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Prelace

Ce polycopié s’adresse aux étudiants de 1°° année ST et SM et ce
conformément au nouveau programme du systeme LMD agrée par le ministere. 11
est constitué de rappels de cours avec exercices corrigeés, aidant l’étudiant a
comprendre et assimiler les notions et principes généraux de la thermodynamique.

Chaque chapitre commence par des rappels mettant l'accent sur les points
fondamentaux du cours et accompagné par des exercices corrigés. Il comporte des
exercices d’application concernant la loi du gaz parfait, le premier et le second
principe de la thermodynamique et les équilibres chimiques.

Pour la rédaction de ce polycopié, j'ai utilisé de nombreux ouvrages
classiques et quelques documents de certains collegues, tous disponibles a la
bibliotheque de [I'UMMTO dont la plupart sont cités dans les références

bibliographiques.



Liste des abréviations
Principales notations
atm : atmosphere
C°: Celsius
c: chaleur massique
C : capacité calorifique
Cp : capacité calorifique a pression constante
Cy : capacité calorifique a volume constant
d : dérivée totale
e : coefficient de performance
E;: énergie réticulaire
f : fonction
f* : fonction dérivée
F : énergie libre
G : enthalpie libre
H : enthalpie
J :joule
K : kelvin
K, : constante d’équilibre
Kg : kilogramme
L : chaleur latente
1: litre
M : masse
m : metre
n : nombre de moles
P : pression
P; : pression partielle
P, : pression totale
Pa : pascale
Q : quantité de chaleur
Q. : quantité de chaleur de la source chaude
Qs: quantité de chaleur de la source froide

R : constante des gaz parfaits



S:

T

entropie

: température

t : temps

U : énergie interne

V : volume

W : travail

X; : fraction molaire

Lettres grecques

0 : dérivée partielle

n

: rendement

: valeur en eau

: opérateur de Laplace
: rendement

i : le nombre stochiométrique

§:
v:

Avancement de la réaction

coefficient adiabatique

Indices

cal : calorimeétre

eq : équilibre

€

cau

ext : extérieur

f: finale

F:
g:

fusion

glace

1: initiale

irrév : irréversible

int : intérieur

P:

a pression constante

rév : réversible

vap : vaporisation

V : a volume constant

T

: a température constante
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CHAPITRE I : NOTIONS GENERALES
DE LA THERMODYNAMIQUE



Chapitre 1 Notions générales de la thermodvynamique

RAPPELS DE COURS
I.1. NOTIONS PRELIMINAIRES

I.1.1. Introduction

Le mot thermodynamique est d’origine grec, il est composé de deux parties : «
thermo » qui signifie chaleur et « dynamique » qui signifie travail ou mouvement.

La thermodynamique est une science qui étudie les différents états de la maticre et
les échanges d’énergies en général (travail W, chaleur Q) entre systéeme et milieu extérieur.
Elle est basée sur trois principes fondamentaux : Le premier principe, le second principe et
le troisiéme principe.

Premier principe: il introduit le concept d’énergie et le principe de conservation de
I’énergie d’un systéme isolé.

Deuxiéme principe: il introduit le concept d’entropie qui exprime une propriété
d’évolution.

Troisiéme principe: L’entropie d’un corps pur cristallis¢ est nulle a la température
absolue (0 K) soit:

S (corps pur cristallis¢, 0K) = 0

I.1.2. Systeme et grandeurs d’état :

Un systéme est une partie de 1’univers que 1’on désire étudier. Tout ce qui

n’appartient pas au systéme constitue le milieu extérieur.
Un systeme peut étre ouvert, fermé ou isolé.
» Systéme ouvert : il peut échanger de la mati¢re et de 1’énergie avec le milieu
extérieur.
» Systéme fermé : il peut échanger de 1’énergie avec I’extérieur mais il n’échange
pas de maticre.
» Systéme isolé : il n’échange ni matiére, ni énergie avec 1’extérieur.
L’état d’un systeme est décrit @ un instant donné par un ensemble de variables
macroscopiques appelées « variables d’état ». Les variables d’état caractérisant un systéme
physico-chimique sont : la température, la pression, le volume, la masse, la concentration,
la masse volumique et le nombre de mole.
Les grandeurs physiques qui déterminent I’état thermodynamique d’un systéme peuvent
étres extensives ou intensives :
v' Grandeurs extensives: elles dépendent de la quantit¢ de matiére (additive):
Exemple : Masse m, Nombre de moles n, Volume V.

v" Grandeurs intensives : elles sont indépendantes de la quantité de matiére.
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Exemple : Température T, Pression P, Concentration C, Masse volumique p, volume
molaire: V.
1.1.3. Fonctions d’état

On appelle fonction d’état, toute grandeur F dont la valeur est fixée par ses
variables d’état (X, y, z....) et dont la variation dépend uniquement de son état initial et son
état final, c’est a dire elle est indépendante du chemin suivi au cours de son évolution.
I.1.4. Différentielle totale exacte (D.T.E)
Rappels mathématiques :
La différentielle totale d’une fonction s’exprime par rapport a toutes les variables de cette
fonction. Elle est dite exacte si les dérivées croisées sont égales.

