycle= 703.29 + 0 - 421.46 + 257.71 = 539.54

Donc: Qcycle=939.54J

Exercice 3

Un cycle composé d’une mole de gaz parfait fonctionne en parcourant le cycle de

transformations réversibles ABC :

-une compression isotherme de 1’état A (T4= 300 K) a I’état B.

-un chauffage isochore de 1’état B a I’état C (P, Vg , Tc)

-une détente adiabatique de 1’état C a I’état A

1- Tracer qualitativement le cycle de transformations dans le diagramme (P, V).
2- Trouver les variables Pg, P¢ et T¢ en fonction de Py, a, T4 et y.

3- Calculer le travail et la quantité de chaleur échangés par le cycle dans la transformation

réversible A-B.
4- Calculer la quantité de chaleur recue par le cycle au cours de la transformation B-C.

5- En déduire, en vertu du premier principe, la valeur du travail échangé au cours de la

transformation C-A.

Données : a = X—A =2, cy =5cal. KL moltetR=8.31J.K?™ mol!=2cal K mol.
B

Solution

1- Représentation qualitativement du cycle sur le diagramme de Clapeyron

ﬂ
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Pa
PCT C
Y
P’B .
. B
Pal A
L o —
VB=VC Va

2- L’expression de Pg, P et T¢ en fonction de Py, a, T ety
A-B est une transformation isotherme, ¢’est-a-dire :P, V4= Pz Vg donc, Pg= Z—A Py
B

PB: a. PA
C-A est une transformation adiabatique, ¢’est-a--dire : P,VY = PcVY

Donc: P. = PA(:;—A)Y = PA(X—A)V sachant que : V¢ = Vg et Z—A =a. Ontrouve: P.=a". Py
C B B
B-C est une transformation isochore, c¢’est-a-dire : V. = Vg donc :

%z %-:» Tc = E—C Tg = E—C T, (la transformation A-B est isotherme : (Tg= T,) et sachant
B C B B

que: Pg=a. Py et P =a". P, donc:

P -
TC = PA. a¥ TA = TAay 1
A-4a

3- Calcul du travail recu au cours de la transformation A-B ainsi que la chaleur échangée
Ona:Wug =-nRTIn ://_i (travail d’une transformation isotherme)

Wyag =nRTy4 In X—: = RT,ln(a)

W,5=8.31.300In2=1728

Donc: Wyp=17281

Ona: AUpg = Qagt+ Wup =0 (transformation A-B est isotherme)

Donc: QAB =- WAB

D’ol: Qup=-1728

ﬂ
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4- Calcul de la chaleur recue au cours de la transformation B-C
On a: Wgc =0 (transformation isochore)

Donc : Qpc = AUgc = ney (Te- Ta) = Ney(Ta@"™* - Ta) = neyTa(@™ - 1)

Cp—CV:R
{c_p_ donc: y=R =321
. =Y cy
Vv
Donc :

Qpc = 1x5%300(2%4 — 1) = 479.26 cal = 479.26x4.18 = 2003.31
Donc: Qgc=2003.31J

5- Calcul du travail au cours de la transformation C-A en utilisant le premier principe de la

thermodynamique

Ona:

AU¢ycle= 0= AUpp+ AUpct AUcp =0

(Qap* Wag) + (Qpc* Wpe) + (Qeat Wea) =0
Ona: Qapt+ Wup = 0 (transformation isotherme)
Wgc = 0 (transformation isochore)

Qca = 0 (transformation adiabatique)

On aura donc :

Qgct Wea=0. Donc W = - Qe =-2003.31

Donc : Wga=-2003.31J

Exercice 4

Une masse m de 1 Kg d’oxygéne occupe un volume Vaa la température T, égale & 320 K, sous

une pression P, = 8.10* Pa. L’oxygéne se comporte comme un gaz parfait
1- Calculer V, .

2- Le gaz décrit le cycle ABCA (ci-dessous). Déduire la nature des transformations réversibles
A-B, B-C et C-A. Justifier.

ﬂ
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3- Calculer Vg, V¢ et Tg.
4- Quelle est la représentation en coordonnées (T, V) de ces différentes transformations ?

5- Calculer Weycje €t Qcycle -

Py
i
PBE=PC T
_____ . .TH
P_‘l' B Tf
v

Données : Py = 80.10* Pa, R=8.31 J molK?, y = 1.4, M(O) = 16 g/mol
Solution

1- Calcul de V,

nRTp m

.Avec:n=—
M

Ona: PAVA=NRTy= V, =

n= 22%9_3195

32
Donc : n = 31.25 mol

31.25%8.31x320
8.10%

D’ou: Vy= =1.038

Donc : V4=1.038 m®

2- La nature des transformations A-B, B-C et C-A
-Transformation A-B : est une compression adiabatique réversible

-Transformation B-C : est une refroidissement isobare réversible car Pg= P

-Transformation C-A est une détente isotherme car A et C sont sur le méme hyperbole d’un

isotherme.

ﬂ
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3- Calcul de Vg, V¢ et Tg

- Calcul de Vg
— R . Yy _ % Pa _ V§
Etat A___transf. adiabatique réversible _, Etat B,ona: Py V, =P3 V= Fakn
B A

1
D’ou: VB = VA(E_A);
B

8.10%
80.10%

Vg = 1.038(=22 )1z =0.211

Donc : Vg = 0.211 m®

- Calcul de V¢
Etat B transf. isobare réversible . EtatC,ona: Pg=P.= n\};TC
" C
D’ou: V= nRTc
Pg

Ve = w - 0.1038

80.10
Donc : V¢ = 0.1038 m®
- Calcul de Tg
Ona:Py=Pr==pN8 _ MRTc__ - VoTe - VoTa car T, = T

Vg Ve V¢ Ve
TB — 0.211X320 - 65050
0.1038

Donc : Tz = 650.50 K

4- Représentation en coordonnées (T, V) des différentes transformations réversibles

T
A

TA =T 4 . A
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5- Calcul du travail et de la chaleur échangée au cours du cycle
Weycle= WaB T Wge + Wep
- Calcul du wyg

La transformation A-B est adiabatique donc : wag=NcyAT = ncy(Tg - T4). Avec :

cp—cy =R _ R _ 831 _ 831 _
{Cp _ donc {CV - y-1 — {CV 141 0.4 2078 ]/mOI K
v cp = Yoy cp = 1.4x20.77 = 29.09 ] /mol K

Wap= 31.25 X 20.78 (650.50 - 320) = 214618 J = 214.62
Donc : wyp=214.62 KJ.

- Calcul du wgc

La transformation B-C est isobare donc : wgc = -Pg(V¢ - V)
wpgc = -80.10% (0.1038 - 0.211) = 85760 J = 85.76

Donc : wge = 85.76 KJ.

- Calcul duwcp

Va

La transformation C-A est isotherme donc : wca = -nRTaln v
C

1.038

Wea = -31.25%8.31x320 In—— = -191345

0.1038

Donc: wey =-191345 J = -191.35 KJ.

On aura donc :

Weycle = 214.62 + 85.76 — 191.35 = 109.03

Donc : weyce = 109.03 KJ.

- Calcul de la quantité de chaleur échangee au cours du cycle

Qcycle= QaB + Qpc + Qca

La transformation A-B est adiabatique donc : Qa5 =0

La transformation B-C est isobare donc : Qgc = ncpAT = ncp(Tc-Tg)

Qgpc = 31.25 x 29.09(320 - 650.50) = -300445

Y
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Donc : Qpc = -300445 J = 300.46KJ.
La transformation C-A est isotherme donc : Qcp =- Weacar AUcy =0
Donc : Qca =191.35 KJ.

D’0u : Qeyere = 0 - 300.46 + 191.35 = -109.11

Donc : Qcycle =-109.11 KJ.

Exercice 5
I)- Une masse d’un gaz parfait suit les évolutions suivantes :

Etat 1 (P, =2atm)_Q=24KJ S Ftat2 (p,=1atm,V,=02m%_ Q=7 FEtat3(p;=2atm,V;=0.1m3)
W=0KJ W=7

=-24 KJ
Q=0KJ

Etat 5 (P; = 1 atm) ¢ Q=2KJ Etat 4 (P, =1 atm)

A quelle transformation correspond chacune de ces évolutions.

I1)- Un gaz parfait occupe un volume de 17.4 dm?® & 300 K sous une pression de 1.05 10° Pa.

On chauffe ce gaz en maintenant le volume constant, jusqu’a ce que la pression soit de
1.8.10° Pa.
1- Calculer la temperature finale du gaz.

2- En déduire la relation de Mayer et la valeur de la chaleur spécifique a volume constant cy de

ce gaz.

3- Calculer AU et AH échangées au cours de cette transformation.

4- Calculer la quantité de chaleur fournie au gaz pour I’amener a 1’état final.
Données : cp = 29.30 J. molt. K1, R=8.31J. mol*. K*!

Solution

| - la nature des transformations

Etat l— > Etat 2, ona: W;_,=0 (AV = 0), donc la transformation est isochore.

=y
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Etat 22— Etat 3, on a: P,V,= P;V; . Donc la transformation 2-3 est isotherme.
Etat 3 ——» Etat 4, on a: Q = 0. Donc la transformation est adiabatique.
Etat 44— Etat 5, on a : P;= P, . Donc la transformation 4-5 est isobare

[1-1- Calcul de la température finale du gaz

. . RT RnT P
La transformation 1-2 est isochore. Donc : V, = V, = % = %:} T=52 Ty
2 1 1
5
T, = w =514.28
1.05.10

Donc: T, =514.28 K.

2- La relation de Mayer et la valeur de la chaleur spécifique a volume constant
Ona:dH=dU + d(PV) avec dU =ncy dT et dH =ncpdT. Donc :

ncpdT = ncydT + d(PV) Sachant que : PV = nRT=>ncpdT = ncydT + d(nRT)
Donc: cp = cy + R (Relation de Mayer)

D’ou: cy =cp-R

cy =29.30 - 8.31 =20.99

Donc : cy = 20.99 J.mol* K™,

3- Calcul de AU et AH pour cette transformation

Ona:

AU = ncyAT

AH = ncpAT

Calcul du nombre de mole

Ona:P,V; =nRT; = n=—
RT,
1.05.105% 17.40.1073
n= =0.733

8.31%x300

Donc : n =0.733 mol.

s ]
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D’ou:

AU = 0.733x20.99 (514.28 - 300) = 3296.84

Donc: AU =3296.84 J.

AH = 0.733x29.30 (514.28 - 300) = 4602.07

Donc : AH =4602.07 J.

4- Calcul de la quantité de chaleur fournie pour cette transformation
Ona:AU=Q+ W.AvecW=0

D’ou: Q=AU =3296.84 J.

Exercice 6
L’état initial d’une mole de gaz parfait est caractérisé par Py= 2.10° Pa et V,= 14 #.
On fait subir successivement a ce gaz les transformations réversibles suivantes :

-une dilatation isobare qui double son volume ;

-une compression isotherme qui le ramene a son volume initial ;

-un refroidissement isochore qui le raméne a I’état initial.

1- Représenter qualitativement le cycle sur un diagramme de Clapeyron (P, V).

2- A quelle température s’effectue la compression isotherme ?

3- Déterminer pour chaque transformation le travail et la chaleur échangés par le systéme en

fonction de Py, V, et y (sans calcul).

4- Exprimer la variation d’énergie interne et d’enthalpie du gaz pour chaque transformation

ainsi que pour tout le cycle. Conclure.
Données : R =8.31 J. mol’t. K1 =0.082 ¢. atm. KX. mol*!
Solution

1- Représentation qualitative du cycle sur un diagramme de Clapeyron

m
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P
P3 3
'
P1=Pz2+1 1 7 2
W1=WV3 w2

2- Calcul de la température de la compression isotherme

Etat (1) transf, jsobare » Etat(2)
P, = P,= 2.10° Pa P, =P,
V=V, =142 V,= 2V,
T,=T, Tz

Ona: P2V2 = nRTZ — T2: Pnzf‘:z = %

_2X2.10% x141073
T, = —m—m——
1x8.31

=673.88

Donc: T, =673.88 K

3- L’expression du travail et de la chaleur de chaque transformation en fonction de Po, Voet y
Expression du travail :

-Transformation 1-2 est isobare, donc :

Wi_; =-P(V; - V) = -Po(2Vp - Vp) = -PyVy

-Transformation 2-3 est isotherme, donc :

W;_s = -NRT,In 2 = -2P Vo In —*. Avec nRT,= P,V = 2PyV,
2 0

-Transformation 3-1 est isochore, donc :

s |
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W;_,=0
Expression de la chaleur :

-Transformation 1-2 est isobare, donc :

l’lRYIZP()VO P()VO)
y—1\ nR nR

Q1-2 =ncpAT =ncp(T, - Ty) =

Q2= ﬁ (PoVo)

-Transformation 2-3 est isotherme, donc :

Q,_3 =-W,_; (transformation 2-3 est isotherme) donc :
Q,_3 = -2P,VyIn2

-Transformation 3-1 est isochore, donc :

nR [POVO _ 2 P()V()) - _ P()VO
y—1\ nR nR v-1

Q3-1 = ncyAT =ncy(T; - T) =

4- Variation d’énergie interne et d’enthalpie de chaque transformation et celle du cycle

- Calcul de la variation d’énergie interne :

Ona:

_ _ e —p v (X _ 1y = Povo
* AUj_p = Wi+ Q5= - BVpt+ -1 (PoVo) =RV (y_1 1) = 1

PoVo _ —PoV
*AUz_; =W5_3+Q3-,=0- yo_lo = yflo
PoVo  PoV

* AUcycre = AUj o+ AU, 3+AUz_4 = yo_lo - ﬁ =0
- Calcul de la variation d’enthalpie :
Ona:

- _ nRy 2P,V PoVoy _ VY
* AH;_, =ncpAT =ncp(T, - Ty) = Y‘l( n(; - zRO) v (PoVo)

* AH2_3 = nCpAT = nCp(T3 - Tz) = O

nRY/P()VO _ 2P0V0) — _YPOVO

*AHz_y = nGAT =nep (Ty - Ts) = TZ (G0 — =7 v—1

s |
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* Aoy = AHy -+ AHp_g+AH3_y = ~1 (PoVo)- 715 (PoV) = 0

Conclusion :

{AUcycle =0

_ ~ == Le premier principe de la thermodynamique est Vérifié.
AI-Icycle =0

Exercice 7
Un récipient de volume de 10 litres contient de 1’air (un gaz parfait) sous la pression de

1.053 atm a la température de 20 °C. On fait subir a ce gaz un cycle de transformations

réversibles ABCA décrit par : :

- Une compression isotherme de 1’état A jusqu’a I’état B caractérisé par Pg = 10.53 atm.

- Une détente adiabatique de 1’état B a 1’état C.

- Le gaz est enfin ramené & son état initial a pression constante.

1- Calculer les paramétres (P, V et T) des états B et C.

2- Représenter les transformations sur le diagramme de Clapeyron.

3- Calculer le travail et la quantité de chaleur échangés au cours de chaque transformation.

4- Déterminer la variation d’énergie interne et 1’enthalpie du cycle.

Données : 1atm = 1.013 10° Pa, R =8.31J. K. mol?, y =

Solution

Le gaz parfait (air) subit le cycle de transformations réversibles ABCA

Etat (A) transf. isotherme. rev , Etat(B)

P, =1.053 atm Pz=10.53 atm
Vy=10L Vg =2

T,= 293 K Ty= Ty= 293 K

Etat (C)

Pc =P, =1.053 atm
Ve=?
Tc =7

o]
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1- Calcul des parameétres P, V et T des états B et C

Tout d’abord on calcule le nombre de moles a partir de 1’état A

PAV,
Ona:PyV,=nNRTy,=> n=-24
RTa
1.053%10
== - 0.44
0.082x293

Donc : n = 0.44 mol.

Calcul du Vg

Ona:

PgVg= NRTy = Vg= “‘;:B
VB: 0.44Xi)(_)(?58§><293 — 1
Donc: Vg =14

Donc I’état B est caractérisé par : Pg= 10.53 atm, Vg=1 £ et Tg= 293 K
Calcul du V¢

La transformation B-C est adiabatique réversible, donc :
Y — y Pg _ V¢ _ v (PByy
PBVB - Pcvc — E - @ — Vc— VB (P_C)y

10.53. L

Ve = 1(m)ﬁ =5.18
Donc:V;=5.18 ¢

Calcul de T¢

PcVe

Ona: pCVC= nRTC — TC = R

_ 1.053x5.18
C ™ 0.44x0.082

=151.18

Donc : T = 151.18 K
Donc I’état C est caractérisé par : P = 1.053 atm, Vo =5.18 £ et To = 151.18 K

2- Représentation du cycle de transformations sur le diagramme de Clapeyron
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e
PE | B
PC=PA < o = A
- Vo ¥ > V)

3- Calcul du travail et de la chaleur echangés au cours de chaque transformation
- Latransformation A-B est isotherme réversible :
-le travail :

Ona:
Pa
Was = -nRTa In—=
Pg

Wag = -0.44X8.31X293|ﬂ% = 2466.81

Donc : Wag = 2466.81 J

-la quantité de chaleur :

On a: AUag = Qag + Wag =0 =Qas =- Was
Donc: Qas = -2466.81 J

- La transformation B-C est adiabatique réversible :
-le travail :

Ona: AUgc = Qsc + Wgc = ncyAT. Avec : Qec =0
D’ol :Wac = NeyAT = y—_Rl (Tc—Tg)

_ 0.44x8.31
1.4—1

Wac (151.18 — 293) = -1296.37

Donc : Wgec =-1296.37 J

s
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-la quantité de chaleur :

Qec=0

- La transformation C-A est isobare :

-le travail :

Ona:Wca=-Pa(Va—-Vc)

Wea = - 1.053x1.013.10° (10 - 5.18).10° = -514.14
Weca =-514.141

-la quantité de chaleur :

Ona:Qca=ncpAT :;_LT(TA_TC)
ca= 22O (993 . 151.18) = 1814.924

(1.4-1)
Donc : Qca= 1814.924 ]
4- Calcul de la variation d’énergie interne et d’enthalpie du cycle
On a:
AUgycle = AUag + AUsc + AUca
AHcycle = AHag + AHgc + AHca
- La transformation A-B est isotherme :
Ona:
AUa =0, et AHag =0,
- La transformation B-C est adiabatique réversible :
On a:
*AUpc = Wac =-1296.37 J
*AHgc = ncpAT = Z—l: (Tc—Tg)

_ 0.44X1.4X8.31

AHsc = >+ 25 (151.18 - 293) = -1814.92

o]
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Donc : AHgc =-1814.92 ]
- La transformation C-A est isobare :

Ona:
nR
*AUca = NcyAT = E (TA - TC)

_ 0.44x8.31
1.4-1

AUca

(293 - 151.18) = 1296.37
Donc : AUca = 1296.37 J
*AHca = NcpAT %‘ (Ta—Tc) = Qca

Donc : AHca = 1814.92 ]

On aura donc :

AUcycle = 0 - 1296.37 + 1296.37 =0
Donc : AUcycle = 0 cal

AHcycle = 0 - 1814.92 + 1814.92 =0

Donc : AHeycle = 0 cal

Exercice 8

Une mole d’un gaz parfait subit le cycle de transformations réversibles représenté dans le

diagramme (P, V) ci-dessous :

1

va V1— Va2

- un chauffage a volume constant a partir de 1’état initial (P1= 1 atm, T1 =298 K) jusqu’a la

température T> = 450 K.

ry
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-Compression isotherme qui le ramene a 1’état 3 (P3, V3).