Si on considére une fonction des deux variables f(x,y), la différentielle totale de cette

fonction est : df(x,y) = or ;’;y ) dx + ofr g;y) dy

of (x, of (x, sr
On pose : % =Aet % = B donc df(x,y) s’écrit : Adx+Bdy
. e . ., . " w s 4. 0A 0B copr
Si les dérivées partielles croisées sont égales, c'est-a-dire : 3 ax’ la différentielle totale

df est la différentielle totale exacte d’une fonction f(x,y) appelée fonction d’état.
Soit un systeme qui décrit une transformation suivant trois chemins différents : a, b et c,

pour passer d’un état I vers un autre état I :

[!" dF = Fy — Fi = AF, = AF, = AF= AF
La valeur de I’intégrale (AF) dépend uniquement de 1’état initial (I) et de 1’état final (II).

Elle ne dépend pas du chemin suivi (a, b ou c.)

I.2. TEMPERATURE, NOTION INTUITIVE
La température est une notion intuitive qui prend naissance dans la sensation de
chaud et de froid. La température d’un corps est mesurée a I’aide d’un thermomeétre.

Cette notion subjective est inséparable de la notion de transfert d'énergie.
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Concept physique de température:
Physiquement, la température traduit I'énergie d'agitation des molécules. Augmenter la
température d'un corps revient donc a augmenter 1'agitation moléculaire.
Principe zéro de la thermodynamique
Deux corps en équilibre thermique avec un troisieme sont en équilibre entre eux. Ce
principe permet de définir le concept de température.
Echelle de température
Pour construire une échelle de température il faut nécessairement une relation liant la
température a la grandeur thermométrique x et des points fixes constituant des repéres
thermométriques.

- Echelles centésimales:
Le degré thermométrique est la centieme partie de la distance entre la glace fondante et
celle de I'eau bouillante sous la pression atmosphérique normale.

- Echelle Celsius :
Est une échelle centésimale construite sur un phénomene thermométrique particulier qui
est la variation de pression d'un gaz parfait a volume constant. On note les degrés Celsius
°C.

- Echelle Fahrenheit
Fahrenheit est une échelle de température thermodynamique, ou le point de congélation de
I’eau est a 32°F et le point d’ébullition a 212°F (sous une pression atmosphérique)
32° F glace fondante — correspond a 0°C
212°F eau bouillante — Correspond a 100°C

e FEchelles absolues:
Les échelles absolues permettent une mesure de température. Elles ont une réalité
physique et représentent I'énergie d'agitation des molécules:

» Echelle Kelvin :
Cette échelle consideére que la limite inférieure d'agitation des molécules se situe a
- 273,15°C soit 0 K. kelvin est I'unit¢ de base de la température dans le systeme
international (SI).

T (Kelvin) = 0 (Celsius) + 273,15 T =0+273,15
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L.3. GAZ PARFAIT ET PRESSION PARTIELLE
Définition
Un gaz parfait est un gaz réel a faible pression. C’est un mode¢le théorique basé sur les
hypotheéses suivantes
- Il n’existe pas d’interaction entre les molécules (molécules éloignées)
- Les atomes ou molécules sont assimilés a des masses ponctuelles
- Le volume des molécules est négligeable devant celui occupé par le gaz
- Les chocs entre les molécules ou contre les parois du récipient sont ¢lastiques
Equation d’état d’un gaz parfait
Les variables d’état d’un gaz parfait sont reliées entre elle par une équation d’état qu’on
appelle : «Loi des gaz parfait»
PV =nRT
P : Pression en pascal dans le systéme international (SI)
V : Volume en meétre cube dans le systéme international (SI)
n : Quantité de matiére en mole
R : Constante du gaz parfait
T : Température en Kelvin (K), (T(k) =0 (°C) +273,15);

Mélange de gaz parfaits, pression partielle:
Un mélange de gaz est formé de différents gaz (n;, M;) occupant le méme volume V.
On définit alors pour chaque gaz « i » une pression partielle P; telle que la pression totale
du mélange est égale a la somme des pressions partielles des gaz composants.
Pi=2i-1P,  Loide Dalton

Nn¢RT

Et P = avec n&= Y= N

t

n; : nombre de mole du gaz « i »

n; : nombre de moles total

Py: pression totale

Pression partielle « P; » : est la pression exercée par le gaz i comme s’il était seul dans le

volume V : P;V; =nRT
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Relation entre pression totale et pression partielle :

Pour exprimer la loi de Dalton, en introduisant la fraction molaire x;

P _anT P mny wvoong
' v & pe I 3my
RT
P=Yn.=—
~xn X
_ N — —x.P
Xi— 5. Pi= Xik

La fraction molaire x; du gaz i dans le mélange est le rapport entre le nombre de moles de

gaz i (n;) et le nombre de moles du mélange (n.).

L.4. NOTION DE TRAVAIL ET DE CHALEUR

Au cours d’une transformation, un systéme peut échanger de 1’énergie avec le milieu
extérieur sous différentes formes. Seuls les échanges sous forme de chaleur et de travail
seront pris en considération.

Convention du signe d’énergie

e Les énergies (W, Q) regues par le systéme sont > 0 (positives).

e Les énergies (W, Q) cédées par le systéme sont < 0 (négatives).

1.4.1. Travail des forces de pression

En thermodynamique, un travail (w) est di a une variation du volume au cours d’une
transformation que subit un systéme, c'est une énergie exprimée en Joule dans le systéme
international (SI).

Le travail développé par un systéme passant d’un état initial (1) a un état final (2) est alors
donné par la formule suivante: W =/ 12 SW={ 12 —P, . dV

C’est I’expression générale du travail des forces de pression.

Une transformation réversible est une transformation qui peut se décrire dans les deux
sens. Tous les états par lesquels passe le systeme sont des états d’équilibre. Une telle
transformation est idéale et ne correspond pas a la réalité. Une transformation réversible est

infiniment lente. Exemple : Le chauffage d’un corps et son refroidissement.

NnRT
Pext=Pint=P= 7
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Cas d’une transformation réversible isotherme

V=—nRTfVZd—V

_ 2 _ 2 _ VanT
Wiy = 8W= [ —Pdv=— [ >~ S

Vi

W;_,=-nRT In 2 or PV; = P,V, =nRT
1
Py
W1_>2= - nRT ln p—t
)

Une transformation irréversible est une transformation qui ne passe pas par une suite
d’états d’équilibres; elle ne peut donc se décrire dans les deux sens. Toutes les
transformations réelles sont irréversibles.

Lors d’une transformation irréversible, Pe= Pr=P;
2 \% \%
Witrey zfl oW = fvlz P, dv= -P, fvlz dv = -P2(V2-V1)

Wirrev = ‘P2(V2'V1)

1.4.2. Notion de chaleur et de calorimétrie
Notion de chaleur
La chaleur est une forme d’énergie qui est transférée entre un systéme et son
environnement. Elle est exprimée en « J » ou cal.
On distingue deux types de chaleur :
v Chaleur sensible :
C’est la chaleur qui est consommée ou produite par un systeme lorsque sa température
varie.
Q=6Q = [, * ntdT
Q=mc(T,-T;) = mcAT.
m : masse du corps en Kg
¢ : chaleur massique : J/Kg.K ou cal/Kg.K
La capacité calorifique massique et capacité calorifique :
La capacité calorifique massique ou molaire « ¢ » est une propriété physique des corps
purs, est définie comme étant la quantité de chaleur nécessaire a I’unité de masse (1Kg ou

a une mole) d’un corps pour élever sa température de 1 degré

Chaleur massique : ¢ = 2 ; T'unité de ¢ : JKg ' .°K!
mAT

Chaleur molaire : ¢ = % ;Punité dec:J .mol ! .°K!
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La capacité calorifique thermique C est le produit de la capacité calorifique massique c par
sa masse. C= mc ou c¢ désigne la chaleur massique du liquide ou du solide considéré
(exprimée en J/K)

C=mc=nc et Q=CAT

v' La chaleur latente « L »
La chaleur latente est la quantité de chaleur nécessaire pour faire changer 1’état physique
d’un corps de masse 1Kg (chaleur latente massique) ou a 1 mole (chaleur latente molaire) a
P et T constantes.
Q=mL =nL (L : cal/Kg ou cal/mol)
Exemple : fusion de la glace :
H,O(s) ——» HO(])
Lpus =334 kJ. kg™, Lootidification = -334 kJ. kg!