-Une détente adiabatique qui le ramene a son état initial.

1- Calculer les parametres P et V pour chaque état.

2- Calculer le travail et la chaleur échangés au cours du cycle. Conclure.
Données : R =8.31J. KY.moltetcy=25R

Solution

1- Calcul des parametres P et V de chaque état.

Calcul de V1, Vo et Vs:

Ona:PiVi=nRT: mvlz%
1

Vj_ - 1><0.0812><298 — 244

Vi = 24.40

Ona:V2=V1=24.4 ¢. Car la transformation 1-2 est isochore.

1
Ona: T3V3Y"1: T1 V¥_1|=>V3 = Vl(z—:)ﬁ. Car la transformation 3-1 est adiabatique réversible.

Calculons d’abord y :

_ Cp _Cy+R_35R

T oCy Cy 25R

_35 _
y—2.5—1.4

298, L

D’ou: V3= 24.4(E)ﬁ =8.7
Donc:V3=8.7"¢

Calcul de P2 et P3:

Ona: Pa\Vy=nRT, = P, = XLz

2

_ 1x0.082x450
24.4

P2 =15

Donc : P> =15 atm

e
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HRT3 _ HRTZ

Ona:P3V3=nRTs = P3= v v
3 3

. (T3 = T2 car la transformation 2-3 est isotherme).

_ 1X0.082XX450
8.7

Ps3 =42

Donc : P3 = 4.2 atm

1- Calcul du travail et de la chaleur échangés au cours du cycle.
- Le travail du cycle :

Ona: Weycle= W12 + Woz+ W3y

-la transformation 1-2 est isochore donc :

Wi =0

-la transformation 2-3 est isotherme réversible donc :

V
Wo3=-nRT2In=
V,

Wa.3 = -1x 8.31x 450 In 1—74 = 3856.4

Donc : W2.3=3856.4 ]

-La transformation 3-1 est adiabatique réversible donc :
W31 =ncy AT = ney(T1— Ta)

W31 = 1x2.5x8.31(298 - 450) = -3157.8
Donc : W3, =-3157.8J

On aura donc :

Woeycle = 3856.4 — 3157.8 = 698.6

Donc : Weycle = 698.6 J

- La quantité de chaleur du cycle :
Ona: Qcycle= Q12 + Q2:3+ Q31

Calcul de Q12

Ona:AUi2 =Wi2+Qi2=ncy(T2—Ty1). Avec: W12 =0

o |
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Donc : Q12 = ncy(T2—Ty)
Q12=1x2.5x8.31 (450 - 298) = 3157.8
Donc : Q12 =3157.8J

Calcul de Q23

Ona: AU23=Wao3+ Q23=0,donc:
Q23 = - W2.3=-3856.4 J

Calcul de Qz-1

Q31 =0, (la transformation 3-1 est adiabatique)
On aura donc :

Qcycle = 3157.8 — 385 6.4= - 698.6

Donc : Qcycle = - 698.6 J

On a: Weycle = - Qcycle =AU cycle = 0. En déduit alors que le premier principe de la

thermodynamique est Vérifié.

Exercice 9
On considere le cycle ABC suivant décrit par une mole de gaz parfait.

- Une compression isotherme réversible de 1’état initial A ( Py = 2.05 atm,V, = 10 L, Ty) a
I’état B (Pg = 20.5 atm, Vg, Tg).

- Une transformation isobare qui raméne le gaz a 1’état C(P¢, Vc= Va, Tc)

- Une transformation isochore qui raméne le gaz a son état initial.

1- Représenter qualitativement le cycle de transformations sur un diagramme de Clapeyron
(P, V)

2- Calculer T, Tg, Vg, Pc et Tc

3- Calculer, en calories, le travail et la chaleur échangés ainsi que les variations d’énergie

interne et d’enthalpie du systéme pour chaque transformation et pour le cycle

Données : R = 0.082 £.atm. mol*.K1 = 2 cal.mol. K, ¢y = 32 R, cp = g R, 1 l.atm = 24.23 cal

m
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Solution

1- Représentation du cycle sur un diagramme de Clapeyron

P A
B . C
PC=PE}| >
Pat -1
VE ' v
Va=Vc

2- Calcul de Ta, Tg, Vg, Pc et T

Calcul de T, et Tg

Ona: PAVA: nRTA=> TA: P::A
W= 2.05x10 =250
1x0.082
Ty= 250 K.

-La transformation A-B est isotherme, donc Tg =T, = 250 K.

Calcul de: Vg

nRTg

Ona:Vg= >
B

1X0.082X250 _
20.5

VB: 1

VB = 1 ‘F
Calcul de Pc et T¢
La transformation B-C est isobare, donc :

PC = PB: 20.5 atm

PcVe

Ona: P:Ve=nRT; =T.= -
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20.5%10
1x0.082

= 2500

C =
Donc: T = 2500 K.
3- Calcul de W, Q, AU et AH pour chaque transformation

La transformation isotherme A-B :

Ona:Wug=-NnRTy InB
Va

Wip= - 1x2x250 In—— = 1151.3

Donc: Wyp=1151.3 cal.

Ona: AUpg= Qapt Wap= 0= Qap=-Wjs
Donc: Qap=-1151.3 cal

* AUpg=0

* AHpag =0

La transformation isobare B-C :

* wgc = -Pg(Vc - VB)

wpc = -20.5(10 — 1) = -184.5

Donc : wgc =-184.5 l.atm = 18689.9 J = - 4471.25 cal
* Qpc =ncp(Te-Tp)

Qe = 1x2 x2(2500 - 250) = 11250

Donc : Qe = 11250 cal

AUgc= Qpct Wapc= NcyAT = ncy(Tc- Tp)
AUgc= 1% X2(2500 - 250) = 6750

Donc : AUg= 6750 cal

* AHgc= Qp = Qpc = 11250 cal

La transformation isochore C-A :
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*wea=0

* Qca= Qv=ncy(Ta- Tc)

Qca= 1x§ x2(250 - 2500) = -6750

Donc : Qca =-6750 cal

* AHca= nep(Ty- Te)

AHca= 16 X2(250 - 2500) = -11250

Donc : AH¢p =-11250 cal

Le travail et la chaleur échangées au cours du cycle
* Weycle™ WaB T Wpe T Wep

Weyae= 1151.3 — 4471.25 + 0 = -3319.95
Donc: weycle =-3319.95 cal

* Qcycle = QaB + Qe + Qca

Qcycle=-1151.3 +11221.25 - 6750 = 3319.95
Donc: Qcycle = 3319.95 cal

*AUcycle = AUpp + AUpc + AUcp

AUyeie = 0 + 6750 — 6750 = 0

Donc: AUy = 0 cal

* AHcycle = AHpp + AHpc + AHca

AHyaie= 0 +11250 - 11250 = 0

Donc: AH¢yqe =0 cal

r
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I- Introduction
La thermochimie est une partie de la thermodynamique consacrée a 1’é¢tude des chaleurs de
réaction, c’est a dire des chaleurs échangées par le systéme siege de réaction chimique avec

Le milieu extérieur.
La réaction chimique est le passage d’un systéme d’un état initial a 1’état final.

aA+bB ——» cC+dD.Ou:
a, b, c et d appelés coefficients stoechiométriques de la réaction.
A et B sont des réactifs.

C et D sont des produits.

I1- Chaleur de la réaction

On appelle chaleur de la réaction, la chaleur échangée par le systeme (la réaction) avec le milieu
extérieur a pression constante. Elle est aussi appelée enthalpie de réaction, notée AHR

- Chaleur de réaction a volume constant : Cette chaleur de réaction, notée Qv, est égale a la
variation d’énergie interne de la réaction AUr entre les états initial et final.

Qv =AURr

- Chaleur de réaction a pression constant : Cette chaleur de réaction, notée Qp, est égale a la
variation d’enthalpie de la réaction AHR entre les états initial et final.

Qr = AHR.

Pour une réaction en phase gazeuse a température T, on a : AH = AU + A(PV), Puisqu’il s’agit

de gaz parfaits on aura : Qr = Qv + A(nRT)

Donc : Qp = Qv + RTANn. Avec: An : variation du nombre de moles des espéces en phase
gazeuse au cours de la réaction chimique.

An = ) n;(produits)gaz - Y, n;(réactifs)gaz

I11- Etat standard

Un corps est a 1’état standard lorsqu’il est pris a 1’état pur, sous la pression d’un bar et a la

température standard de 25 °C.

VI- Enthalpie standard de formation d’un composé (AH;)

Elle est ¢gale a la variation d’enthalpie accompagnant la réaction de formation d’une mole de

ce composé, sous 1 atmospheére, a partir des corps simples.

@
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Par convention, 1’enthalpie standard de formation d’un corps pur simple est nulle.

V- Enthalpie standard d’une réaction chimique (AHg)

I1 existe deux méthodes pour calculer I’enthalpie d’une réaction chimique :
V-1- Méthode directe (la loi de Hess)
Soit une réaction chimique qui se fait a pression P et température T :

Réactifs AHp, , Produits

L’enthalpie de la réaction est déterminée par la relation suivante :
AHg = ¥ v;AH; (produits) - ¥ v;AH; (réactifs) (la loi de Hess). Avec :
v; . coefficient stoechiométrique

V-2- Méthode indirect
Cette méthode est basée sur 1’enthalpie standard de la réaction principale et les enthalpies

standards des reactions secondaires (combinaison des réactions).

VI- Energie de la liaison

Considérons la réaction de formation d’un composé gazeux AB (g) a partir des atomes A

et B pris a I’état gazeux.

A (g) +B(g) —AB(g)

La variation d'enthalpie de cette réaction, notée AH, 5 ouE,_g , est égale, par définition, a
I’énergie de formation d'un composé gazeux a partir de ces constituants pris a I'état atomique

et gazeux. Par convention cette énergie est toujours négative.

VII- Variation de I’enthalpie standard d’une réaction avec la température : Loi de
Kirchhoff

La loi de Kirchhoff permet de calculer I’enthalpie standard d’une réaction a une température

T2 connaissant 1’enthalpie de cette réaction a une température Ti.
o 0 T
AHp = AHR(Ty) + fT 2ACp dT
1

-Si les capacités calorifiques sont constantes dans 1’intervalle de température considéré

E
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AHg(T,) = AHR(T;) + ACp(T2- T1). Avec :
ACp = Y, vCp(produits) - Y; vCp(réactifs)

- Si la réaction est effectuée a volume constant, la chaleur de réaction a volume constant a la

température T2 est donnée par :
AU(T,) = AU(Ty) + ACy(T2- T1). Avec :

ACy = ), vCy(produits) - ), vCy(réactifs)

VIII- Energie réticulaire d’un cristal ionique

L’énergie réticulaire (Er), correspond a 1’énergie libérée lors de la formation d’une mole de
cristal a partir de ses ions constitutifs pris a 1’état gazeux.

Cette énergie peut étre calculée a partir de données thermodynamiques par le cycle de Born-
Haber.

E
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Exercices et solutions
Exercice 1

Calculer la variation d’enthalpie de la réaction suivante :

2CHa(g) > C2He(9) + H2(0)

Données : AH;(H,0) = -285.84 KJ.mol, AH{(CO,)q = -393.51 KJ mol*;
AHom (CHa)g = -890.35 KJ mol™, AH;, (C2Hs)g = -1559.85 KJ mol*
Solution

-Calcul de I’enthalpie de la réaction suivante :

2CHa4(q) AHp » C2He(g) + H2 (9)

D’aprés la loi de Hess on a : AHg = Y v;AH; (produits) - . v;AH¢(réactifs)
AHg = AH; (C2Hg)g + AH; (Ha)g - 2AH; (CHa)g . Avec : AH; (H2)g =0
D’ou : AHg = AH; (CoHg)g - 2AH; (CH4)g ............ (1)

-Calcul de AH; (CHa)q

CHa(g) + 202 () ___AH.p,, , CO2(Q) + 2H20(l). AH;qp(CHa)g = -890.35 KI/mol

Ona: AHg = ¥ v;AH; (produits) - ¥, v;AH (réactifs) (loi de Hess).

AH_ ., (CH,)g = AH; (CO2)g + 2AH; (H20); - AH; (CHa)g - 2AH; (O2)g . Avec : AH; (O2)g =0
Donc : AH; (CHa)g = AH; (CO2)g+ 2AH; (H20)i - AH_,,, (CHy)g

AH; (CHa)g = -393.51 + 2(-285.84) - (-890.35) = -74.84

Donc: AH; (CHa4)g = -74.84 KJ

-Calcul de AH{(C2Hs)g

CaHs(g) +302 Q) ___aHy,y,  2CO2(g) + 3H0()

AH_,,(C2He)g = 2AH{(CO2)q + 3AH(H20); - AH¢(C2Hs)g - %AH;(Oz)g. (loi de Hess)

D’ou : AH; (C2He)g = 2AH; (CO2)g + 3AH; (H20): - AH, .., (C2He)q
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AH; (C2He)g = 2(-393.51) + 3(-285.84) - (-1559.85) = -84.69
Donc : AH; (C2Hg)g = -84.69 KJ

D’aprés I’équation (1) on a : AHg = AH; (C2Hs)g - 2AH; (CHa)g
AHp, = -84.69 -2(-74.84) = 64.99

Donc : AHg=64.99 KJ

Exercice 2

1- Calculer I’enthalpie standard de formation de I’eau oxygénée (H202)i, on utilisant les

réactions suivantes :

2H2(g) + 02 (9)—— 2H.0 (I) AH; =-136.5 Kcal

H202() ———H:0 () +3 02 () AH; =-23 Kcal

Sachant que I’enthalpie standard de formation de 1’eau est de AH;(H,O)| = -68.3 Kcal. mol*

2- Calculer I’enthalpie de formation de I’eau vapeur a la température de 100 °C

Données : cp(H2)g = 6.8 cal /mol K ; cp(0O2)g = 6.97 cal /mol K ; cp(H20) = 18 cal /mol K,
AH,(H,0) = 10526.31 cal /mol

Solution

1- Calcul de I’enthalpie standard de formation de 1’eau oxygénée (H202)i,
On a: Hz02(1) ———> H20(]) + - Oz(g). AH; = -23 Kcal

D’aprés la loi de Hess on a: AHg = ¥ v;AH; (produits) - ¥ v;AH(réactifs)
Donc : AH; = AH; (H20)i + % AH; (O2)g - AH; (H202)1 . Avec : AH; (O2)g = 0
D’ou : AH¢(H202)1 = AH¢(H20)i - AH, ............ (D

-Calcul de AH¢(H2O):

Ona: 2Hz(g) + 02 () — 2H,0 (I) AH; =-136.5 Kcal

D’aprés la loi de Hess on a : AH] = 2AH; (H20)i - AH{(O2)q - 2AH; (Hz2)g. Avec :

j
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AH{(02)q = 2AH; (H2)g = 0 (corps purs simples).

Alors, AH; = 2AH{(H20)i = AHy(H20)i =2 AH; ............. )

A partir des équations (1) et (2) on peut écrire : AH{(H.05) = % AH;- AH,
AH{(H,0;); = 5(-136.5) - (-23) = -45.25

Donc : AH¢(H202) = -45.25 Kcal

2- Calcul de I’enthalpie de formation de 1’eau vapeur a la température de 100 °C
Ha(g) + 502 (g) ———— H20 (9)

D’aprés Kirchoffon a : AH;_T = AH;_TO+ fTFl; AcpdT

AHg 1 = AHg 7, + Acp(T —To)

Donc : AHg ;40 (H,0)g = AHf ,(H,0)1 + Acp (100 - 25) + AHy. Avec :

Acp = cp(H20)1- 5 cp(O2) ~cp(Ho)

Acp = 18 - 2(6.97) - 6.8 = 7.715 cal/K

D0l : AH; ;00(H,0)g = -68630 +7.715 (100 - 25) + 10526.31 = -57195.06

Donc : AHg ;,,(H,0)g = -57195.06 cal = -57.195 Kcal

Exercice 3

On considére la réaction suivante :

NH(g) + 5 O2(9) > "N (9) + 2 H,0(l) To=298K,P=1atm

1- Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a To = 298 K
2- Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a T1 = 400 K

Données : AH,(H20)i= 44 KJ/mol T, (H20) =373 K

3
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Molécule NH3(g) | O2(g) | N2(g) | H2O(I) | H20(9)
AH{(KJ/mol) | -46.20 | 0 0 -285.80 | -241.83
cp (3. mol'K? [ 35.06 |29.36 [29.12 [ 75.29 | 34.23

Solution

NHs(g) + 5 O2(9) > N2 (g) + 3 H20(1)

1- Calcul de I’enthalpie standard de cette réaction a To = 298 K

D’aprés la loi d’Hess on a : AHg = Y v;AH; (produits) - ¥, v;AH(réactifs)

AHg = ~AH{(N2) += AH(H20)1 - AH{(NH3) - 2AH(02). Avec : AH{(Oz) = AH{(N2) = 0
AHy = 2 AH{(H20) - AHy(NHs)

AHy, == (-285.80) - (-46.20) = -382.5 KJ.