Valeur en eau :

L’échange de chaleur se réalise aussi avec les accessoires du calorimeétre, on appelle valeur
en eau p ou masse d’eau, la masse qui absorberait la méme quantité de chaleur que les
accessoires dans les mémes conditions expérimentales

Cca1: uce

Ceal : capacité calorifique du calorimetre (J/K)

Ceau: Chaleur massique de 1’eau (J/Kg.K)

u : valeur en eau (masse d’eau) en Kg
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Exercice 1.1
1- Définir les notions : variables d’état, fonction d’état. Donner quelques exemples.
2- Préciser la nature de chacun des systémes (ouvert, fermé ou isol¢) :

La matiere solide d’une bougie allumée

IS

Un moteur a explosion en fonctionnement

L’eau liquide qui bout dans une casserole

& ©

Un réveil matin en train de sonner
L’air contenu dans une chambre a air étanche
L’eau contenue dans un vase Dewar clos.

Un moteur a combustion interne

> @ oo

Une turbine a gaz

—

Un gaz enfermé dans un cylindre a piston mobile

3- Répondre par vrai ou faux :

a. La température est une grandeur extensive

b. La pression est une grandeur intensive

c. Le volume est une grandeur intensive

d. La masse volumique est une grandeur extensive

e. L’énergie est une grandeur extensive

f. Le produit entre une grandeur intensive et une grandeur extensive est une grandeur

intensive
g. Le rapport de deux grandeurs extensives est une grandeur extensive

h. Le carré du volume n’est ni une grandeur intensive ni une grandeur extensive.

4. Pour distinguer les variables intensives des variables extensives, deux étudiants réalisent
I’expérience suivante : ils préparent chacun une solution d’acide ascorbique (vitamine C)
de formule brute C¢HgOg par dissolution d’un comprimé de vitamine C (1000) dans un litre
d’eau, a la température ambiante et a la pression atmosphérique. Par la suite, ils transvasent
les deux solutions dans un méme récipient.

De I’ensemble des variables d’état suivantes: T,P, nombre de moles, volume, concentration
molaire et concentration massique, identifier les variables intensives et les variables

extensives
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Solution 1.1

1- Variables d’état : ce sont les grandeurs physiques mesurables qui définissent, a un
instant donné, 1’état macroscopique d’un systeéme. Exemple : pression «P», température
«T», volume (V)...

Fonction d’état: est une fonction de variable d’état. Cette fonction posseéde la propriété de

ne dépendre que de I’¢état initial et de I’état final du systeme.

2-

Systéme Ouvert Fermé Isolé

La matiére solide d’une bougie allumée +

Un moteur a explosion en fonctionnement +

L’eau liquide qui bout dans une casserole +

Un réveil matin entrain de sonner +

L’air contenu dans une chambre a air étanche +

L’eau contenue dans un vase Dewar clos. +

Un moteur a combustion interne +

Une turbine a gaz +

Un gaz enfermé dans un cylindre a piston mobile +

3-

Réponses fausses : a,c,d,f et g ; réponses justes : b,e et h

4-

Variables Solution 1 Solution 2 Solution 1+2

Volume V=1L V=1L V=V +V,=2L
extensive

Température T,=25°C T,=25°C T=T=T,=25°C
intensive

Pression P;=latm P,=latm P=P=P,=latm
intensive

Nombre de moles n;=m;/M n,=my/M n=n;+n,=2n
extensive

Concentration molaire Ci=ni/V, Cor=ny/V, C=C1+C2=%
=
intensive

Concentration massique | C;=m;/V; Co=my/V, C=C1+C2=%
intensive
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Exercice 1.2
1- Déterminer les différentielles des fonctions suivantes et montrer qu’elles sont
totales exactes :
fix,y) =x*+3xy+2y; g(x.y) = xy’
2- Soient deux différentielles of et dg, telles que :
of =2xydx +2xydy et dg=2ydx+2xdy

Laquelle de ces deux différentielles est totale exacte ?

Solution 1.2
1) Les différentielles de fetg:
f(x,y) = x> + 3xy+ 2y
g(x.y) = xy’
La différentielle totale s’exprime en fonction de toutes les variables
of of
df= Dy dx + (a—y)x.dy
= (2x+ 3y)dx + (3x+2)dy
_ %8 g
dg=( Godx + ()ndy
=y? dx + 2xy dy

df est une différentielle totale exacte si les dérivées secondes croisées sont égales

G 1= [ GOyl

d of

ey =
;—y(%) =3 donc df est une différentielle totale exacte (D.T.E)

0% =2 (%)

d ,0g
_(_x:2y S \L )X
0x “dy < dx 0y dy © 0x

aiy %)y =2y

dg est une différentielle totale exacte.
2)

of=2xy dx + 2xy dy

o0g=2y dx + 2x dy

8 5,0y dx + (5 )x dy

a ,of a of

& (g)x =2y et 3y (&)y= 2x

10
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9 (of d of
[& (a_y)]y # [a_y (&)y]x
Donc of n’est pas une différentielle totale exacte (DTE).

0 d
8¢ =)y dx + (G dy

e GDxhv=2 et [ GD,1=2

dg est une différentielle totale exacte (DTE).

Exercice 1.3
I. Soit I’équation d’état d’un systeme (p + a)V-bT =0 ; a et b sont des constantes.
1- Donner I’expression différentielle de V.
2- Montrer que la différentielle de V est une différentielle totale exacte (D.T.E.).
II. La quantité de chaleur ¢lémentaire 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 : §Q = 2L dp + C,dT

P
Ou Cp (T) représente la capacité calorifique molaire du gaz qui ne dépend que de la

température T.

- La quantité de chaleur est-elle une fonction d’état ?

Solution 1.3

_bT
P+a

L’expression différentielle de V
(v av
dv=( 6P)T dP + ( aT)p dT
Pour que dP soit une différentielle totale exacte (DTE), il faut que les dérivées secondes

croisées soient égales

a AV a av
717G = 55 GPp (1)
9 V. _d . -bT . _ -b
aT (E)T T T ((P+a)2) (P+a)2
9 V. 2. b . b

P (%)P_ P ( p+a ) (P+a)?

On remarque que 1’égalité (1) est vérifiée, on peut dire que dV est une D.T.E ce qui

implique que le volume (V) est une fonction d’état.

11
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IL.
Pour que §Q soit une D.T.E, il faut que 1’égalité suivante soit vérifiée :

9 8Q. _ a aQ
ﬁ(ﬁ)T —ﬁ(ﬁ)p

0Q _ RT 90 _
" p tor G

0 99y _ R 9 0Qy _
Donc GT(aP)T__P it aP(aT)p 0

6Q n’est pas une D.T.E, ce qui implique que la quantité de chaleur n’est pas une fonction

d’état.

Exercice 1.4
Un thermométre centésimal (échelle Celsius) indique 0°C au point de la glace fondante, et
la température 100°C au point de I’eau bouillante.
Par hypothése, 1’échelle Fahrenheit se déduit de 1’échelle Celsius par une relation linéaire
affiné suivante : 0= ab ¢y +b. L’échelle Kelvin se déduit de I’échelle Celsius par une
relation suivante :
T(K) =6 (°C) +273,15.

1- Déterminer les valeurs des constantes a et b. Déduire la température 20°C en °F et

en K.

2- Quelle est la température, en °F d’un homme bien portant (6 = 37,5°C).

Données : Glace fondante : 0°C = 32°F, eau bouillante:100°C= 212°F, 6(°F)=0 (°C) +t

Solution 1.4
1) 0¢cp=ab ec)tbet Tky=0 ¢c)+273,15.
Les valeurs des constantes a et b
Glace fondante : 0°C=32°F
32=a(0)+b b=32
Eau bouillante : 100°C =212°F
212=2a.100+32  a.100=180 = a=1,8
On déduit la température 20°C en °F et en K :
Oer)=1,80 o) +32 = 0= (1,8 .20) +32=68°F = 0= 68°F
Ty =0 ¢c)+273,15 =20 +273,15 = 293,15K

12
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2) Latempérature en °F d’un chat portant 6 = 37,5°C est :
OnabOr=1,80 co T 32
0r=1,8(37,5)+32=99,5°F =  0r=99,5 °F

Exercice 1.5
Un thermomeétre a mercure, gradu¢ linéairement, plongé dans la glace fondante, le mercure
affleure a la division n= -2. Dans la vapeur d’eau bouillante, sous la pression
atmosphérique, il affleure a la division n=+103
a) Dans un bain tiéde, le mercure affleure a la division n=+70. Déterminer la
température 0 (°C), du bain, indiquée par ce thermometre.
b) Déterminer la correction a apporter a la lecture de la division n, sous la forme 6-n =

f(n). en déduire la température pour laquelle aucune correction n’est nécessaire.

Solution 1.5
a) Détermination des constantesaetb :
0°C = antb
0=a(-2)tb == b=2a
100°C = a(103) +b
Donc 100=105a = a=100/105=20/21 =ya =20/21 et b=40/21

La température 0 (°C), du bain, indiquée par ce thermometre pour n= 70 :

20 40
0°C=—nt+—
21 21

Pourn =70, 0na 0°C =270+ == 68,57°C  0°C =68,57°C
b) La correction a apporter a la lecture de la division n, sous la forme 6-n = f(n) :
0-n=2nt-o-n= (2— 1)n+ﬂ
21 21 21 21

40
donc f(n) = - —+—
21 21

En déduit la température pour laquelle aucune correction n’est nécessaire : on a f(n) =0

Donc:0=n = n=40°C.