2- Calcul de I’enthalpie standard de la réaction a T1 =400 K

To  NHs(@) + 20ag)__ s, oNag) + 2 HO()

Ti NH(@) + 2020) _ amym ,5Nag) + = Hz0(0)

D’apres la loi de Kirchoffon a : AHOR_T = AHOR,TO+ f,;ro AcpdT

L’eau passe de 298 K a 400 K selon le chemin suivant :

H20(1) » H2O(1) — H20(0) » H>O(Q)
To =298 K T,=373K T,=373K T, =400 K
Donc:

AHy = AHp .+ fTTO"AcpdT + fTTV " AchdT + n AHy (H20),

AHg ¢, = AHg r + Acp(Tyv-To) + Acp (T1—Tv) +n AHy (H20)

j



Chapitre IV Thermochimie

-Calcul de Acp

Acp= ; cp(H20)1 + % cp(N2)g 'Z cp(02)g - cp(NHz)g

Acp=2(75.29) +~(29.12) - > (29.36) — 35.06 = 70.415 J/K

-Calcul de Acp

Acp = Z cp(H20)g + % cp(N2)g - % cp(O2)g - cp(NHs)g

Acp =>(34.23) + 2 (29.12) - = (29.36) —35.06 = 8.825 J/K

D’ou:

AHR 400k =-382.5 +70.415.10° x (373-298) + 8.825.10° x (400-373) + = (44) = -310.98

Donc: AHg 490k = -310.98 KJ

Exercice 4

Soit la réaction : HzS(g) +> O2(0) »S02 (g) + H20(l)

1- Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a To = 298 K
2- Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a T1 = 800 K

Données : AHy(H20) = 44 KJ/mol Ty (H20) =373 K

Molécule 0O2(9) | H2S(g) | H20(g) | H20(1) | SO2(g)
AH{(KJ/mol) |0 -20.15 | -241.83 | -285.80 | -296.90
ce(J.mol*K™D [ 29.36 | 3397 [3423 [7529 |39.92

Solution

HaS(g) +2 Oa(g) Ay SOz (g) + HoO()

1- Calcul de I’enthalpie standard de cette réaction a To = 298 K
D’apres la loi de Hess on a :

AHg = ¥ v;AH; (produits) - ¥, v;AHg(réactifs)
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AHy = AH{(SOz)g + AHy(H20)i - ZAH{(O2)g - AH(H2S)g. Avec AH(Oz)g = 0

AHg = - 296.90 — 285.80 + 20.15 = -562.55 KJ

2- Calcul de I’enthalpie standard de cette réaction a T1 = 800 K

To=25°C  HzS (g) + 20(9) ATy SOx(g) + HO())

Ti=527°C HoS(q) + ;02(0)___amym) ,SOx(g) + H:0(9)

D’apres la loi de Kirchoffon a : AH;_T = AHOR’TO+ f,;ro AcpdT

L’eau passe de 298 K a 800 K selon le chemin suivant :

H20(l) —» H>O(l) +» H>0(Q) — H>0(g)
To=298 K Ty=373K Tv=373K T1=800K
Donc:

AHy ¢, = AHp q+ fTTo"AcpdT - fTTVl AchdT +n AHy (H20))

AHg 7 =AHg 7+ Acp(Ty -To) + Acp (T1—Tv) + n AHy (H20)

-Calcul de Acp

Acp= cp(H20)1 + cp(SO2)g - = cp(02)g - cp(H2S)g

Acp=75.29 +39.92 -2 (29.36) - 33.97 = 37.2 JIK

-Calcul de Acp

Acp = cp(H20)g + cp(SO2)g - 2 cp(02)g - cp(H2S)q

Ach=34.23 +39.92 - 2 (29.36) - 33.97 = - 3.86 J/K

D’ou:

AHR  goo k = -562.55 + 37.2.103x (373 - 298) - 3.86.10° x (800 - 373) + 44 = -517.41

Donc: AHg | goo = -517.41 KJ
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Exercice 5
On considére la réaction suivante :

Fe(s) + %2 O2(g) » FeO(s)

1-Calculer ’enthalpie standard de la réaction AHg a To = 298 K
2-Calculer AHy, de la réaction & T1 = 1900 K sachant que AH? (Fe)s = 14.9 KJ/mol et

Ti(Fe)s = 1807 K

Donnees :
Molécule Fes) | Feqy | Ozg | FEO(s)
AH{(KJ/mol) |0 0 0 -272.04
ce 3.mol*K?) | 249 |46 29.4 | 49.70

Solution

Fe(s) + %2 O2(9) » FeO(s)

1- Calcul de I’enthalpie de la réaction a To = 298 K

D’aprés la loi de Hess on a :

AHg = ¥ vAH; (produits) - ¥ vAH(réactifs)

AHy = AH{(FeO)s - AH{(Fe)s - ~AH{(Oz)g. Avec : AH{(Fe)s= AH{(02)g = 0
D’ou : AHg = AH{(FeO)s = -272.04 KJ

2- Calcul de I’enthalpie de la réaction a T1 = 1900 K

Le fer passe de 298 K a 1900 K selon le chemin suivant :

To=298 K Fe(s) + % 02(g) AHg (Ty) . FeO(s)
Ti(Fe) = 1807 K Fe(s)
[ AHg(T;)
Ti(Fe) = 1807 K Fe(l)
T1=1900 K Fe() + % 02(0)
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D’aprés la loi de Kirchoff ona : AHg ¢, = AHg ,+ f,l:rol AcpdT
AHy 1, = AHp 1 + fTTO fAcpdT + fTTf " AchdT + n AHs (Fe)s
AHg ¢, = AHg ¢+ Acp(Tr -To) + Acp (T1 —Tr) + n AHr (Fe)s
-Calcul de Acp entre [T, , T¢]

Acp= cp(FeO)s - % cp(O2)g - cp(Fe)s

Acp=49.70 -~ (29.4) —24.9 = 10.1 /K

-Calcul de Acp entre [T¢, Ty ]

Acp = cp(FeO)s - % cp(0O2)g - cp(Fe)

Ach=49.70 - > (29.4) 46 = -11 J/K

D’ou:

AHR 1900k = -272.04 + 10.1x1073x (1807 - 298) — 11x1073x (1900 - 1807) + 14.9 = -242.92

Donc: AHg 1900 k = - 242.92 KJ

Exercice 6

Soit la réaction d’hydratation de 1’éthyléne a la température standard To = 298 K et sous la
pression atmosphérique.

C2Ha(g) + H20(1) » CoHsOH(l)

1- Calculer I’enthalpie de la réaction a I’état standard sachant que 1’enthalpie de la réaction a
T1 =573 K est égale a -66.97 KJ

2- En déduire la chaleur de la réaction a volume constant.

Données : AHy,,(H20) = 44 KJ/mol, Tvap (H20) = 373 K, AHy,,,(C2HsOH) = 24.52 KJ/mol,

Tvap (CZHSOH) =351 K.
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Molécule C2oHa(g) | H20(g) | H20(l) | C2HsOH(g) | C2HsOH(I)
ce (J.mol*K?) | 41.80 33.44 75.24 54.34 117.00
Solution

1- Calcul de I’enthalpie de la réaction a 1’état standard (To = 298 K)

To CoHa(g) + H>O(1) AHg (To) > C2HsOH(l)

Ti CoHa(g) + H20(g) AHR(Ty) , C2HsOH(g)

Ethanol et I’eau passent de 298 K a 573 K selon le chemin suivant:

C2HsOH(I) ————— C2HsOH(I) ——— C,HsOH(g) ——— C2HsOH(g)

To =298 K T, =351 K T,= 351 K T,=573K
H20(1) » H2O(1) +» H>O(Q) —> H>0(0)
To=298 K T, =373 K T,=373K T,=573K
Donc:

AHg 7 =AHg o+ fTTOVAcpdT + fTT‘VIAcl’DdT + fTT,Vl AcydT + AHy (H20); + AHy (C2HsOH),

AHg 1, = AHg, 7.+ Acp(Ty-To) + Acp (Ty-Tv) + Acp (T1—T; ) + AHy (H20)1 + AHy (C2HsOH),
D’ou:

AHg 1= AHg 1, - Acp(Tv-To) - Acp (Ty—Tv) - Acp (T1—T; ) - AHy (H20)1 - AHy (C2HsOH)
-Calcul de Acp

Acp= cp(C2H50H); - cp(H20) - cp(CaHa)g

Acp =117 —75.24 — 41.80 = -0.04 JIK

-Calcul de Acp

Acp = cp(C2HsOH)g - cp(H20)1 - cp(CaHa)g

Acp=54.34 —75.24 — 41.80 = -62.7 J/IK
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-Calcul de Acp

Acp = cp(C2Hs0H)g - cp(H20)g - cp(C2Ha)g
Acp=54.34 —33.44 —41.80 = -20.9 J/K
Donc :

AH;{, T,= - 66.97 + 0.04x103x(351 -298) + 62.7x10°x(373 — 351) + 20.9x10°x(573 — 373) -
44 — 24,52

AHp 7,=-129.93 K]

2- Calcul de la chaleur de la réaction & volume constant.
Ona:Qv=Qp— RTAn. Avec:

Qp = AHR(T,) et An = ¥ n(produits)q - Y. n(réactifs)q
An=0-(0+1)=-1mol

Donc : Qv = -129.93—- 8.31x10°x298x(-1) = -127.45

Donc : Qv =-127.45 KJ

Exercice 7

Soit la réaction suivante :

N2(g) + 202(g) —> N,04(g). AHg=8.57 KJ & T1 = 400 K
1- Calculer la chaleur de la réaction a volume constant a To = 298 K

2- Déterminer 1’énergie de liaison AH;, (N=0) dans N2Oa(g)

Données :
Liaison 0=0 N=N N-N N—-O
AHg (KJ/mol) 497 945 .58 160.70 212.70
Molécule 02(q) N2(q) N204(9)
cp (J.mol*K?) |29.37 29.29 77.28
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Solution

N2(g) + 202(g)—— > N204(g). Avec : AHgr = 8.57 KJ 4400 K
1- Calcul de la chaleur de la réaction a volume constant a To = 298 K
Ona: AHg = AUy + RTAn = AUR(298) = AHR(298) - RTAn
-Calcul de I’enthalpie de la réaction a 298 K et An

D’aprés la loi de Kirchoffona: AHg = AHgp + f;;l AC, dT
AHgy,= AHg g, +ACp (T1—To)

AHER,298 K)~ AHZRAOO k) - ACp (T1—To)

Avec : ACp = Cp(N20a) - Cp(N2)g — 2¢p(O2)g

ACp=77.28 — 29.29 -2(29.37) = -10.75

ACp=-10.75J /K

D’ou:

AHg(298) = 8.57 + 10.75 x10%(400 - 298) = 9.67

Donc : AH(298) = 9.67 KJ

Ona: An =) n(produits)g - ), n(réactifs)g

An=1-3=-2mol

D’ou : AU (298) = 9.67 - 8.31x103 x 298(-2) = 14.62

Donc : AU (298) = 14.62 KJ

2- Calcul d’énergie de liaison AH; (N=0) dans la molécule N,O4 sachant que sa formule

8] O

développéest: ©—N-—N O
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N2(g) + 202(9)  AH? » N204(g)........... 1))

AHg(N=N 2AH4(0=0)

J' JV

2N(g) + 40(g)

D’apres le cycle on a :

AH; (N20s) = AHan=n) + 2AHg(0=0) + AHiiais. AVEC :

AHiiais = AHL(N-N) + 2AH L (N=0) + 2AHL (v 0)

Donc : AH; (N204) = AHyn=n) + 2AHd(0=0) +AHL(N-N) + 2AHL (N=0) + 2AHL (N0

AH(N,04) — AHd(N=N) — 2AHd(0=0) — AHL(N-N) — 2AHL(N-0)
2

D’ou : AH(n=0) =
-Calcul de I’enthalpie de formation de N2O4

D’aprés la réaction (1), on a :

AHR(298) = AH{(N204)g car AH¢(N2) = 2AH; (02) =0

Donc : AH; (N204) = AHR(298) = 9.67 KJ/mol

9.67 — 945.58 — 2(497) —(—160.70) — 2(-212.70) _
2

D’oit : AHy(n-0) = - 671.91

Donc : AHL(=0) = - 671.91 KJ/mol

Exercice 8

On considére la réaction suivante a To = 298 K

CO2(g) + Ha(g) » CO(g) + H20(1)
1- Calculer ’enthalpie de la réaction AHR (To) en utilisant les énergies de liaisons.
2- Déduire la chaleur de la méme réaction a volume constant Qv

Données : AH,(H20) = 44 KJ/mol, R = 8.31 Jmol K™
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Liaison C=0dans CO, | C=OdansCO | H-H | H-O
AHZ(KJ/mol) | 803.3 1070.3 436 | 463

Solution

1 - Calculer d’enthalpie de la réaction AHR (To)

CO2(g)
2AHy(C=0)

C(g) +20(g) + 2H(g)

+  Ha(9)
Ha(H-H)

AHp ,CO(g) + H20(1)

'A HV

AHI(C=0) +2AH (O-H)  CO(g) + H20(g)

Ona: AHp = 2AH4(C=0) + AHg(H-H) + AH(C=0) + 2AH.(O-H) - AHy

AHp = 2(803.3) + 436 - 1070.3 - 2(463) — 44

AHj, = 2.3 KJ

2- Calcul de la chaleur de la réaction a volume constant Qv

Ona: Qpr =Qv+ RTAn = Qv=Qpr- RTAn

Avec : An = Y n(produits)g - Y n(réactifs)q

An = (1+0) - (1+1) = -1 mol

D’ot : Qv =2.3 - 8.31x 298(-1).10° = 4.78

Donc: Qv=4.78 KJ

Exercice 9

Soit la réaction entre 1’hydrazine N2Ha(l) et I’ecau oxygénée H20»(l) dans les conditions

standard : N2Ha(l) + 2H202(1)

> 4H,0(g) + N2(g). Avec AHg=-628.4 KJa To

1- Calculer I’enthalpie standard de formation de N2Ha(l) a To.

2- Calculer I’enthalpie de formation de N2Ha(l) & partir des énergies de liaisons, sachant que

AH,(N2H2) = 43

.9 KJ/mol
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3- Calculer I’enthalpie de la réaction précédente a T1 = 300 K sachant que N2Ha(l) et H2Ox(1)
ne changent pas d’état physique a cette température et ACp = -113.63 J/K

Données : AH¢(H202)i = -187.6 KJ/mol, AH;(H20), = -241.83 KJ/mol

Liaison H-H | N=N | N-N | N-H
AH(KJ/mol) | 430.5 | 943.8 | 163 | 390.4

Solution

N2Ha(l) + 2H202(1) > 4H,0(g) + N2(g)

1- Calcul de I’enthalpie standard de formation de N2Ha(l).

D’aprées la loi de Hesson a :

AHg = Y v;AH; (produits) - ¥ v;AH(réactifs)

AHg = 4AH{(H20)g + AH{(N2)g - 2AH¢(H202)i - AH¢(N2Ha4)i. Avec AH¢(N2)q = 0
AH¢(N2Ha)i = 4AH(H20)q - 2AH{(H202)i - AHg

AH¢(N2Ha)i = 4(-241.83) -2(-187.6) + 628.4 = 36.3

Donc : AH{(N2Ha)i = 36.3 KJ/mol

2- Calcul de I’enthalpie de formation de N2Ha(l) a partir des énergies de liaisons.

N2(g) + 2H2(g) AH;(NoHa) 5. N2Ha(l)
AHg(N= N) 2AHy(H-H) -AH,

2N(g) + 4H(g) AAH_ (N-H) + AH, (N-N) > N2Ha(g)

D’aprées le cycle on a :

AH¢(N2Ha4)i = AH4(N= N) + 2AHq(H-H) + 4AH (N-H) + AHL(N-N) - AH,
AH;(N2Ha) = 943.8 + 2(430.5) + 4(-390.4) - 163 - 43.9 = 36.3

Donc : AH;(NzHa) = 36.3 KJ/mol

3- Calcul de I’enthalpie de la réaction entre N2Ha(l) et H2O2(1) a T = 300 K
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D’apres la loi de Kirchoffon a :

AHp(Ty)= AHp(T,) + fTTO " AC, dT

AHR(300) = AHR(298) +ACpAT

AHR(300) = AHR(298) + ACp(300 - 298). Avec ACp=-113.63 J/K
Donc : AHg(300) = -628.4 — 113.63. 10-3(300 - 298) = - 628.631

Donc : AHg(300) = - 628.631 KJ

Exercice 10

La combustion compléte d’une mole de CH3-CO-CH3 dégage 1790 J a To = 298 K, selon la

réaction suivante :

CsHsO(l) + O2(0) »CO2(g) + H20(1)

1 - Equilibrer la réaction.

2- Calculer ’enthalpie standard de formation de ’acétone (AH;) & To = 298 K.

3- Calculer I’enthalpie de combustion (AHcomb) & T1 = 320 K.

4- Calculer I’énergie de liaison AH(O-H) dans la molécule d’eau gazeux (H20)q.
Données : AHy(H20), = 44 KJ/mol, Ty(C3HsO) = 329 K

A298Kona:

Molécule CO2(g) | H20(I) | O2(g) | C3HesO(l)
AH¢(KJ/mol) | -393.50 | -285.53 | 0 -
ce(d.molt.KY [37.20 |7540 |29.37 |12550

Liaison H-H | O=0
AHj(KJ/mol) | 436 | 497

Solution

1- Equilibrer la réaction
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CsHsO(I) + 4 O2(q) AHC o , 3C02(g) +3 H20(1). To =298 K

2-Calcul de I’enthalpie standard de formation de C3HgsO(l)

D’apres la loi de Hess on a :

AH_omp = 3AH{(CO2)q + 3AH{(H20)i - AH¢(CsHsO)i. Avec: AH¢(O2)g =0
D’ou : AH{(C3HsO) = 3AH{(CO2)q + 3AH{(H20)i - AH (1

AH{(C3HgO)i = 3(-393.50) + 3(-285.53) - (- 1790) = -247.09

Donc: AH¢(CsHsO)i= -247.09 KJ/mol

3-Calcul de I’enthalpie de la combustion a T1 = 320 K (pas de changement d’état)
AHR 350 = AH3gg + [ ACpdT = AH36g + ACp(T1 — To) (loi de Kirshoff).
Avec : ACp= 3cp(CO2)g + 3cp(H20)1 — cp(C3HeO)i — 4cp(02)g

ACp= 3(37.20) + 3(75.40) -125.50 — 4(29.37) = 94.82 J/K

AHp 350 = -1790 + 94.82107%(320 - 298) = -1768

Donc : AHg 550 = -1768 KJ

4- Calcul de I’enthalpie de la liaison (O-H) dans la molécule d’eau gazeux (H20)q

Ha() +  502(9) MM HoO(])
AHy(H-H) ~AHq(0=0) —AH;,
2H(g) + O(9) 20, (O-H)  H20(g)

D’aprés le cycle on a :

AH;(H20)1 = AHq(H-H) + %AHd(O:O) + 2AH; (O-H)— AH;,
AHj, (O-H) == [AH{(H20): - AHa(H-H) - - AH: d(0=0) + AH]
AH;, (O-H) = - [-285.53 — 436 - — (497) + 44] = -463

Donc : AH; (O-H) = - 463 KJ/mol.
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Exercice 11

Le propene-2-al (CH>=CH-CHO) de formule brute C3sH4O est liquide dans les conditions

standards.

1- Ecrire et équilibrer la réaction de combustion de C3H4O(l) a To= 298 K en précisant 1’état

physique des réactifs et des produits.

2- Calculer I’enthalpie standard de formation de CzHsO(l) a partir de la réaction de combustion.
AH_,,.;,(CsH40) = -1628.53 KJ/mol.

3- En déduire la chaleur de la réaction a volume constant a To = 298 K.

4- Calculer I’enthalpie de cette réaction a T1 = 343 K, sachant que C3HsO(1) ne change pas d’état
physique & cette température.