13
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Exercice 1.6

Dans I'échelle de Fahrenheit, la température de la glace fondante est 32°F, celle de I'eau
bouillante de 212°F, toutes deux observées sous une pression de 1 atmosphere.

1) Quelle est la température repérée par le méme nombre dans les échelles de Fahrenheit et
de Celsius ?

2) Quelle est la température, en °F, d'un homme bien portant (6= 37,5°C)?

3) Quelle est la température, en °F, du mélange azéotropique glace-NaCl (6= - 21°C)?

Solution 1.6
1) Point commun des deux échelles.
Echelle centésimale.
Si I'on convient d'attribuer les températures :
0 = 0°C, a I'équilibre glace-eau, sous la pression d'une atmosphere,
0 = 100°C, a I'équilibre eau liquide-vapeur, sous la méme pression,
Comparaison entre les deux échelles.
Entre 0 et 0' on est conduit a supposer une relation linéaire : 0'=a + b 0.
D'ou: 0 =0°C==>0"=32°F
0 =100°C ==>0'=212°F.

_ (212-32) _
100

Point commun. On pose : 6 =0'". D'ou : 0'= 0 = - 40°C= - 40°F.
2) Température, en °F, d'un homme bien portant : @ = 37,5°C => 0' = 98,6°F.

On en déduit : b g C(°F)"'; qui donne : 0'cr)=32+1,80 ()

3) Température, en °F, du mélange azéotropique glace-NaCl : 0 =-21°C => 0' =-5,8°F

Exercice 1.7

1- Donner I’équation d’état d’un gaz parfait et calculer la constante des gaz parfaits
relative @ une mole de gaz dans les conditions normales de température et de pression.
Donner le résultat en : 1) en Latm.mol K™ ; 2) en J.mol K™ ; 3) en cal. mol 'K’

2- Donner I’équivalent énergétique d’un litre atmospheére en joules et en calories.

3- Calculer le volume occupé par 10g de CO, a 27°C sous une pression de 2 atm.

Données: M(CO,) =44 g/mole. 1latm=1,0132. 10°Pa; lcal=4,18 ]

14
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Solution 1.7
Une mole d’un gaz pris dans les conditions normales de température et de pression occupe
un volume de 22,4 1. Les conditions normales de température et de pression correspondent
a une pression de 1 atmosphére et une température de 0°C.
PV =nRT
Avec n= 1mol, T = 273K,
P=1latm=1,01310"Pa et V=22,41
Calculons la constante R :

Constante R en Latm.mol K’

PV 1x22,4
R = —_—=
nT 1x273

R = 0,082 Latm.mol" K
Constante R en J.mol!. K

PV 1,013x10% x22,4x1073
nT 1x273

R =28,31 J.mol K"

Constante R en calorie

8,31

Avec lcal =4,18 ] =>R == => R=1,99 =2 cal K mol™.

2. L’équivalent énergétique d’un litre atmosphére en joules et en calories.
I Latm= 10" m’. 1,013 10°Pa=101,3J

1 Latm=101,3J

1 L.atm = 24,23 cal

3. Le volume occupé par 10g de CO, a 27°C sous une pression de 2 atm :

PV =nRT =%

_m_ 10 _
n=— —12+2(16) 0,227 mol

V= 0,227 x 0,082 x(27+273)
2

=2,7951

Exercice 1.8

I. Une bouteille d’hydrogéne de volume 100 I contient a 20°C un gaz parfait comprimé
sous 2 bars. Calculer le nombre de moles, la masse du gaz et sa pression a 500 °C.

II. 42g d’un mélange gazeux composé d’azote et de méthane, comprend 31% en poids
d’azote. Cette masse occupe un volume de 10 1 a une température T=150°C.

1- Calculer les fractions molaires

15
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2- Calculer la pression totale dans le récipient et la pression partielle de chaque gaz.

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

1 atm = 1 bar.