5- Si I’enthalpie de formation de C3HsO(l) calculée a partir des énergies de liaison et de
sublimation du carbone est de -94.88 KJ/mol. Calculer 1’énergie de la liaison C=O dans la
molécule C3H4O(l)

Données : AH, (C3H40)i = 20.9 KJ/mol, AH_;,(C)s = 717.7 KJ/mol, R = 8.31 JK"*mol*,

Molécule C3HisO (I) | CO2(g) | H20(1) 02(9)

AH? (KJ/mol) | ? -392.92 | -28591 |0

cp(J/mol.K) | 120.50 37.1 75.2 29.4

Liaison H-H C-C O0=0 |C=C |C-H C=0

AHY(KJ/mol) | 434.72 | 346.94 | 494.91 | 614.46 | 413.82 | ?

Solution

1- La réaction de combustion de C3H4O(l)

CaHiO() +702(9) ___ 8Miyy  ,3CO2(g) + 2H:0()

2- Calcul de I’enthalpie standard de formation de C3sH4O(l) & partir de la réaction de combustion
Ona: AHg = AH_,,,;, = 2. v;iAH; (produits) - ¥ v;AH(réactifs).

o

AHg = AH_, .= 3AH{(CO2)q + 2AH(H20); - %AH;(Oz)g - AH{(C3H40)1. Avec AH{(O2) =0

3
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Donc : AH¢(C3H40) = 3AH{(COz)g + 2AH;(H20)i - AH_, ..,
AH{(CaH4O(I)) = 3(-392.92) + 2(-285.91) + 1628.53 = -122.05
Donc : AH?(C3sH40(l)) = -122.05 KJ/mol

3- Calcul de la chaleur de la réaction a volume constant
Ona:Qv=Qp—RTAn. Avec :

Qp = AHR(T,) et An = ¥ n(produits)q - Y. n(réactifs),

An =3 -%:-0.5 mol

D’ou : Qu=-1628.53 — 8.31(298) (-0.5).103 = -1627.29

Donc : Qv=-1627.29 KJ/mol

4- Calcul de I’enthalpie de la réaction a 343 K

To=25°C CsHaO(l) + Z02(Q)___ AHz(r) , 3COa(g) + 2H0()

T1=70°C CsH:O (1) + 202(9) AHy(T) , 3COx(g) + 2H:0()

D’apres la loi de Kirchoffon a :

AHp(T,) = AHp(T,) + fTTol ACp dT

AHg(343) = AHR(298) + ACp(343 —298). Avec :
ACp = 3p(COz)g + 2p(Hz0)i - c(CaHaO)l - Zcp(O2)g
ACp = 3(37.1) + 2(75.2) -120.50 - %(29.4)

ACp = 38.3J/K

D’ou : AHg(343) = -1628.53 + 38.3x1073(343 - 298)

AH;(343) = -1626.80 KJ

B
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5- Calcule de I’énergie de la liaison C=0 dans la molécule C3HsO(l)

3C(s) +  2Hx(g) + 50(9) AH(C3H,O)1 ,CaHsO(1)
3AH.,, (c)s 2AHy(H-H) lZAHd(o:O) -AH,
3C(g) + 4H(@+ O(g) AHjiaj ,. C3H40(q)

D’apres le cycle on a :

AH?(C3H40) = 3AH,,,;, + 2AHg(H-H) + iZAHd(O:O) + AHiiais - AHv(C3H4O)
Donc : AHjisis = AH? (CsH40)) - 3AH.,;, - 2AHg(H-H) - %AHd(O:O) + AHy(C3H40),
AHiiais = -94.88 - 3(717.7) - 2(434.72) - %(494.91) +20.9=-3343.97

Donc : AHiiais = -3343.97 KJ/mol

Sachant que la formule développée de la molécule C3H4O est :

H H @)
N | Va
/C=C_C\H
H

Donc : AHjiais = 4AH(c-H) + AH(c-c) + AH(c=c) + AH(c=0)
D’ou : AH(c=0) = AHiiais - 4AH(c-H) - AH(c-c) - AH(c=c)
AH(c=0) = -3343.97 - 4(-413.82) -(-346.94) - (-614.46) = -727.30

Donc : AH(c=0) = -727.30 KJ/mol

Exercice 12

L’éthanol C2HsOH est liquide a To = 298 K

1- Ecrire la réaction de combustion de 1’éthanol liquide a To = 298 K.
2- Calculer la chaleur dégagée par cette réaction AHg & To.

3- Calculer la chaleur dégagée par cette réaction AHg & T1 = 343K.

4- En vous servant de AH; de COx(g), calculer I’enthalpie de sublimation AHg,,, du carbone.

E
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Données & 298 K : AH;(0=0) = 498 KJ/mol, AH3C=0) = 803.5 KJ/mol

Molécule CO2(g) | H20(1) | O2(g) | C2HsO(1)
AH¢(KJ/mol) |-393 |-286 |0 277
cp(J.mol*KY [37.10 |75.20 |29.4 |111

Solution
1- la réaction de combustion

C2Hs0H (1) + 302(g) MMy, 2C05(g) +3H:0(1)a To=25°C

2- Calcul de la chaleur dégagée par la réaction AHg & To= 298 K
D’apré la loi de Hesson a :

AH_, .., = 2AH{(CO2)q + 3AH{(H20)| - AH¢(C2HsOH),

AH. ., = 2(-393) + 3(-286) + 277

AH o= 1367 KJ

3- Calculer de la chaleur dégagée par la réaction AHg & T1 = 343K

To=25°C C2Hs0H (1) + 302(g) AHR(Ty) _ 2C0O2(g) + 3H20(I)

AHg(T;)

T1=70°C  C2HsOH (I) + 302(g)

D’apres la loi de Kirchoffon a :

AHp(T,) = AHp(T,) + fTTO 'ACp dT

AHg(343) = AHR(298) + ACp(T1—To). Avec:

ACp = 2¢p(CO2)g + 3cp(H20); - cp(C2HsOH)I -3¢p(02)g
ACp = 2(37.1) + 3(75.2) — 111-3(29.4) = 100.6

Donc: ACp =100.6 J/K

D’ot : AHR(343) =-1367 + 100.6X10°3(343 - 298) = -1362.47

E
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Donc: AHg(343) = -1362.47 KJ

4- Calcul de I’enthalpie de sublimation de carbone AH_ ;,(C)s

Cis) + 0g) AH; , CO2(9)

AH;,,(C)s AH4(0=0

2AH(C=0)

Cle + 20(9)
On a: AH; (COz)q = AHg,,;,(C) + AH4(O=0) + 2AH(C=0)

AH_,;,(C)s = AH? (CO2)q - AH4(O) - 2AH. (C=0)
AH,,1,(C)s = -393 - 498 - 2(-803.5) = 716

Donc : AH;,;,(C)s = 716 KJ/mol

Exercice 13

1- La combustion de I’hydrocarbure saturé CsH12> donne la réaction suivante :

CsHiz(l) + Oz (g)—— CO2(g) + H20(1). A 298 K

a- Equilibrer la réaction.

b- Calculer I’enthalpie de formation de (CsH12)1 a 298 K, en utilisant les données suivantes :
AH_ ;. (C)s = 712.27 KJ/mol, Ex-n = -435.56 KJ/mol, Ec. = -413.82 KJ/mol,

Ec-c = -346.94 KJ/mol, AH,(CsH12)i = 26.33 KJ/mol 4 298 K

2- Calculer la variation d’énergie interne a 298 K de la réaction de combustion de CsHaiz(l) en

utilisant les réactions suivantes :

C(s) + O2(g) — > CO2(9). AH;=-392.92 KJ/mol

C(s) + 2H2(g) + 202 (g) ——— > CO2(g) + 2H20. AH,=-963.91 KJ/mol
Solution

1-a- La réaction de combustion s’écrit :

CsHaz(l) + 802 (g) ————»5C02(g) + 6H20(1)

1-b- Calcul de I’enthalpie de formation de (CsH12)1a 298 K

3
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5C(s) + 6H>(9) AH; , CsHuz(1)
S5AH;,;, (C)s AHj (H-H) -AH,
5C(9) + 12H(g) AHiiais . CsH12(0)

D’aprés le cycle on a : AH¢(CsH12)i = 5AH,,;,(C)s + 6AH;(H-H) + AHjj6 - AH,

Avec : AHy;,is= 4Ecc + 12EcH

AH{(CsH12)i = 5AH, 1, (C)s + 6AH4(H-H) + 4Ec.c + 12Ec. - AH,,

Donc : AH(CsHa12)i = 5(712.27) + 6(435.56) + 4(-346.94) +12(-413.82) -26.33 = -205.22
Donc : AH¢(CsH12)i = -205.22 KJ

2- Calcul de la variation d’énergie interne a 298 K de la réaction de combustion de (CsH1)i
Ona: AUg = AHg - RTAn

-Calcul de I’enthalpie a 298 K de la réaction de combustion de (CsH12) en utilisant les réactions

suivantes :

C(s) + O2(0) AH, » CO2(9)

C(s) + 2H2(g) + 202 (9) AH, CO2(g) + 2H20

Donc :
2C(s) + 202(9) 2AH, y 2C02(g). v, (D
3C(s) + 6H2(g) + 602 (g) 3AH,  , 3CO2(g) + 6H20............. 2)

La somme des réactions (1) et (2) donne :

5C(s) + 6H2(g) + 802 (q) AH, _, 5COs(g) + 6H20(l). Avec : AH}, = 2AH,+ 3AH,
5C(s) + 6H2(g) + 802 (9) AHg 5 5C02(g) + 6H0(1)
AHg(CsH12)i AH gompb (CsHia)i
CsHaz(1) + 802 (9)

E
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D’aprés le cycle on a : AHg = AH{(CsH12)i + AH_,,(CsH12)i

Donc : AH_,,(CsHi2)i = AHy - AH{(CsHi2)i = 2AH,+ 3AH,- AH¢(CsH12)i

AH_, ., (CsH12)i = 2(-392.92) + 3(-963.91) -(-205.22) = -3472.35

Donc : AH.,,,,(CsH12)i = -3472.35 KJ

Ona:AU_,,(CsHi2)i = AH., ., (CsH12)i - RTAn. Avec : An = ¥ n(produits)q - Y. n(réactifs)q
An=5-8=-3mol

Donc : AU, (CsHi2)i = -3472.35 -8.31x298(-3).10°° = -3464.92

Donc : AU,y ,,(CsH12) = -3464.92 KJ

Exercice 14

Calculer I’énergie réticulaire d’un réseau cristallin de NaCl a partir des enthalpies des réactions

suivantes :

- lonisation des éléments :

Nag— Na* + é (AH; =118 Kcal)

Clg + é ——» ClI"  (AH2 =-86 Kcal)

- Passage des éléments de I’état atomique et gazeux a 1’état standard a 298 K :
Na) ——» Na(g) (AHsun = 26 Kcal)

Clag) ———— 5 2Cl(g) (AHaiss = 58 kcal)

- Formation de NaCl a 298 K
Nag + >Clg ——» NaCli) (AH; = -98 Kcal)

Solution

-Calcul de 1’énergie réticulaire de formation de NaClys

Na*g + Clg__E , NaClg

E
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Nags) + % Clz @ AH;(NaCl)s . NaCl)
AHsub %AHdiss
Er
Na(g) Clg
AHj{ AH3
Na* () + I"q

D’apres le cycle on a :

AH{(NaCl)s = AHsup + >AHaiss + AHy + AH + E;
Donc : Er= AH{(NaCl)s - AHsub - sAHais - AH1 - AHz
Er= -98 — 26 - 5(58) - 118 — (-86) = -185

Donc: Er=-185 Kcal

E
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I- Enoncé du second principe
Le premier principe de la thermodynamique ne permet pas d’expliquer le transfert spontané de

la chaleur du corps chaud vers le corps froid, et la détente irréversible d’un gaz.

- Le second principe stipule qu’un systéme fermé qui subit une transformation naturelle ne peut

plus revenir a son état initial.
- Le systéme passe d’un état ordonné vers un état désordonné

Pour cela, nous allons introduire une nouvelle fonction « entropie », notée S et exprimée en J/K

ou cal/K.

- La fonction entropie mesure le désordre.

I1- Entropie d'un systéme non isolé

Soit un systéme qui évolue d’un état initial 1 vers 1’état final 2. La variation de son entropie est
donnée par : AS =S,-S; > flz aQé”,’rAgée. Avec :

T : température extérieure (température de la source).

Qechangee - la quantité de la chaleur échangée par le systeme avec le milieu extérieur.

1 H P . 2 0Q¢ .
- Si la transformation est réversible : AS = fl —"“‘:‘“gee_

. . ., . 2 0Qq &
- Si la transformation est irréversible : AS > [/ %

Toute transformation réelle d'un systéme doit s'effectuer dans le sens d’augmentation d’entropie
ou d'une création d'entropie.

Au cours d’une transformation la variation d’entropie est donnée par :
ASsys = ASech + AScree. AVEC :

ASsys : la variation d’entropie du systéme,

ASech @ la variation d’entropie échangée avec le milieu extérieur,
AScreee : la variation d’entropie créée a l'intérieur du systéme.

L’entropie créée ne peut pas étre calculée directement mais simplement déduite des deux

entropies (du systéme et 1’échangé avec le milieu extérieur).

- Si AScréee = 0 alors le processus est réversible
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- Si AScréee > 0 alors le processus est irreversible

I11- Expression de I’entropie d’un gaz parfait au cours d’une transformation.
p P

Soit n mole de gaz parfait subissant une transformation réversible entre un état initial 1 et un

état final 2. La variation de 1’entropie est donnée par :

dT

dv
= -+ hakdl
dS=n Cy T nRv

A partir de cette relation :

Transformation isochore

- = DR, Tk
AS—Sf—S.—Y_lln T,

Transformation isobare

AS =S¢-S;j =n—RYln
y—-1

T
Tj

Transformation isotherme
= = Vi _ Pi
AS = Sf—Sj = nRIn Vi o nRln .
Transformation adiabatique réversible
Ona:dQ=0=AS=0
IV- Variation d’entropie lors du changement d’état physique
On sait qu’un changement d’état physique d’un corps pur s’effectue a température constante
doi: AS=2 . Avec:
Q : chaleur de changement d’état physique.

T : température de changement d’état.

V- Variation d’entropie d’une réaction chimique

Soit la réaction chimique suivante:aA+bB = cC+dD
La variation d’entropie de la réaction se calcul avec la loi de Hess donnée par :
ASt=Y v;S (produits) — ¥ v;S" (réactifs). Avec :

S° : ’entropie standard (a P =1 bar)

%
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v; : le coefficient stoechiométrique

Si la température est différente de 25 °C, La variation d’entropie de la réaction se calcul avec

la loi de Kirchoff donnée par :
o — o T dT

ASy = AST0+fTo ACp—

VI- Machines thermiques

VI1-1- Définition

Une machine thermique est un systeme permettant de convertir le travail en énergie thermique

et inversement.

AUcycle = Qr + Qc + W =0= Qr + Qc = -W

Qs

- Pour un cycle réversible ona: AScee =0 = ot % = 0 (égalité de Clausus)
f c

- Pour les cycles irréversibles : AScycle = ASechange + AScrée = 0

Avec .
AScrte 2 0 = ASechangs <0 = 2= + X < 0 (inégalité de Clausus)
f c

VI-2- Types de machines

V1-2-1- Machines thermodynamiques (T.D)

Les machines thermodynamiques (T.D) sont des machines thermiques produisant du travail,
dite machines motrices. Ce sont des machines thermiques qui transforment une partie de la
quantité de chaleur prélevée d’une source chaude en travail mécanique et le reste sera cédée a

la source froide.

source chaude

S
(

source froide T

Le rendement d’un moteur thermique est donné par :

:ﬂ:QC_szl_&<o
Q2 Qc Qc

s
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Le rendement de cette machine (T.D) est toujours inférieur a 1’unité, puisque la quantité¢ de
chaleur prélevée de la source chaude n’est jamais transformée intégralement en travail (énoncé
de Kelvin).

V1-2-2- Machines dynamo-thermiques (D.T)

Les machines dynamo-thermiques (D.T) dites machines réceptrices, sont des machines de
transfert de chaleur d’une source froide vers une autre chaude avec la nécessité d’avoir un

travail supplémentaire pour assurer ce transfert.

Te
Te
.
fo
Tf

Ces machines sont caractérisées par I’efficacité¢ (coefficient de performance) qui peut étre

source chawds

w —p-l:

source froide

supérieur a 1 et donné par :

e:&: Qs >1
W Qr+Qc

VII- Cycle de Carnot

Le cycle de Carnot est un cycle thermodynamique théorique pour un moteur fonctionnant entre
deux sources de chaleur, constitué de quatre processus réversibles.

-détente isotherme (avec apport de chaleur).

-détente adiabatique.

-compression isotherme (avec refroidissement).

-compression adiabatique.
VI11- Enoncé du troisieme principe de la thermodynamique
Au zéro absolu I’entropie des corps purs (parfaitement cristallisés) est nulle.

A T =0 K tous les constituants de n’importe quel systeme sont solides.
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Exercices et solutions
Exercice 1

Un bloc de glace de masse égale & 10 Kg a la température T1 = 263 K est plongé dans un

réservoir d’eau dont la température est égale a T. = 288 K.

1- Calculer la variation d’entropie de la glace ASgiace.

2- Calculer la variation d’entropie du réservoir ASresy.

3- Calculer la variation d’entropie de 1’univers. Conclure.

Données : cp(u,oy = 4.18 1.9 K™, cpe,0ys = 2.09 J.g7K™, Lg (H20)s = 334 J.g7,
T¢(H20)s = 273 K

Solution

1-Calcul de la variation d’entropie de la glace (systeme)

H20(S) Q y H20(S) Q  JHO() 0 JHO()
T1=263K Ts=273K Tt T,=288K

8 rev
ASgiace = [ 22X AVeC : Qrev = Q1 + Q2 + Qs

dr dT
ASglace = f , MCp(H,0)s 1+ m— + f MCp(H,0)

Donc : ASgiace = MCp(H,0)s In + T_f + MCp, 001 In

ASglace = 10%%2.09 |n273 L L100X334 L 100y 418 |n@ = 15250.2

273

Donc : ASgIace =15250.2 JJK = 15.25 KJ/K

2- Calcul de la variation d’entropie du réservoir (source ou milieu extérieur)
1 T T
ASre’sv =- T_zf SQFEV' Avec : f SQrev = lef mCP(HZO)SdT + mLf + foz mCP(HZO)ldT

Qrev = MCpu,0ys(Tt — T1) + MLt + M cp(, 01 (T2 — T)
Qrev = 1O4X2.09(273 —263) +10%x334 + 10%x 4.18(288 - 273) = 4176.10°

Donc: Qrev = 4176 .10%J = 4176 KJ

4176000

Donc: ASrssy = - =-14500

e
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Donc : ASresy = -14500 J/K = -14.5 KJ/K

3- Calcul de la variation d’entropie de I’univers (entropie creée)
AScréee = ASuniv= ASsys + ASm.e = ASglace + ASrésv

AScreee = 15.25-14.5=0.75

Donc : AScreee = 0.75 KJ/K > 0= la transformation est irréversible (le désordre augmenté)

Exercice 2

On plonge dans un bain thermostat, a la température égale a T1 = - 8 °C, une masse d’cau égale

a 15 Kg a la température égale a T =18 °C.

1- Calculer la quantité de chaleur cédée par I’cau.

2- Calculer la variation d’entropie de I’eau.

3- La transformation est-elle réversible ou irréversible ?

Données : cpeu,oy = 1 cal .9 K™, cp,0ys= 0.5 cal.g K™, Ls (H20)s = 80 cal.g™, Tr=0°C
Solution

1- Calcul de la quantité de chaleur cédée par I’eau

H20(1) Q , HO(l) Q __  H0(s) Qs Ho0(s)
T,=8°C T+=0°C T+=0°C T,=-8°C
Ona:Qeau:Q1+Q2+Q3

Qeau = M Cp(,0)1(Tr — T2) - MLt + Mcpp, 0ys(T2 — Tr)

Qeau = 15.103%x1(273 — 291) - 15.103x80 +15.10°x0.5(265 - 273)
Qeau = -1530.10°

Donc : Qeau = -1530.10° cal

Donc la chaleur cédée par ’eau est 1530.10° cal

2- Calcul de la variation d’entropie de I’eau

‘SQrev

ASsys = ASeau = f T

100
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_ rT¢ dT L¢ Ty dT
ASeau = fz mCP(HZO)l? - mT—f + fo MCp(H,0)s T

_ Tf mLg Ty
ASeau = mCP(HZO)l |nT—2 - T_f + mCP(HZO)S InT—f

273 15.103 x 80

ASeay = 15103Xl |I’IE — 265 _

+15.10%x0.5 In== = -5576.44

273 273

Donc : ASeau = -5576.44 cal/K
-Calcul de la variation d’entropie du réservoirAS:

Q Q
ASl — _ Xeau _ _Xeau
Text T1

AS, = 153019 _ 5994 59
265

AS;=5773.59 cal/K

3- Calcul de la variation d’entropie de I’univers
AScrése = ASuniv= ASsys T ASME = ASeau + AS1
AScrése = -5576.44 +5773.59 = 197.15

Donc : AScrese = 197.15 cal/K > 0, donc la transformation est irréversible

Exercice 3

On introduit dans un lac, de température constante T1 = 7 °C, un morceau de fer de masse
mg, de 1000 g et de chaleur spécifique cprc) a la température Tr €gale a 77 °C

1- Calculer la variation d’entropie du fer.

2- Calculer la variation d’entropie du milieu extérieur.

3- Calculer la variation d’entropie créée. Conclure

Données : cp(rey = 0.11 cal.g'K™*

Solution

1- Calcul de la variation d’entropie du fer (Systeme)

8Qrev

ASsys = ASFe = f T

101
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— Text dT
ASFe= fTFe MCp(Fe) T
Text T
ASFe = ME,C IN=2 = mg.c In—
Fe“P(Fe) Tre Fe“P(Fe) Tre

280 _

ASre = 10%%0.11 In"= = -24.54
350

Donc: ASre = -24.54 cal/K

2- Calcul de la variation d’entropie du milieu extérieur

ASM.E - Qsys — . mFeCP(Fe)(Text - Tre)
Text Text
103x 0.11(280 - 350)

ASmE = - =275

280

Donc: ASwme = 27.5 cal/K

3- Calcul de la variation d’entropie créée
On a: AScrage = ASsys + ASm.e = ASre + ASm.E
AScrése = - 24.54 + 27.5 = 2.96

Donc : AScreee = 2.96 cal/K

Conclusion : AS¢rsee > 0, donc la transformation est irréversible.

Exercice 4

On considére 2 moles d’eau a 20 °C dans une ampoule scellée indéformable. On plonge cette

ampoule dans un bain thermostat maintenu a la température constante de -10 °C.

1- Calculer la quantité de chaleur cédée par 1’eau au thermostat.

2- Quelle est la variation d’entropie de 1’eau.

3- Quelle est la variation d’entropie du thermostat.

4- Le processus est-il réversible ou irréversible ?

Données : cp, 0y = 75.3 I K'mol™, cpey,0ys= 37.7 3 K*mol™, L (H20)s = 6012 J/mol
Solution

1- Calcul de la quantité de chaleur cédée par I’eau au thermostat
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H20(1) Q. H0(l) Q | HxO(s) Qs 5 H20(s)
T1=20°C Tr=0°C Tr=0°C T,=-10°C

Ona:Qeau:Q1+Q2+Q3

Qeau = NCp(n, 091 (Tf — T1) — Nt + Nepe, 0ys(T2 — Tr)
Qeau = 2x75.3(0 - 20) - 2x6012 + 2x37.7(-10 - 0) = -15790
Qeau =-15790J

2- Calcul de la variation d’entropie de 1’eau

8 rev
ASsys = ASeau = fQ—

T
ASea = fTTlf G dFT ) n;—‘; fTTfis NCp(H,0)s d?T
ASeau = N Cp(a, 0)1 In;—i i HTL: + NCp(H,0)s In,Tr—i
ASeas = 2X75.3 "2 — =222 + 2 X37.7 In"> = -57.50

ASeau =-57.50 J/K

3- Calcul de la variation d’entropie du thermostat

- Qeau
AStherm -
Ttherm

AStherm = 1;% =60.03 J/K

4- Calcul de la variation d’entropie de 1’univers
ASunivers = ASsys + ASm.E = ASeau + AStherm
ASunivers = -57.50 + 60.03 = 2.53

ASunivers = 2.53 J/IK > 0, donc la transformation est irréversible.

Exercice 5

Une quantité d’argent liquide de masse m1 portée a la température T1 =1000 °C est refroidit
jusqu’a une temperature T2 de 30 °C, ce qui provoque sa solidification et un dégagement d’une
quantité de chaleur égale a 166.102 KJ.
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1- Calculer la masse m1 d’argent utilisée.
2- Calculer la variation d’entropie de 1’argent ASsys au cours de cette transformation.

3- Si ce refroidissement se fait au contact de ’air extérieur a Texwriewr = 30 °C. Calculer la

variation d’entropie du milieu extérieur ASme

4- Déduire I’entropie créée AScrece . Conclure.

Données : Tr(ags = 962 °C, cpiagy = 310 J K'Kg?, cpagys = 232 I KKg™,
Lt (AQ)s = 104.2 KJ/Kg

Solution

1-Calcul de la masse d’argent utilisée

Au contact du milieu extérieur 1’argent liquide se solidifier donc sa température passe de 1273
K (état liquide) a 303 K (état solide).

Ag(l) Q , Ag() Q2 AJ®s) Qa 5 Ag(s)
T1=1000 °C Ti=962 °C Ti=962 °C T,=30°C

La quantité de chaleur cédée par 1’argent au milieu extérieur est :
Q=Q1+Q2+Qs
Q = mycpagy(Te-T1) —my Lt + mycpagy (T2 - Tr)

Q =my[cpag(Tr- T1) — Lt + cp(ag)s(T2 - Tr)]

Donc : m;= Q
cpag)[(Te-T1) - L + Cpeag)s(T2-Te)]
-166.102.103
m;= =05

[310(962 - 1000) - 104.2.103+232( 30 - 962)]
Donc : m;= 0.5 Kg

2- Calcul de la variation d’entropie de I’argent ASsys
8 rev
ASS)/S = IQ_

T

dr
ASsys= f mlcP(Ag)l -m, T L+ fT My Cp(ag)s

- Te Lt Tz
ASsys = my [cp(agylng - T CP(Ag)slan]
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1235 104200 303

ASsys= 0.5[310 In 2= + 232122 = -209.874
1273 1235 1235

Donc : ASsys = -209.874 J/K

3- Calcul de la variation d’entropie du milieu extérieur

_ Q
ASme= - Text
166102 _
ASmE = 03 548.19

Donc : ASmwe=548.19 J/K

4- Calcul d’entropie créée

AScrése = ASsysteme + ASM.E

AScrece = -209.874 + 548.19 = 338.32

Donc : AScreee = 338.32  J/K > 0, donc la transformation est irréversible

Exercice 6

On plonge une masse my de 4.5 Kg de glace a -10 °C dans un récipient isolé thermiquement
contenant une masse m de 45 Kg d’eau a T2 = 30 °C. La glace fond totalement et I’eau est

refroidie jusqu’ a une température d’équilibre Teq.

Sachant qu’on néglige la capacité calorifique du recipient. Calculer :

1- La température d’équilibre Teq.

2- La variation d’entropie de la glace (ASy).

3- La variation d’entropie de I’eau (AS>).

4- Le processus est-il réversible ou irréversible ?

Données : cpa, oy = 1 cal g1.K™?, cpep,0ys= 0.5 cal g1.K™, Lt (H20)s = 80 callg
Solution

1- Calcul de la température d’équilibre Teq

Soient :

Q1 : la chaleur recue par la glace (m1, Ta).
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Q2 : la chaleur cédée par I’eau (M2, T2).

H20(S) Q , H20(S) Q__, HO() o, HO(l)
T1=263K Ti=273K Ts Teq
H20(1) Q@ H0()
T,=303 K Teq

Ona: ) Q; =0 (systeme isolé)

Q1+Q2=0.Avec:

Q=Q+Q +Q"

Donc:Q+Q+Q +Q2=0

my Cpn,0)s(TF—T1) + my L+ my Cpep,0y1(Teq — T1) + MyCpep,0y1(Teq — T2) =0
Teqi(my + My ) Cp(r,0y1 = My Cph,0)s(T1 — Tf) - myLs + My Cppy, 0y Tr + My Cp(r, 0y T2

m; Cp(H,0)s(T1 — Te) — My L + M1 Cp(r, 01 Te + M2Cp(, 001 T2

Donc: Teq = (my+ mz)cp(u,0)

T = 4500%0.5%(263—273)—4500X80+4500X1x273+45000X1x303 _ 992 54
& (4500+45000)x1 '

Donc : Teq=292.54 K=19.54 °C

2- Calcul de I’entropie de la glace (AS1)

Ona:AS; = [ 2

T
_ Te , myLf Te
AS1= m;Cp(H,0)s |I’1T—1 * ;f + 1M, Cp(,0)1 InT_fq
AS; = 4500x0.5 In>2> + 259980 4 4500x1 In22222 = 1713.72
263 273 273

Donc: AS; =1713.72 cal/lK

3- Calcul de I’entropie de 1’eau (ASz)

Ona:ASz:fsQ%

_ Teq
ASZ - mch(Hzo)l Ing

AS, = 45000x1|n2‘;j)'354 = -1580.91
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Donc : AS; =-1580.91 cal/K

3- Pour déterminer la nature de ce processus il faut calculer la variation d’entropie créée
AScrége = ASsys + ASm.E

Ona: ASme =0, car le récipient est isole donc :

AScréée = ASsys = AS1 + AS>

AScreee = 1713.72 — 1580.91 = 132.81

Donc : AScrese = 132.81 cal/K > 0 = la transformation est irréversible.

Exercice 7

On mélange dans un récipient isolé un morceau de fer d’une masse m1 de 200 g a la température

60 °C avec une masse d’eau m2 de 500 g a la température T de 25 °C.
1- Calculer la température d’équilibre Teq

2- Calculer la variation d’entropie du systéme ainsi forme.
3- Déduire I’entropie créée. Conclure

Données : cp(re)s= 0.46 J K™, cpay,0y =4.18 J g'K?
Solution

1- Calcul de la température d’équilibre (Teq)

m; =200g, T1=60°C

m,(eau) =500 g, T=25°C

Soient :

Qre : la chaleur cédée par le fer.

Qeau : la chaleur regue par I’eau.

Le récipient est isolé donc: Y Q; =0

Qre+ Qeau=0

Donc :
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M Cp(re)s (Teq — T1) + My Cp(r,0)1 (Teg — T2) =0

__ MmyCpre)sT1+ MaCp,01 T2
Teq -_

My Cp(pe)s + M2Cp(H,0)1

T.. — 200X0.46X60 +500X4.18X25
€= 200X0.46+ 500X4.18

=26.47

Teq = 2647 OC
2- Calcul de la variation d’entropie du systéme formé

ASsys = ASFe + Aseau

Ona:AS:I%

Donc :
ASsys=m- C InTﬂ+mc Inh
sys = M1 Cp(Fe)s N~ 2Cp(H,0)1 N
ASsys = 200x0.46 In2227 1 500 x4.18 In"27 = 0,52
333 298

Donc: ASsys = 0.52 J/IK

3- Calcul de I’entropie créée
AScréee = ASsys + ASMm.E
ASwmEe = 0 (récipient isolé)

AScrase = ASsys = 0.52 J/IK > 0 == la transformation est irréversible

Exercice 8

Un calorimetre de capacité thermique Cca de 150 J/K, contient initialement une masse mi égale
200 g de liquide a la température T1 = 293 K, on lui ajoute un bloc de cuivre de masse m. de

250 g a la température T égale 353 K.

1-Déterminer la température d’équilibre.

2-Calculer la variation d’entropie du systéme au cours de cette transformation
3-Déduire ASunivers, Conclure

Données : Cp(liq)~ 2.85 J.g_l.K_l, Cp(cu)~™ 0.390 \].g_l. Kt
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Solution

1- Calcul de la température d’équilibre

Soient :

Q1 : la chaleur regue par le systéeme 1 (calorimétre + liquide), donc Q1 = Qcal + Qiig
Q2 : la chaleur cédée par le systeme 2 (bloc de cuivre)

On a ), Qi = 0 (systeme adiabatique)

Q1+Q2=0

Donc : Qcar+ Qiig+ Qcu=0

Ceal (Teq- T1) + myCpiiq)(Teq- T1) + my Cpcyy(Teq - T2) =0

Teq(Ccal + M1 Cp(iqy* M3 Cpcu)) = (Ceart M1 Cpaig)) T1 + My Cp(cyy T2

_ (Ccal + micpiiq) )T1+ Mz cpicwy T2

Teq -

Ccal + My Cp(iq)+ M2 Cp(cu)

(15 0+ 200 x2.85)293+ 250%0.39%353
Teq = =300.15

150+200x2.85 + 250%0.39

Donc : Teq = 300.15 K
2- Calcul de la variation d’entropie du systéme

On a: ASsys = AScal + ASqu + AScy
= [ 8Qrev
AS = [ =

T
AScal = Ccalln =
T,

300.15

AScaI =1501In 293 = 3.61 ]/K
_ Teq

ASqu = m1Cp(liq) In T_1

ASiiq = 200x2.85 In 2222 = 13.74 JIK
_ Teq

ASCu =-m, Cp(cu)ln T_z

AScu = 250x0.39 In %;5 = -15.81 J/IK

D’ou : ASsys = 13.74 + 3.61 - 15.81 = 1.54
Donc : ASsys = 1.54 J/IK
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3- Calcul de la variation d’entropie de I’univers
ASunivers = Assys + ASmEe
ASmEe = 0 (systeme isolé)

Donc : ASunivers = ASsys = 1.54 > 0, donc la transformation est irréversible

Exercice 9

Dans un récipient adiabatique contenant initialement m1 de 30 g de glace et mxde 900 g d’eau
liquide. L’ensemble eau et glace sont a T1 = 273 K. On ajoute un morceau d’aluminium de

masse

ma =200ga Ta =373 K.

1- Existe-t-il de la glace a 1’état final ? Justifier.

2- Calculer la température d’équilibre Teq.

3- Calculer la variation d’entropie de la glace.

Données : cpean=0.90 J.g7K™, cp,on = 4.18 J.g7K™*, L (H20)s = 334.4 J/g
Solution

1-Calcul de la température d’équilibre

On suppose que : Teg =0 °C

Soit Qaila chaleur cédée par I’aluminium : Qai = m;Cpary(Teq — Tai)
Qa1 =200x0.90(273 - 373) = -18000

Donc : Qai =-180001J

Soit Qr la chaleur nécessaire pour faire fondre la glace : Qf = m, L¢
Qr = 30x334.4 = 10032

|Qail > |1Q¢| =>1’cau est liquide donc Teq > 0

-Calcul de Teq

Ona: ) Qi =0 (systeme adiabatique)
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QAI + Qeau"' Qf =0
M Cp(aly(Teq— TA1) + My Cp(r,0)1(Teq- T1) + MaLs + mycpe,oy (Teg- T1) =0

Teq (Ma1Cp(aryt M2Cp(1,0)1 + My Cpeh,0y1) = MaICp(al) TAI + Cpeh, 0y T1 (M + my) —my Lt

mAICP(Al)TA1+ (ma+ ml)cP(HzO)lTl_ mqL¢

Teq =

MAICP(AD +(m2+ m1)cpy, o)1

_200%0.9%373+(900+30)%4.18x273-30%x334.4

Teq = = 274.95

200%0.9+(900+30)x4.18

Donc: Teq =27495K=1.95°C

2- Calcul de la variation d’entropie de la glace
= [ Qv

AS = [ =

L¢

Teq
ASgIace = m1Cp(H20)1|n T_ +m;
f f

274.95 334.4

+ 30x—— =37.64
273 273

ASgIace =30x4.18 In

Donc : ASgiace = 37.64 J/IK

Exercice 10

Calculez la variation d’entropie lors du passage d’une mole de gaz parfait de 1’état A a 1’¢tat B
de maniére :

1- Detente isotherme réversible

2- Détente isotherme irréversible

3- Détente adiabatique réversible

4- Détente adiabatique irréversible
Données : Pa= 10 atm ; Va=2.5 ¢ ; Pg= latm ; R=2 cal.K1.mol? ; y :g
Solution

1- Détente isotherme réversible
Etat A (Pa=10atm, Va=25¥) » Etat B (Ps =1 atm)

Ona:AS= f—SQTreV

dU =3Q+8W =0=>8Q=-8W =+[PdV = + [ 22 dV = nRT -

Donc :
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ASag= [ e[ 2R

dv \% P
—=nRIn=2=nR In-2
% Va Pg

ASas= [,°nR
ASag = 1x2In=> = 4.605

Donc : ASas = 4.605 cal/K

1- Détente isotherme irréversible : la fonction entropie est une fonction d’état, pour calculer
ASag d’une transformation isotherme irréversible il faut choisir un chemin composé de deux

transformations réversibles passant par un état intermédiaire (C)

Etat (A) isotherme irrev _Etat (B)
Pa =10 atm 7PB =1atm
Va=25¢ ) Ve
Ta "o%ée NS, Te=Ta
N “a %&%4
,@a
Etat (C)
Pc=Pa
Vc
Tc

ASa-(irrev) = ASac(rev) + ASc-s(rev)
. — 8Qrev
Ona:AS=[—*
-Pour la transformation C-B (trans. adiabatique réversible) on a : 8Qrev = 0= ASc.8 =0

-Pour la transformation A-C (trans. isobare réversible) on a : 8Qrev = NcpdT

) T dT T nR T
Donc : ASac :f % = fTAC ncp ? =Nncp |nT—c = y—Ill’lT—C
A - A

-Calcul de -

Ta

Pour la transformation C-B (adiabatique réversible) on a : PVY= constante ou
P1=YTY= constante.