Solution 1.8
I. Le nombre de mole
PV=nRT n=wv =—2X1% ¢34 mol

" RT 0,082 (20+273)
La masse du gaz :

n=§ — m=nM = 8,324 x 2 = 16, 648 mol

La pression du gaz

P;V:=nRT, (1) orV;=V,=100L
P,V,=nRT, (2)
W _P_ Ty p,— P;T, _ 2(500+273) _ 5.276 atm
2) P T T, (204273)
P,=5,276 atm

I1. Les fractions molaires

La masse d’azote

31 gde N, ———» 100g du mélange

my;, — 42¢ du mélange
42x31
my, = 1:;0 =13,02 ¢

La masse du méthane (CH,)
Mcyqs™ 42-13,02 = 28,98 g

Calculons ny,

Ny = Ny +Ncps = 0,465 + 1,811 = 2,276mol

Les fractions molaires :

_ NN, 0,465

Xn, = Nt 2276 0,204
_NcH, _ 181 _
X, or 2275 0,795

16
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La pression totale :

ntRT  2,276%0,082X(150+273
PiVy = neRT - Py ==0== OS2 — 7,891 atm
t

Les pressions partielles: P, =X; X P,
Py, = Xy,x P, =0,204 x 7,891 = 1,609 atm
PCH4_ = XCH4X Ptz 0,795X 7,891 = 6,273 atm

Exercice 1.9
Une bouteille en verre, de contenance égale a 1,50 1, contient de I’air a T=20°C et a la
pression atmosphérique P=1,013.10° Pa. L’air est composé, en masse, d’environ 80% de
gaz azote (N,) et 20% de gaz oxygene (Oz). En considérant que 1’air et ses constituants
sont des gaz parfaits :
1. Calculer la quantité de maticre d’air (n) contenue dans cette bouteille.
2. Déterminer les quantités de matiére de N, et O, contenues dans cette méme
bouteille.
En déduire la masse de chacun de ces deux gaz.
3- On chauffe a T’=100°C I’air contenu dans la bouteille fermée. Quelle autre
grandeur physique subit également une variation ? donner sa nouvelle valeur.
4- On renouvelle I’expérience, cette fois-ci avec la bouteille ouverte.
a) Calculer la quantité de matiere de gaz (n’) dans la bouteille.
b) En déduire le volume molaire des gaz a 100°C et a la pression atmosphérique.
¢) Quelles sont alors les masses de N, et de O, contenues dans la bouteille.

Données : M (0) =16 g.mol™" ; M (N) = 14 g.mol™’

Solution 1.9
L’équation d’état des gaz parfaits PV=nRT
- n= % avec V=151 et T=273+20=293K

1x1,5
n: —
0,082%x293

2-  Soit pour le N; : 0,8x 0,0624= 0,0499 mol et pour le O;: 0,2x 0,0624= 0,0124 mol.

=0,0624 mol

Masse(g) = masse molaire (g/mol) x quantité de matiere (mol)
Pour N; : m= 28 x 0,0499 = 1,397 g et pour O, : m=32x 0,0124=0,396 g
3- Le volume et la quantit¢ de matiere de gaz restent constants, si la température

augmente alors la pression augmente.
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nRT 0,0624%8,31%(273+100
P="= 15( ) — 128,94 atm

4- Si la bouteille reste ouverte, la pression dans la bouteille reste égale a la pression
atmosphérique, mais une partie du gaz s’échappe.

__PV_ 1,013.105x1,5.1073

B 2
RT 8,31x373 =4,9.10" mol

5- n’

Le volume molaire des gaz a 100°C et a la pression atmosphérique est égal au volume

de la bouteille (1) divisé par la quantité de mati¢re du gaz (mol)

V= —>=30,612 Lmol ™.
0,049

Les masses de diazote et dioxygene contenues dans la bouteille :
Soit pour Na: iy, = 0,8x 4,9. 107= 3,92 x 10” moles
Pour O; : np, = 0,2x 4,9. 107= 9.8 x 10~ moles.

Masse(g) = masse molaire (g/mol) x quantité de matiere (mol)

n=2 = m=nM
M

Pour N, : m= 28 x3,92 x 102 =1,097g et pour O, : m=32x 9,8 x 10°=0,313g

Exercice 1.10

On considere le systéme de la figure ci- contre : Nz He

On casse la paroi séparant les gaz, la température finale Pi= latm Py= latm
Vi=2L V=2 L

dans I’enceinte a 1’équilibre est de 27°C. T,=20°C T,=60°C

On supposera les gaz et le mélange comme étant parfaits.
Calculer :

1. Les pressions partielles de N, et He

2. La pression finale dans 1’enceinte ainsi que les fractions molaires de chaque gaz.

Donnée : R= 0,082 lLatm.mol' K",

Solution 1.10

Les pressions partielles de N, et He :

Pour N, :
PNZVtZ nNz.RTf
VeE2+2=41

Te=27+273 = 300K
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Le nombre de mole de N> :