Dans notre cas, nous connaissons les pressions mais on ne connait pas les températures donc on

1y
utilise la relation P1~YTY= constante = TP ¥ = constante

1y 1y 1y
Donc: TcP." =TgP," =TyP," car Te=Ta

1-y

L. T Pg\—

D’ou:T—C=(P—B)Y
A A
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Te _ ,1\-2_
a—(m) 7—1.93

.. 1x2x
D’ou : ASac =

5

7
2 |n 1.93 = 4.605 cal/K

1

Donc : ASa-s =4.605 + 0 = 4.605 cal/K

La variation d’entropie AS est la méme pour les deux chemins (réversible et irréversible), ce
qui confirme que S est une fonction d’état et que le calcul de AS ne dépend pas du chemin suivi.
3- Détente adiabatique réversible

Ona:AS={ SQ%

Ona:Qrv=0=ASaB=0

4- Détente adiabatique irréversible : la fonction entropie est une fonction d’état, pour calculer

ASa d’une transformation adiabatique irréversible il faut choisir un chemin composé de deux

transformations réversibles passant par un état intermédiaire (C)

Etat (A) adiabatique irrev _, Ftat (B)

Pg=1atm

Tc=Ta
ASasg(irrev) = ASac(rev) + ASc-s(rev)

Ona:AS=[ SQ%

-pour la transformation A-C (T. isotherme réversible), on a :
8Qrev = - 8Wrey = NRT <

Donc :

ASac= f‘y: anVV =nR Inz—i =nR Inl;—’c*

On a: Pc = Pg (la transformation B-C est isobare) donc :
ASac = nRIni—:

D’oit : ASac = 1x2In=" = 4.605

Donc : ASac=4.605 cal/K
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-pour la transformation C-B (trans. isobare réversible), on a :
8Qrev = ndeT

8 T dT T nR \% R
Donc : ASc.s :f% = Jro nep = ncpInT—i = YTIln ﬁ CarPc=Pgetcp = yTyl

-Calcul de Vg

D’aprés le premier principe de la thermodynamique on a:

AUas =W + Q. Avec : Q = 0. (A-B est une transformation adiabatique)
Ncy(Te -TA) = -Pext(VB — Va) = -Pe(Ve — VA)

;TRl (Te -Ta) =-PsVe + PVa

DR Tg - DR Ta =-PsVe + PsVa
Y—-1 Y—-1

PAVA L poy
PgVg PaV - BVA
BB A A= PgVg+PeVa=Vp=L"—5—
y-1  vy-1 PE(;3D)
1X23 11x2.5
Z-1
Vg =-=-———-——=18.57
1X L
)

5

Donc: Vg =1857¢
-Calcul de V¢
Ona: PaVa =PcVc = PsVc (la transformation AC est isotherme et BC est isobare)

Donc :

Ve =-4% = o5
Pg

Donc:Vc=257¢

On aura donc :

1x2XZ 1857
- 5 - =_
ASc.s = 7 In > 2.081

Donc: ASc-s =-2.081 cal/K
D’ou: ASa-s(adiab. irrev) = 4.605 — 2.081 = 2.52
Donc: ASa-g(adiab. irrev) = 2.52 cal/K

Exercice 11
En prenant certaines précautions, il est possible de maintenir I’eau liquide a -10 °C a I’état de
surfusion, lorsque la cristallisation commence, elle est tres rapide et irréversible. On considére

une mole d’eau liquide surfondue a -10 °C et sous 1 atmosphére.
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1- Calculer I’enthalpie molaire de solidification a -10 °C et sous une atmosphere connaissant
cellea 0 °C.

2- Calculer I’entropie molaire de solidification a -10 °C.

3- Calculer la variation d’entropie du milieu extérieur a la température -10 °C au cours de cette

transformation.

4- Calculer I’entropie créée.

Données : AHsolia (H20) a 0 °C = - 1440 cal/mol ; cp,0y = 1 cal/K.g, cp,0)s = 0,5 cal/K.g
Solution

1- Calcul de I’enthalpie molaire de solidification a -10 °C

T>=263K  H0() AH_ 14 563 , H200)

T1 =273 K H20() AH. 073 ¢ - H20(s)

D’apres Kirchoffona:

AHg ;= AHgp, + [ AcpdT

Donc :

AHsoiar, y= AHsolar,) * fTle AcpdT
AHso1ar, y = AH(solar,) + Acp(T,-Ty). Avec :
Acp= Cp(H,0)s - CP(H,0)1

Acp=0.5-1=-0.5

Donc:

Acp=-0.5 cal.K't.gl=-9 cal. Kt mol*!

D’ou:

Astold, 263 K) = ~1440 - 9(263 - 273) = -1350
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Donc : AHso14, 263 k) = -1350 cal/mol
2- Calcul de I’entropie molaire de solidification a -10 °C

Ona:AS= f—‘SQTreV

o AH; T
. — (sold, 273 K) 2
Donc : AS(so14, 263 %) = — + (Cp(n,0)s™ CP(H,0)1) InT—1
° _ —1350 263 _
AS(so1d, 263K) = s T (0.5-1) Inﬁ =-4.964

DONC : ASso1a, 263 k) = - 4.964 cal/K

3- Calcul de la variation d’entropie du milieu extérieur a la température -10 °C

ASMmE = QE'E. Avec : QmEe = - Qsys = 1350 cal

ASME = %" =513

Donc : ASme = 5.13 cal/K.mol
4- Calcul de I’entropie créée
On a: AScrése = ASsys + ASmE
AScrege = - 4.964 + 5.13 = 0.17

Donc : AScreee = 0.17 cal/K.mol

Exercice 12

Une mole de gaz parfait a 25°C et 1 atm subit le cycle de transformations réversibles ABCD :
-Compression isotherme qui le raméneaVg=8.17¢ ;

-Compression adiabatique jusqu’a Tc =410 K ;

-Détente isotherme jusqu’a Vp;

-Détente adiabatique jusqu’a Va.

1- Tracer qualitativement le diagramme de Clapeyron (P, V).

2- Montrer que 2= -2 avec Ty =Ta=Tset T2 = Tc =To
1 2
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3- Calculer le travail du cycle ?
Solution
1- Représentation qualitative du cycle sur le diagramme de Clapeyron

AB et CD sont deux isothermes reliés par deux adiabatique BC et DA.

MNP
et &
8]
PD-'
BT E
Pt A Y
% 5 ::; >
2- Larelation 2 = - -2 ¢’obtient partir :
T, T,
Isotherme AB a T1: Wag = -nR Tiln X—B =-Q1.ccennnnn. (D
A
Isotherme CD a T2: Wep = -nR Tzln :’/—D =-Q2.cennn.n. )
C

Les transformations B-C et D-A sont adiabatiques réversibles donc :
PsVy=PcV] et PaV)y=PpV}. D’ou :

PsVE _ PcVE
PAVY  PpV)

Les transformations A-B et C-D sont isothermes donc :

\% P \% P . .
-2 =Bet 2=_Cdonc, larelation (3) devient :
Vg Pa Ve Pp
vt v Vs C B Ve
—— == —=-—=donc,In—==In—=_........ 4
VX L vy ! Va D A Vp )
. . \%
A partir de la relation (1) ona: In 2= -2
Va nRT;

; 1nVp _ _Q Ve Q

De larelation (2) ona: In Ve SR = In Ve~ mRT.
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: : Q0 Q
Donc la relation (4) devient : RT. - oRT,
D’ou :
U__ @
Ty T,

3- Calcul du travail du cycle

Weycle = Wag +Wac + Wep + Wpa

-Les transformations A-B et C-D sont des isothermes :
Vg Vg

Ona:Was=-NnR Taln—=. Donc :Wag =-nR T1In —=.
Va Va

\% Vv
Wep=nR TeIn=2=-nR Ty In=2.
Ve Ve

-Les transformations B-C et D-A sont des adiabatiques réversibles :

Ona: Wgc=AUgc =ncy(Tc—Tg) =ncy(T2- T)

Wpa = AUpa = ncy(Ta—Tb) = ncy(T1- T2)

Donc:

Woyete = - NR T1ln :/’—i +ncy(T2- T1) - NR TaIn “’,—‘Z + Ny (T1- Ta)

v \4 Vg _V
Woeycle = - NR Tin= -nR Toln =, Avec 2 =-¢
Va Ve Va Vp

On aura donc :

Weycte = NRIN % (T2—T).
A

-Calcul de Va

Ona:Va=21 Avec Ti=Ta=298 K et P =1 atm
A

VA= 1X0.08fX 298 — 2443

Donc:Va=2443 ¢
Weycle = 1x8.31 In = (410 - 298) = -1027

Donc : Weyele = -1027 J < 0 dong, le cycle est un moteur.
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Exercice 13

Un moteur thermique, utilisant un fluide parfait, décrit un cycle réversible Diesel A1A2AzAsA1

composé d’une isobare et d’une isochore reliées par deux adiabatiques.

- A1A2: I’air admis, dans le cylindre, subit une compression adiabatique de 1’état initial Aq (T4,

P1, V1) a I’état Az (T2, P2, V2).

- A2A3: combustion isobare par injection progressive du carburant entre 1’état A et 1’état A3

(T3, V3).

-AzAs : I’injection cesse en Az et le mélange subit une détente adiabatique jusqu’a 1’état A4 (T4,
V4= V).

-A4A: : refroidissement isochore.

1- Représenter le cycle Diesel sur un diagramme (P, V).

2- Exprimer le rendement du cycle en fonction des températures T1, T2, Tz et Ts et de y.
Solution

1- Représentation graphique du cycle.

P F Y
pr=p3l A2 Al
P4 1 Ad
Al
_ | )
Va V1=V4 v

2- L’expression du rendement du cycle.

Weycle
Ona: p=- # Avec chcle =- Qcycle. (AUcycle = 0)

regue

Donc : Weyele = - (Qa,a,+ Qa,a,* Qaza,* Qa,a,):

Ona:Qa,a,=0 etQa,a, = 0. (les transformations A1-A; et As-A4 sont adiabatiques)

D’ou i Weycle = - Qa,a,- Qa,a,
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Donc:

_ Qayaz+Qasa, Avec :
Qregue . '

Qa,a, = Ncy (T1- Ta). (As-Artransformation isochore) < 0 car, T1 < Ta
Qa,a,=Ncp (Ts- T2). (A2-Astransformation isobare) > 0 car, T2 < Tz = Qrecue = Qa,a,

Donc I’expression de p devient :

— QA2A3+ QA4A1 1+ QA4_A1 _ 1+ ncy (Tl - T4)
QajA; Qa,az ncp (T3 — T2)

1 (Ty—Ty)
Donc:p=1- - ———,
onc.-p Y (T3—T3)

Exercices 14

1- Dans une machine frigorifique, le systéme que 1’on assimilera a un gaz parfait décrit un cycle
de Carnot. Au cours de ce cycle le gaz échange une quantité de chaleur Q¢ avec la source chaude
a la température T¢ de 27 °C et une quantité de chaleur Qs avec la source froide portée a une
température Tr de 0 °C.

a- Représenter le cycle dans le diagramme (P,V) puis (T, S).

b- Exprimer en fonction de T¢, Tt et de Qs le travail W recu par le gaz au cours du cycle.
2- Supposons que la machine est irréversible, le rapport |%| sera égale 2 0.8 ?
C C

a- Exprimer W', travail recu, en fonction de T, Tr et de Qr.

b- Quel travail faut-il fournir pour congeler 0.5 € d’eau prise a 0 °C ?

3- Exprimer en fonction de T¢ et Tr puis calculer le coefficient d’efficacité de la machine dans
les deux cas. Conclusion ?

Données : Ls= 334 KJ/kg, p =1 Kg/?

Solution

1-a- Représentation des diagrammes (P, V) et (T, S)

Machine frigorifique de Carnot :

AB : compression adiabatique réversible amenant le systeme de Tra T¢
BC : compression isotherme réversible (T = T¢)

CD : détente adiabatique réversible ramenant le systeme de T¢ a Tt

DA : détente isotherme réversible (T = Ty)
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A

PCT € T &
B Te ] &
I e
PD_ T
Y LI V2
L 'S ;, . -

1-b- L’expression du travail W recu par le gaz au cours du cycle
Ona: AUcycle = chcle +Qc+Qf=0 donc : chcle =-Qc - Qs

D’aprés la relation de Clausus on a : % + T— =0 => % QC donC Q.=
f c

D’ou . chcle -= T Qf = Qf(_ - 1)

2- Du fait de l'irréversibilité de la machine :

2-a- L’expression du travail W recu par le gaz au cours du cycle
Ona:

WI:'(Qf-l' Qc)

08—

Qc

Done : W'= - (- T 108 Q= Qf(T x08 1

2-b- Calcul du travail fourni pour congeler 0.5 £ d’eau prise a 0 °C

Ona:W'= Qf( 1). Avec : Qf = MLsoisi = -mLfet m =pV

Tgx0.8

Donc: W' = - pVLf(

T><08 )'

D’oit : W' = -1x0.5x334X(-— .

—1)=-62.39
Donc : W' =-62.39 KJ

3- Calcul de I’efficacité de la machine

-machine réversible

Qf

-=T
Te €
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Qr _ Qrf 1

WD G-

€ réversible =

1

€ réversible = 30— —
Gz -1

10

-irréversibilité de la machine

€ irréversible = Qf _ Qf _ 1
irréversible = —— = T =—7
w L c __
' Qf(foo.s D (foo.e D

1
€ irréversible = —5g0—— = 2.67

273X0.8 )

Nous remarquons que 1’efficacité de la machine réversible est supérieure a celle de la machine

irréversible.

Exercice 15
1- Calculer Sgyok de H2 (g) en supposant cpconstant
2- Calculer I’entropie standard de la réaction a To = 298 K
H2(g) + 5 Oa(g)—— H20(9)
a- Calculer I’entropie de combustion de H2(g) a 800 K
b- Calculer I’entropie molaire de H20 (g) a 200°C en partant de 1’entropie standard de H20O(l),

connaissant I’enthalpie de vaporisation de I’eau a 100°C (Ly = 536 cal/g)

Molécule Hz(g) | O2(g) | H20(I) | H20(g)

S,osx (cal/K.mol) | 31.21 | 49 16.72 | 45.11

cp (cal/K.mol) 6.9 7.0 18 8

AH; (Kcal/mol) | 0 0 -68.32 | -57.80
Solution

1- Calcul de Sgyok (H2)g

D’apres la loi de Kirchoffon a :

o _a° T1
Sgook = Sz08x *+ Cp(H2)g In T

o _ 800 _
Sgook = 31.21 + 6.9In 22 = 38.02

Donc : Sgook = 38.02 cal.KL.mol?
2- Calcul de I’entropie standard de la réaction a To = 298 K
Hz(g) + O2(9) —— H20(9)
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Ona:ASxg 7= X v;S (produits) - 3 v; S”(réactifs) (loi de Hess)
o ° ° 1 o
Donc : AS(R,TO): Sf(HZO)g - Sf(HZ)g "3 Sf(OZ)g
o 1
AS(g, 10)= 45.11 - 31.21 - (49) =-10.6
Donc: ASig r,y= -10.6 cal. K
2- a- Calcul de I’entropie de combustion de Hz(g) a 800 K
D’apres Kirchoffon a :

° _ ° T1 dT _ ° T1 dT _ ° T1
AS(R 'Tl)_ AS(R, T0)+ fTo ACP T - AS(R, TO)+ ACP fTo ? - AS(R, T0)+ ACPIn T_O

800
298

ACp=), vicp(produits) - Y, v;c(réactifs)

ASR, 800K)= AS(R 208 1) ACpIN

ACp= cp(H20)g — Ce(H2)g — 56p(02)g
ACp=8-6.9 - (7) = -2.4 cal/K
D’ou:

800 _

—=-12.97
298

Donc : ASr | goo k) = -12.97 cal/K

ASRr, sook) =-10.6-2.41n

2-b- Calcul de I’entropie molaire de (H20)q a 200°C a partir de I’entropie standard de (H20)

(H20) AS » (H20), AS,  (H20)q AS3 . (H20)q
To=298 K Tv=373K Tv=373K T1=473 K

Ona: Sazak = Syog k + AS. Avec:
AS = AS1 + AS2 + AS3

AS1 = ncp(H20), In~.
To

373

AS; = 1x18In — = 4.04 cal/K
298
AS> =n ;—:
AS; = 1x238 = 1 44 cal/K
373
AS3 = ncp(H20)qg In%
AS;3 = 1x8In 22 = 1.9 cal/K
373
Dot : AS = 4.04 +1.44 + 1.9 = 7.38 cal/K




Chapitre VI Energie et enthalpie libres — Critéres d’évolution d’un systéme

I- Fonctions thermodynamiques
I-1- Enthalpie libre ou énergie libre de Gibbs (G)

Soit un systeme fermé qui passe d’un état (1) a un état (2) en échangeant du travail et de la

chaleur avec le milieu extérieur.

La variation d’énergie libre s’écrit : AG = AH — TAS. Avec :

AH : variation d’enthalpie

AS : variation d’entropie

T : température du systeme

Pour tout systeme en évolution a température et pression constantes :
- Si AG <0 le processus est spontané.

- Si AG >0 le processus n'est pas spontane.

- Si AG =0 le processus est en équilibre.

-La fonction enthalpie libre est une fonction d’état.

-dG est une différentielle totale exacte (D.T.E).

-L’enthalpie libre standard d’une réaction chimique a 25 °C est donnée par la loi de Hess.
AGg= Y v;AG(produits) - ¥, v;AGg(réactifs)

AGgr,= AHg 1, -TASg 1,

I-2- L’énergie libre F

Soit un systeme fermé qui passe d’un état (1) a un état (2) I’énergie libre de cette transformation

est donnée par :

AF = AU — TAS. Avec :

AU : variation d’énergie interne
AS : variation d’entropie

T : température
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I1- Equilibre chimique
11-1- Définition

Une réaction chimique ne se traduit pas toujours par la disparation complete des réactifs en
étant qualifiée alors de réaction totale. De nombreuses réactions sont partielles et aboutissent a

un équilibre entre les réactifs de départs et les produits de la réaction.

Lorsqu’une réaction est équilibrée, cela signifie que la vitesse de la réaction dans le sens

réactifs- produits est égale a la vitesse de la réaction dans le sens produits- réactifs.
11-2- Type d’équilibre

L’ensemble des substances en équilibre forme un milieu homogene ou hétérogene. Selon le cas

on distingue :
-Equilibre homogeéne : les substances sont toutes dans le méme état physique et miscibles.
- Equilibre hétérogeéne : le milieu est constitué de deux phases distinctes.

11-3- Loi d’action de masse et les constantes d’équilibre
Tout équilibre chimique est caractérisé quantitativement par la loi d’action de masse. Cette loi
est représentée par I’expression d’une constante d’équilibre K exprimée en fonction des

concentrations.

cC + dD.Ou:

N -

aA+ bB
[A], [B], [C] et [D] sont les concentrations des composés A, B, C et D en mol/¢ respectivement.

La constante d’équilibre est donnée par :

Cette expression est appelée loi de GULDBERG et WAAGE ou loi d’action de masse.

Si les composeés A, B, C et D sont a I’état gazeux (gaz parfait), la constante d’équilibre

s’exprime en fonction des pressions partielles des produits et des réactifs.
Ona:PV=nRT=P="2T = CRT

p19[cl¢ _ PY PS _ [RTJ2[RTIP
[aA]2[B]e ~ P2 PR ™ [RTIC[RT]d

Donc:

D’ou : Kc=Kp x (RT)*P¢0 = Kp x (RT)™" = % . Avec : An = (¢+d) - (a+b)
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D’ou : Kp = KX (RT)A"
I1-4- Calcul de la constante d’équilibre a partir de ’enthalpie libre

En thermodynamique, 1’équilibre chimique est atteint lorsque 1’énergie de Gibbs relative aux
réactifs compense 1’énergie de Gibbs relative aux produits de réaction, cela se traduit par une

valeur minimale de 1’énergiec de Gibbs (AGr = 0) sachant que :
AGr = AGg+ RTINKeq . A I’équilibre AGr =0

AGT

On aura : AGg = -RT INKeq = Keq = e RT

I1-5-Variation de la constante d’équilibre avec la température . Equation de VAN’ T

HOFF

Une modification de température change la valeur de la constante d’équilibre. L’équation de

Van’t Hoff donne quantitativement I’influence de la température sur la constante d’équilibre :

d (InK) _ AHg
dT ~ RTZ2

AHg, : ’enthalpie de la réaction directe,
T : la température absolue.
11-6- Principe de Lechatelier et conséquences

Le principe de Lechatelier permet de prévoir le sens de déplacement de 1’équilibre lorsqu’on

fait varier un facteur. Il s’exprime ainsi :

Toute modification d’un facteur de I’équilibre entraine un déplacement de celui-ci dans le sens

qui s’oppose a cette modification.

cC + dD

N e

Soit I’équilibre suivant : aA + bB

La réaction lest appelée réaction directe et la réaction 2 est la réaction inverse.

1- Quand la température augmente a la pression constante, le systeme évolue naturellement
dans le sens endothermique (AHg > 0). Inversement, quand la température diminue, le systeme
évolue dans le sens exothermique (AHg < 0).

2- L’augmentation de la pression d’un systéme favorise le sens qui permet de réduire le nombre

de moles des composés gazeux.
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3- L’addition d’un des constituants (réactifs ou produits) déplace 1’équilibre dans le sens de la

disparition de I’espéce ajoutée.
4- L’ajoute d’un gaz inerte a un équilibre dans un systéme gazeux parfait :

-A la température et pression constantes : déplacement de 1’équilibre dans le sens d’une

augmentation du nombre de moles du gaz.
-A volume et température constantes : pas de modification.

11-7- Degré de dissociation (a) et degré d’avancement (§) d’une réaction équilibrée

Soit I’équilibre suivant :

2
+
O
W
N e

cC + dD
t=0 n n 0 0

t=teq n-¢ n-§ & &

Le nombre € est appelé le degré d’avancement.
Le degré d’avancement est la grandeur qui permet de suivre 1’évolution des quantités de
matiéres des réactifs et des produits a chaque instant. 1l est exprimé en mole et donné par :

_ni—n
§=7

Ni : le nombre de mole des constituants a 1’état initial.

. Avec :

4

n : le nombre de mole des constituants a 1’instant t
v; . coefficient steochiométrique du constituant
L état d’équilibre est caractérisé par un nombre a, appelé coefficient (ou degré) de dissociation

et définit comme suit :

nombre de moles de réactifs dissociées

nombre de moles de réactifs initailes

Il résulte de cette définitionque: 0<a<1
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Exercices et solutions

Exercice 1
1
Soit I’équilibre suivant: % N2(g) + % 02(9) ? NO(g). To=298 K, AH;?(NO)g =90.2 KJ/mol

- Calculer I’enthalpie libre (AGg) de la réaction a la température To. Conclure.
Données : AS g 05y = 12.45 J/K,

Solution

L NaG) + 1 0x(g) = NO
> N2(9) +5 02(g) (9)

-Calcul AGy de la réaction a To

AGr, 1) =AHR 1,y - ToASR T,

Ona: AHg 508 k) = AH{(NO)g = 90.2 KJ

D’ou : AGeg 1,y = 90.2 - 298(12.45)10°% = 86.49

Donc: AG‘ER,298 k)= 86.49 KJ > 0, donc la réaction n’est pas spontanee a To = 25°C

Exercice 2

On considére 1’équilibre suivant :

N R

N2(g) + 3H2(Q) 2NH3(g). To=298 K et P = 1 atm

- La réaction est-elle spontanée a To = 298 K et a T1 = 500 K ? Conclure.

Corps N2(g) | Ha(g) | NHs(g)
AH¢(KJ/mol) |0 0 -46
S;(JKmol™) | 191.61 | 130.68 |192.45
ce(JK™mol?) [29.13 [28.82 |35.06

Solution

N2(g) + 3H2(g) 2N

[N A
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-La réaction est spontanee a To = 298 K si AGER,TO)< 0
-Calcul de AGg T,

Ona:AGg 1,y =AHR 1, - ToASR T,y AVEC:

AH (g 1.y= X v;AH; (produits) - 3 v;AH¢(réactifs). (loi de Hess)
AS(r 1,y= X viS'(produits) - 3, v; S”(réactifs) (loi de Hess)
Donc : AH (g 1,y= 2AH{(NH3)g car ( AH{(H2)g = AH¢(N2)g =0)
AH (g 508 k)= 2(-46) = -92 K]

AS(R 9= 2S¢(NH3)g - S¢(N2)g - 3S¢(H2)g

AS(r 1,)= 2(192.45) - 191.61- 3(130.68) = -198.75

Donc : AS(g 505 x) = -198.75 J/K

D’ou : AGeg 1,y= -92 - 298(-198.75).10°% = -32.77

Donc: AGZR,298 K= -32.77 KJ <0, donc la réaction est spontanée dans le sens 1 a 298 K
-La réaction est spontanee a Ty = 500 K si AGZR_T1)< 0
-Calcul de AGZR, )

Ona:AGg r,y=AHg 1,y - TiASRk ).

-Calcul de AHg 1,

Ona:AHwg 1,y= AHg 1)+ ACr (T1~To). (loi de Kirchoff)
Avec : ACp = Y v;Cp (produits) - ), v;Cp(réactifs)

ACp = 2¢p(NH3)g— cp(N2)g — 3cp(H2)g

ACp=2(35.06) - 29.13 - 3(28.82) = -45.47 JIK

Donc : AHER,Tl): -92 - 45.47(500 - 298).10° = -101.18

Donc : AHg 500 k)= -101.18 KJ
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-Calcul de AS (g 1)

o _ o Tl
AS(R‘ Tl)_ AS(R‘ T0)+ ACP In T_o

500 _

AS(g, 1) -198.75 - 45.47 In 222 = -222.28

Donc : AS(g 500 k)= -222.28 J/K
On aura donc :
AGg, 1,)= -101.18 - 500 (-222.28)10 = 9.96

Donc : AGZR'E;OO k) = 9.96 KJ >0, donc la réaction n’est pas spontanée a 500 K

Exercice 3

La synthése du cyanure d’hydrogéne se fait a pression constante selon :

1
CaHa(g) + N2(9) <, 2HCN(g)

-Calculer la constante d’équilibre K, a la température To = 298 K

Molécule C2H2(g) | N2(g) | HCN(g)
AH{(KJ/mol) |226.7 |0 130.5
S; (3.molkD |202.8 |191.5 |201.8

Solution

C2H2(g) + N2(9) 2HCN(9)

NS |AYSN

-Calcul de la constante d’équilibre Kp

~A6R,To). ). Avec
), .

AGZR'To)z -RTo InKp|=> Kp= eXp( RT,
AGr, 1y~ AHR® 1) - TAS(R, 1))
-Calcul de AHER‘ To) €t ASER‘ To)

D’aprés la loi de Hess on a : AHZR,TO): ¥ v;AH; (produits) - ¥ v;AH(réactifs)
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AH(g 7y = 2AH{(HCN)g - AH¢(C2H2)g - AH¢(N2)g

AH (g 508 )= 2(130.5) - 226.7 - 0 = 34.3 K]

Ona:ASxg 7= X v;S (produits) - 3 v; S”(réactifs) (loi de Hess)
Donc : AS(g 1,)= 2Sf(HCN)g - S¢(C2H2)g - S¢(N2)g

AS(R 208 k)= 2(201.8) - 202.8 — 191.5 = 9.3 J/K

Dol : AGg 7,)= 34.3 - 298x9.3x10°® = 31.52

Donc: AGg 95 ) = 31.52 KJ

Kp = exp(—=22) = 2,98 10

8.31X298

Exercice 4

Soit I’équilibre suivant a pression constante.

FeO(s) + CO(g) % Fe(s) + CO2(g)

1 - Calculer I’enthalpie libre de la réaction a une température T1 égale & 867 K, en négligeant

la variation de I’enthalpie et de I’entropie de la réaction avec la température. Conclure.

2- Calculer la constante d’équilibre Kp de la réaction a T1 = 867 K
Données : AHg 7,y=-13 KJ, AS(g 7y=-17.4 J/K, R = 8.314 J/Kmol , To = 298 K

Solution

1
FeOw) + CO@ 3, Fews + COAg)

1- Calcul de I’enthalpie libre de la réaction a la température T; = 867 K

AGZRJTQ - AHER,Tl) - TlASER,Tl)' Avec :

{AHZR,867 K) = AHZR,zgg K) =—13 K]
ASr 867Kk) = AS(R 208 k) = —17.4]/K

Donc: AGe 1,y = -13-867(-17.4 10%) = 2.08 KJ
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AGZR,867 Ky = 2.08 KJ >0 donc, la réaction n’est pas spontanee dans le sens 1 a 867 K

2- Calcul de la constante d’équilibre Kp de la réaction a T1 = 867 K

AG 1,y =-RTiIn Kp= K= eXp(_le)
—-2080

Kp = eXp(8.31><857) =0.75

Exercice 5

On considére 1’équilibre suivant :

NSNS

Ag2S(s) + Ha(g) 2Ag(s) + H2S(g)
1- La réaction est-elle spontanée dans le sens 1 a To=298 K ?

2- Calculer la valeur de la constante d’équilibre a 1000 K. On supposera que I’enthalpie et

I’entropie sont constantes dans ’intervalle [298 K, 1000 K]
Données : AHg = 2.8 Kcal, ASz 1,y = 3.8 cal.K™, R = 2 cal/Kmol

Solution

|

Ag2S(s) + Hz(9) 2Ag(s) + H2S(g)
1- La réaction est spontanée a To = 298 K si AGER,TO)< 0

-Calcul de I’enthalpie libre de la réaction a la température To = 298 K
AGr 1,y = AHRg 1,y - ToASR 1,

AGg 1,y = 2.81 - 298x3.810°®

AGg 2908 x) = 1.67 Kcal

AGZR, o) > 0 donc, la réaction n’est pas spontanée dans le sens 1 a 298 K

- Calcul de I’enthalpie libre de la réaction a la température T = 1000 K

AGZR ,T) = AHER ,T) = TASER ,T)
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= AH(g 205y = 2.8 Kcal
3.8 cal/K

AH,
Avec - { (R,1000 K)

AS((JR,looo K) = ASER,298 K —
Donc : AGZR,lOOO K) = 2.81-1000(3.8 10'3) =-0.99 Kcal

2- Calcul de la constante d’équilibre Kp de la réaction a 1000 K

AGr 1y =-RT In K= K= exp(CD <R —)
_ 990
Ko = exp (2 1000) =1.64
Exercice 6
Soit I’équilibre :
1
Al>03(s) + 3COCl2(g) ? 3CO02(g) + 2AICI3(s)

1- Calculer I’enthalpie libre (AGg) de 1’équilibre & To = 298 K. Conclure.
2- A T1 =900 K, Kp = 10%°. La réaction est- elle spontanée a cette température ?

Données a 298 K :

Molécule AlO3(s) | COClx(g) | CO2g) | AICIs(s)
AH¢(KJ/mol) | -1669.8 | -233.0 -393.5 | -697.4
S¢(3.Ktmol™) | 51.0 298.2 213.6 167.4

Solution

Al03(s) + 3COCI4(g) 3CO2(g) + 2AICIs(s)

NS |AYSN

1-Calcul d’enthalpie libre de la réaction a To = 298 K
On a. AG(R, TO) = AH(R, TO) - TO AS(R’ TO)

-Calcul de AHR 1)

D’apres la loi de Hesson a : AHER‘ To)= X v;AH; (produits) - ¥ v;AH¢(réactifs).

AH(g 7.y= 3AHP(CO2)g + 2AHP (AICI3)s - AH? (Al203)s - 3AH{ (COCly)g (loi de Hess)
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AH(g 1,)= 3(-393.5) + 2(-697.4) — (-1669.8) -3(-233) = -206.5

Donc : AH g 508 k)= -206.5 KJ

-Calcul de AS (g )

AS(r, 1y= X viS'(produits) - 3. v; S”(réactifs). (loi de Hess)

AS(r, 1,)= 35f (CO2) + 2S¢ (AICI3) - SP(Al>03) - 3SP(COCly)

AS(r, 1,)= 3(213.6) +2(167.4) -51 -3(298.2) = 30

Donc : AS(g 298 k)= 30 J/K

D’ou:

AGg  1,)= -206.5 — 298x30.10°® = - 215.44

Donc : AGER,298 k) =-215.44 KJ<0donc, laréaction est spontanée dans le sns1 a 298 K
2- La réaction est spontanée dans le sens 1 & T = 900 K si AGER_T1)< 0
-Calcul de AGZR, )

OnaAG r,)= -RT1InKp = -8.31x900In10" = -275.536

Donc : AG‘ER,900 Ky = -275.536 KJ < 0 donc, la réaction est spontaneée dans le sens 1 a 900 K.

Exercice 7

La synthese du cyanure d’hydrogéne se fait selon 1’équilibre suivant :

N~

CaH2(g) + N2(9) 2HCN(9)

On mélange initialement 1 mole de C2H2(g) et 1 mole de N2(g) & 300 °C sous Pr= latm.

L’enthalpie libre standard de la réaction dans ces conditions est egale a 30 KJ.
1- Calculer la constante d’équilibre Kp.

2- Calculer la composition (nombre de moles) du mélange et les pressions partielles a 1’équilibre

sachant que la fraction molaire de N> est de 0.489
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Solution

1- Calcul de la constante d’équilibre

1
CoHa(g) + Nag) 5 2HCN()

t=0 1 1 0 nt = 2mol

t = teq 1-& 1- & 2§ nt =2 mol

Ona:AGg 1= -RT InKp = Kp= exp(Ca . (R T))

-30.103 )
8.31%x573

Kp = exp( =1.84.10°

2- Calcul de la composition (nombre de moles) du mélange ainsi que les pressions partielles a

I’équilibre
On a Xnno) = %:) (fraction molaire)

Xno) = = = 0.489 donc & = 0.022 mole

D’ou:

n(CzH2) = 1-£ = 0.978 mole

n(HCN) = 2¢ = 0.044 mole

n(N2) = 1-§ = 0.978 mole

-Calcul des pressions partielles des gaz a 1’équilibre

On a P = xn(i) Pr. (la loi de Dalton). Avec xn(i)=— et nte= 2 mol

Donc : P(C2H2) = xn(C2H2) Pt

P(CoHz) = =22 X1 = 0.489 atm

P(Nz) = Xn(Nz) Pr

0.978

P(N2) = —— x1 =0.489 atm

P(HCN) = xn(HCN) Pt

0.044

P(HCN) = ——x1 = 0.022 atm
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Exercice 8

On considére 1’équilibre suivant :

O SN

H> (g) + Cl2(g) 2HCI(g) a To = 298 K, P = latm

AH(g 1= -184.6 KJ, ASg 1,)=20 J/K
1- la réaction est- elle spontanée a 298 K ? Justifier.

2- On mélange initialement 1 mole de Hz(g) et 1mole de Clx(g) sous la pression atmosphérique.

A 1’équilibre le nombre de mole de HCI égale 1.15 mole.
a- Calculer la composition du mélange de chaque gaz a 1’équilibre.
b- Comment évolue 1’équilibre si on augmente la température.

Solution

|

H2 (9) + Cl2(g)

1- La réaction est spontanée dans le sens 1 & To = 298 K si AGER_TO)< 0

2HCI(g)

-Calcul de AGg )

Ona:AGg 7y =AHR 1, - ToAS®R 1,-

AGg  1,)= -184.6 - 298(20).10°® = -190.56

Donc : AGg 95 k) = -190.56 KJ

AGZR,298 Ky < 0 donc, la réaction est spontanée dans le sens 1 a 298 K

2-a- Calcul de la composition (nombre de moles) du mélange

1
Hz (g) +Clo(g) <, 2HCI(g)

t=0 1 1 0 ne =2 mol

t=téq 1-¢& 1- & 28 nt = 2 mol

A I’équilibre on a : n(HCI) = 1.15 mol, avec n(HCI) = 2&, donc 2& = 1.15 == & = 0.575 mol
D’ou : n(Clp) = 1- £ =0.425 mole

n(Hz) = 1- £ = 0.425 mole
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2-b- Dans le sens 1 (formation de HCI) on a AHZR, ,)< 0 donc, la réaction est exothermique. Si

on augmente la température la réaction évolue dans le sens endothermique c’est - a- dire dans

le sens 2 (formation de Cly).

Exercice 9

On considére 1’équilibre suivant :

1
2NO(g) + O2(9) ‘j 2NO2(g). To =298 K, P=1atm

AHgg 1,)= -113 KJ et AS(g 1,,= -145.53 J/K

1- Calculer I’enthalpie libre standard de la réaction, conclure

2- On mélange initialement n moles de NO (g) et n" moles de O2(g), a I’équilibre on obtient 0.4
moles de NO et 0.6 moles de NO2 et 0.7 moles de O

a- calculer les nombres de mole n et n’ des deux réactifs.
b- Dans quel sens se déplace cet équilibre si on augmente la pression des réactifs.

Solution

2NO(g) + 02(g) % 2NO2(g)

1- Calcul d’enthalpie libre standard de la réaction a To = 298 K
On a. AG(R,TO) = AH(R,TO) - TO AS(R,TO)'
AGZR,TO): -113 - 298(-145.53).10°° = -69.63

Donc : AGZR,298 Ky = -69.63 KJ <0 donc, la réaction est spontanée dans le sens (1) c’est-a-dire

dans le sens de formation de NO2(g).

2-a- Calcul de nombre de moles des réactifs (n et n”)

N

2NO(g) + O2(q) 2NO2(9)
t=0 n n 0 n=n+n’

t=téq  n-2¢ n-¢ 28 n=n+n-¢
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A 1’équilibre on a

n (NO2 = 2£ = 0.6 mol =& =0.3 mol

n(02) =n’- &= 0.7 mol, donc n’- 0.3 =0.7 mol = n’ = 1 mol
n(NO) =n - 2§ = 0.4 mol, donc n —2(0.3) = 0.4 mol= n =1 mol

2-b- Les réactifs sont a 1’état gazeux donc, si on augmente la pression des réactifs 1’équilibre se
déplace de facon a diminuer le nombre de mole des réactifs c.-a-d. dans le sens 1(sens de
formation de NO>).

Exercice 10

1
Soit la réaction suivante : 4HClg) + O2() j 2H20(g) + 2Cl2(g)

1- Donner I’expression de la constante d’équilibre relative aux pressions partielles.
2- La réaction est-elle possible a 298 K ?
3- Calculer la constante d’équilibre a 298 K.

4- La constante d’équilibre vaut 11.3 4 490 °C. Calculer AHg, si celle —ci ne varie pas avec la

température.

5- Est-il intéressant de travailler a 25 ou 490 °C ? Pourquoi ?
Données : AGY (HCl)g = -96.3 KJ/mol, AG¢(H20)q = -229 KJ/mol
Solution

1-I’expression de la constante Kp

1
4HClg + Oz 5, 2H20() + 2Clzg)

Ona:

P%, P3
Kp= —22 Hzo (D)

PhiciPo,
2- Laréaction est possible & To = 298 si AGg 1,)< 0

Ona: AGZR,TO): 2AG¢(H20)g - 4AG¢(HCl)g, car AG{(Clz)g= AG¢(O2) =0
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AGER = ~72.8 KJ <0, donc la réaction est possible a 298 K
To)

3- Calcul de la constante d’équilibre a 298 K

A 1’équilibre on a : AG(R 1) = RToINnKp=> Kp= exp( (R To))

72.8 103
8.314x298

Kp = exp( ) =5.77.10"2

4- Calcul de I’enthalpie de ’équilibre (AHR) a T1 = 490 °C, si celle- ci ne varie pas avec la

température

AHR dT Kp(T,)

Kp(To)

d InKp fTOlAH—R =

[—
R T2

D’aprés la loi de Van’T Hoff on a : dInKp =

Sachant que AHp, est indépendante de la température on aura donc :

AHR (1 AR "
[anP]Eigzgz - RR [ ]Tl = InKp(T1) - INKp(To) = - _R [_ . T_O]

anP(Tl) - anP(To)

Donc: AHR = - R( )

(T_l_T_O)
AT;=763Kona K,=11.3
A To=298 K on a: K, =5.77 10*?

D’ou AHg -.8. 31(ln 113 ln577 1012

) = -109.60

763 298

Donc : AHS =-109.60 KJ
5- 1l est plus intéressant de travailler a 298 K que de travailler a 763 K (490 °C) car

Kp (763 K)<<<Kp (298 K) == Pression des produits a 298 K est supérieure a celle des produits
a 763 K donc le nombre de mole des produits de la réaction a 298 K est plus important a celui

de la réaction a 763K.

Exercice 11

Soit I’équilibre suivant :

1
2CuBrys) ? 2CuBr(s) + Brz)

La vapeur de Br» est assimilée a un gaz parfait.

1- Ecrire I’expression de la loi d’action de masse Kp
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2- On mesure la pression a 1’équilibre
P1=6.71103baraT1 =450 K ; P, =6.71 10" bar a T, = 550 K

a- Calculer la variation d’enthalpie libre standard AG?R’T) aux températures Ty et To.

b- Calculer la variation d’enthalpie standard (AHY) et d’entropie standard (ASR) de la réaction

précédente en supposant que AH est constante dans I’interval de température [T1,T2]
Donnée : R = 8.31 J/Kmol

Solution

1
2CUuBrys) ‘j 2CuBrs) + Bry(g)
1- L’expression de Kp

Pgr, PZ .
Ona: Kp= —2—% = Py, , car CuBrzet CuBr sont des solides
CuBrp

2-a- Calcul de la variation d’enthalpie libre standard a T1 =450 Keta T, =550 K
Ona:AGg 1y=-RT In Ky(T)

-A la température T1 = Ky = Prdonc, AGg r,y= -RT In Ky(T1) = -RT InP,

AGg ,)= -8.31x450 In(6.71.10) = 18713.04 = 18.7

Donc : AGg 1,y = 18.7 KJ

-A la tempeérature T, = K, = P2 donc, AGER 1,)= "RT In Kp(T2) = -RT InP,

AGg 1,)= -8.31x 550 In(6.71.10™") = 1823.56 J = 1.82

Donc : AGg ) = 1.82 KJ

2- b- Calcul de la variation d’enthalpie standard (AHR) et d’entropie standard (ASR) de la

réaction

-Calcul de AHR

D’aprés la loi de Van’T Hoffona : d InKp = AHTR.i—Z

Donc : InKp(T2) - InKp(T1) = - AHTR [Tiz - Til]
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InKp(T;) — InKp(T1)

D’ou: AHR =- R( )

T 1
(ﬁ —ﬁ)

In6.71.10"1 -In 6.71.1073

AHQ = -8.314( = ) = 94.72

550 450

Donc : AHg =94.72 KJ
-Calcul de ASR

En supposant AHR et ASR sont constantes dans 1’intervalle de température [T1,T2], on obtient :

AG 1,y =AHR 1,y -T1ASR 1)

Donc : AS(g 1, = Til(AHER_Tl)- AGr 1p)

Dol : AS(R, asor) = 7= (94.72—18.7) = 0.169

Donc : AS(r | 450k) = 0.169 KJ/K

Remarque : on peut calculer ASY on utilise les données a T2, on obtient alors :
ASR,T,) = %(AHER,TZ)' AG, 1,))

Dol : AS(g, ss0x) = o= (94.72 — 1.82) = 0.169 KI/K

Exercice 12

Soit I’équilibre suivant :

1
Co+COxg 3 2CO() . Avec: AHg(sens 1) > 0

1- Donner I’expression de Kp

2- La constante d’équilibre Kp vaut 22.4 4 1150 K. Calculer la pression de CO(g) si la pression
de CO; est de 0.04 atmospheére a I’équilibre.

3- Dans quel sens (1 ou 2), I’équilibre se déplacera-t-il si :
a- On augmente la pression totale ?
b- On augmente la température ?

c- On ajoute de 1’azote a pression totale constante de 1 atm ?
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d- On ajoute de ’azote a volume constant ?

e- On ajoute du carbone ?

f- On ajoute du CO»?

Données : R = 0.082 l.atm/Kmol = 2 cal/Kmol

Solution

[\l [

Cs) + COxg) 2C0O()

1- L’expression de Kp

2

P
KP: co
Pco,

2-Calcul de la pression de CO(g)

2
OnakKp= PPCO donc Pco = /KpPco,

co,

Pco=+v22.4 x 0.04 = 0.94 atm

3- Le sens de déplacement de I’équilibre :

3-a- Une augmentation de pression favorise le sens de la réaction qui permet de diminuer le
nombre de molécules de gaz, c’est-a-dire le sens 2, car le nombre de moles de CO- est inférieur

au nombre de moles de CO.

3-b- Une augmentation de température favorise le sens endothermique de la réaction. Donc

I’équilibre se déplace dans le sens 1.

3-c- On ajoute de N2 donc An > 0 a P constante 1’équilibre se déplace dans le sens 1 c-a-d dans

le sens d’augmentation des nombres de moles de CO(Q).
3-d- Aucun effet

3-e- Si on ajout du carbone aucun effet car la constante d’équilibre est indépendante de la

quantité du carbone.

3-f- Si on ajoute du CO2(g), I’équilibre se déplace dans le sens de diminution du nombre de
mole du CO2(g), c’est-a-dire dans le sens 1.
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Exercice 13

Soit I’équilibre suivant :

1
CHyg+ H20 =, COg + 3Hz

1- Calculer I’enthalpie AHy et I’entropie ASy de la réaction a 298 K.

2- Donner ’expression de 1’enthalpie standard AHg(T) de la réaction en fonction de la

température T.
3- Déduire I’expression de la constante d’équilibre Kp en fonction de la température T.

4- La constante d’équilibre Kp vaut 1820 a 900 °C. On mélange & volume constant une mole de

méthane et une mole de vapeur d’eau a 900 °C sous une pression de 10 bars.

Calculer le nombre de mole des différents constituants a 1’équilibre.

Molécule CHa(g) | H20(g) | CO(g) H2(g)
AH{" (KJ/mol) | -69.5 -241.6 |-1104 |0

S; (/Kmol) | 186.0 188.5 | 198.0 130.6

ce (J/Kmol) 53.2 36.5 30.7 29.4

Solution

CHag + H20( % CO@ + 3Hz

1- Calcul de I’enthalpie AHy et I’entropie ASg de la réaction & 298 K.

-Calcul de AH 1,

D’aprés la loi de Hesson a : AHER' To)= 2 viAH; (produits) - ¥ v;AH;(réactifs).
AH(g 1,y = AHP (CO)q + 3AHP(H2)g - AHP(CHa)g - AHP (H20)g. Avec AHP (Hz)g = 0
AH(g 1,y = -110.4 — (-69.5) - (-241.6)

AH (g 508 k) = 200.7 KJ
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- Calcul de AS (g 1.

Ona:ASxg 7,y= X viS (produits) - 3 v; S°(réactifs). (loi de Hess)
AS(R, o) SF(CO)g + 35 (Hz)g - SF(CHa)g - 5P (H20)q

AS(r, 1,)= 198 + 3(130.6) -186 — 188.5

AS(R 2908 k)= 215.3 JIK

2- L’expression de I’enthalpie de la réaction AHER -men fonction de la température
Ona: AHwg )= AH 1,y + ACp (T — To). (loi de Kirchoff)
Avec : ACp = Y v;Cp (produits) - Y. v;Cp(réactifs)

ACp = Cp(CO)g + 3Cp(H2)g - Cp(H20)g - Cp(CH4)

ACp=30.7 + 3(29.4) -36.5-53.2=29.2 J/K

AH g 7y = 200.7.10% + 29.2 (T - 298)

3- L’expression de la constante d’équilibre Kp en fonction de la température T

o AG;
A Iéquilibre on a: AGg 1y=-RT In Kp = InKp = - — ==
On a. AGZR ,T): AHER ,T) 'T ASER ,T)

- L’expression de 1’entropie de la réaction ASER -m)en fonction de la température
Ona:ASwg 1= AS(g 1,)* ACp In Tlo (loi de Kirchoff)
AS(r )= 215.3 +29.2In —
Donc : AG(g 1= 200.7.10° + 29.2 (T - 298) - T (215.3 +29.2In—)
AGg )= -29.2TInT -19.75 T +19198.4

—29.2TInT -19.75 T +19198.4 _ _
Donc : InKp = - £ — ). Avec R =8.31 J.K*.mol*

23104.5
T

+2.38

D’ou : InK, =3.51 InT -
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4- Calcul de nombre de moles des différents constituants a I’équilibre a T = 900 °C et

P =10 bars
1
CH4 + HZO ? CO + 3H2

at=0 1 1 0 0 ne= 2 mol
At=tq 1€ 1 & 3§ m=28+42

q

P P}

Kp= —2" H2  Avec:

PCH4X PHZO
P — P —nﬂp —i
co = Xnfr ==~ = oo I

M p 38

PHZ - ne T _2+2¥,PT

_ Dyyo _ 1%
PHZO - ne PT _2+2§PT
p _NcHy p 1-§ P
CHy = 7y 'T Ty’ T

: PTX(2§EZ)3PT3 ___278*pf _ 27%*pf 278

Donc : Kp= 22 2 = = -
SoePrx oepp  (1D2@4297 4(1-D2A4Y? 4087 T

s N K — g - -
D’ou: Kp= 6.75m P; =1820 = £=0.79

Donc :
nH20: nCH4: 1- é =1-0.79=0.21 mOI

nco = &=0.79 mol et ny,= 3£ =3(0.79) = 2.37 mol

Exercice 14

La fabrication industrielle du chlore se déroule a To = 298 K comme sulit :

1
4HCI(g) + O2(g) ? 2Clx(g) + 2H20()

1- Exprimer la constante d’équilibre Kp en fonction des pressions partielles.
2- Calculer la variation d’enthalpie et d’enthlpie libre de la réaction a 298 K.

3- En déduire la valeur de la constante d’équilibre Kp a 298 K et conclure.
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4- On realise la réaction précédente a 900 K on a alors :

1
4HCI(g) + O2(g) 5 2Clx(g) + 2Hz0(g)

a- Exprimer la constante d’équilibre K'p en fonction des pressions partielles.

b- Ayant initialement 3 moles de HCL et 2 moles de O et en appelant x le nombre de moles de
O ayant réagi, exprimer la pression partielle de Cl, en fonction de x et de la pression totale Pt

a I’équilibre.

c- Calculer la pression totale Pt sachant que K'p = 0.28 et x = 0.47

d- Comment doit varie Pt pour augmenter la production de Cl, ?

données : AH; (HCl)q = -92.38 KJ/mol, AH; (H20) =-286.87 KJ/mol, ASy =-365.24 J/K,
R =8.32 J/mol K

Solution

1- L’expression de la constante d’équilibre Kpa To=298 K en fonction des pressions partielles

4HCI(g) + O2(0) % 2Cl2(g) + 2H20(1)

P2
Kp - Cl

2- Calcul de la variation d’enthalpie et d’enthalpie libre de la réaction

-Calcul d’enthalpie de la réactiona To=298 K

D’apres la loi de Hesson a : AHZR_TO): ¥ viAH; (produits) - ¥ v;AH¢(réactifs).

AH(g 1.y = 2AHE(Cl2)g+ 2 AHP (H20)1 - 4AHP(HCl)g - AHP(O2)g. (AH{(Cl2)g = AHP(O2)g = 0)
AH(g 1) = 2(-286.87) - 4(-92.38)

AH(g 505 k) = -204.22 KJ

-Calcul de I’enthalpie libre de la réaction a To = 298 K

Ona:AGg 1, =AHg 1, - ToASR 1,)-

Donc : AGER,TO) =-204.22 — 298(-365.24).103 = -95.38 KJ
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3- Calcul de la constante d’équilibre Kp a 298 K

AG(R To) =-RTo In Kp — Kp— exp(ﬂ)

95.38 103

K ex p(8 32X298

) =5.10%°
4-a- L’expression de la constante d’équilibre K'p & T = 900 K en fonction des pressions
partielles

1
4HCI(g) + 02(g) 5 2Clx(g) + 2H20(g)

2 2
[ PClz' PHzO
K'p = P . P
HCl: FO2

4-b- L’expression de la pression partielle de Clz en fonction de x et de la pression totale Pt

1
4HCI(g) + O2(g) ? 2Cl2(g) + 2H20(9)

at=0 3 2 0 0 nt=5 mol

at=teg 3-4x 2-X 2 2X ne= 5-x

Ona: P, = Xa(Cl2) . Pr. Avec : xn(Cl2) = “n% ==

Donc: Pg,= % Pt
4-c- Calcul de la pression totale Pt

1 Pél . P2H20
Ona:K'p=—129 Avec:
Piici- Po,

2 2X
Pa, = Xn(Cl)-Pr = -=.Pr ; Py,0 = X, (H,0). pT - = p,
3 4x

—X
PT ; Poz = Xn(OZ)'PT = P

—-X

PHCL = Xn(HCI) PT =

o U EPDI EPD? | @20f-x)  _ 16x*(5-x)
On aura donC . K (35 4X P )4_ (_ PT) - (3—4—X)4(2—X) PT - (3—4X)4(2—X) PT

. _ 16x*(5-x)
D’ou: Pr= (3-4x)*(2—x) K
(2%x0.47)*% (5-0.47)

P =
T (3—4x%0.47)*x(2-0.47)%0.28

=5.25atm
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4-d- Pour augmenter la production de Cl, il faut augmenter la pression totale en ajoutant du
HCl ou O..

Exercice 15

Dans un récipient vide de 6 ¢, on introduit 2 moles d’acide iodhydrique (HI). La température

est maintenue a 627 °C. L’équilibre suivant s’établit :

1
2HI(g) 5 12(9) + Ha(g)

A I’équilibre la somme des pressions partielles d’iode et d’hydrogene est égale a 6.15 atm.

1- Calculer la pression totale a 1’équilibre et le degré d’avancement & ainsi que la constante

d’équilibre Kp en considérant que le mélange est parfait.

2- Quelle serait la composition du mélange a 1’équilibre si le mélange initial était formé de 2

moles de HI et d’1 mole de I, ?
Ces résultats sont-ils compatibles avec les prévisions qualitatives que 1’on pouvait faire ?
Solution

1-Calcul de la pression totale a I’équilibre

1
2HI(@) = 12(9) + Ha(g)

at=0 2 0 0 nt=no = 2 mol
at=tq 2-2& & & nt =2 mol
Ona:PT=nT—RT

v
Donc : PT:%:XQOO:M.G atm

-Calcul du coefficient de dissociation de HI
A T’¢équilibre on a : Py,+ P;,= 6.15 atm. Avec :

n
= xn(H).Pr = 72 Py = 2. By

n ;
P, = xn(I).Pr = nLTZPT =—.Pr

Py

2

§ §

Donc : > Pr + ;.PT =6.15=&Pr=6.15
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Dlou:é= 2222025

24.6

-Calcul de la constante d’équilibre Kp

. Ph,. PP (ZPPE (Pp? g2
Ona:HKp= Phr @28 ppyz " a(1-§)2
cowe - (0257 2
Donc : : Kp = 025y 2,78 .10

2- Détermination de la composition du mélange a 1’équilibre si le mélange initial est formé de
2 moles de Hl et d’1 mole de I2

1
2HI(g) 5 12(9) + Hz(9)
at=0 2 1 0 m=3mol

at=teq 2-2¢ 1+& & nt = 3 mol
Soit P'r la nouvelle pression totale, on aura donc :
Py, P2 Epm2 (R P2 (e

K, = = =
P P ((2'3—22’) .Pr)2 4(1-8)?

(1+8)¢

T2 =2.78.102 (Kp reste constante car il n’y pas de changement de température)

Donc:
D’ou : & = 0.084 donc, la composition du mélange a 1’équilibre est :
nwi = 2-28 =1.83 mol ;

ny,=§ =0.084 mol ;

ng,= 1+ § =1+ 0.084 = 1.084 mol

Le résultat était prévisible car ’addition d’un constituant (I> dans ce cas) fait déplacer 1’équilibre
dans le sens de disparition du constituant ajouté en exces (loi de Lechatelier) donc ici vers le

sens 2 (disparition de Iz et formation de HI) donc, la dissociation de HI va diminuer donc :

g <&
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