_ _ P1V1 _ 1x2 —
P1V1 = Il1RT1 n; = RT, 0,082 (20+273) 0,0832 mol
n; = ny, = 0,0832 mol
_ nnN,RTf 0,083, 0,082.300 _
Py, = Ve . 0,511 atm
Py, = 0,511 atm
Pour He :
P; V=n;RT; N, He
_ P;= latm P,=latm
PHth nHe.RTf V1=2 L V2=2 L
Vt: 2+2 =41 t1=2O°C t2=60°C
Te=27+273 = 300K
Le nombre de mole de He :
P,Vo=mRT, n,= 22— — X2 ____ (73 mol

RT, 0,082 (60+273)
n; = nge = 0,073 mol

P — nHeRTf=0,073. 0,082 .300
He — Ve 4

=0,45 atm

Pye = 0,45 atm

La pression finale dans I’enceinte :
ntRTf
Vi

N = Ny + Ny =0,0832+0,0732 = 0,1564 mol

PTVt: nt.RTf PT =

0,156.0,082.(27+273
P, = 22 - 0,959 atm

P, = 0,959 atm
Ou bien : P=Pyn; + Py =0,511 + 0,45 = 0,96 atm

Les fractions molaires:

— _
Pi = Xi.Pt ou Xj = —

Nt
Pour N5 :
Xy = ONp 00832 _ 535
N2 ng 01564
Pour He :
Xpe = e =227 = 0,466
He ne 01564
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Notions générales de la thermodvynamique

Exercice 1.11

Un récipient A de volume V, = llitre contient de 1’air a une température To = 15°C sous

une pression P,=0,85 atm. Un autre récipient B de volume Vg = 2 litres contient également

de I’air a Tg=20°C sous une pression Pg=4,5 atm

On réunit les 2 récipients par un tuyau de volume négligeable et on laisse suffisamment le

temps pour que 1’équilibre s’établisse.

1) Calculer la pression finale Py de I’air dans les deux récipients si la température

d’équilibre (T.) est égale a 15°C.

2) Calculer les nombres de moles d’air dans chaque récipient avant le mélange,

respectivement ny et ng et aprés le mélange, respectivement n’ et n’p.

3) Comparer le nombre de moles total d’air avant et apres le mélange.

4) Déduire la quantité d’air qui a été transférée d’un récipient dans 1’autre.

Données: R=0,082 lL.atm.mol'.K ' = 8,31 J. mol. K™

Solution 1.11

1) La pression finale Py de I’air dans les deux récipients si la température d’équilibre

(T.) est égale a 15°C.
On suppose que I’air est un gaz parfait :

Avant mélange :

o PAV
Récipient A : PAVA=naRTAs  nx= :TA
A

... PpVp
Récipient B : PgVp=ngRTp ng=——
B

Apres mélange :
Pt (VatVp) = (natng)RTe  (3)
On remplace (1) et (2) dans (3)

PAVA+ PBVB)RT
€

Pr(VatVe) = ( RT, RTg

P= (PAVA+ PgVg Te
LN Tg ’ (Va+Vp)
288

) X =5 = 3,23 atm

0,85x1 4,5X2

Pf:( 288 + 293

P+= 3,22 atm

(1)
2)

2) Les nombres de moles d’air dans chaque récipient avant le mélange, respectivement

na et ng et apres le mélange, respectivement n’, et n’.
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Avant le mélange :

PAV 0,85x 1
=-AA_ =0,036 mol
RT 5 0,082.(15+273)
PV 4,5x 2
ng= ——2= = 0,374 mol
RTg  0,082.(20+273)
Apres le mélange:
’ PsV 3,23x1
= 2= =0,136 mol
RT. 0,082.(15+273)
© PV 3,23x2
ng=-—=2 = =0,273 mol

RT ¢ 0,082.(15+273)

3) Le nombre de moles total avant et aprés mélange:
na+tng== 0,036+0,374 = 0,41 mol
nytng=0,136 + 0,273 = 0,51 mol

4)
Récipients A B
Avant mélange na= 0,036 ng=0,374
Aprés mélange n, =0,136 ng= 0,273

ng - ng= 0,101 moles d’air ont été transférées du récipient B vers le récipient A.

Exercice 1.12

Soient deux compartiments indéformables A et B, séparés par une cloison rigide et
¢tanche, contenant I’'un de I’Hélium et ’autre de 1’Oxygéne. A ’instant initial nous avons
ce qui suit :

Dans le compartiment A il y a de I’He sous P4 =4 atm a Ty=300K et V,=301

Dans le compartiment B il y a de I’O; sous Pg=14 atm a Tg=400K et V=50 1

1) Calculer les masses d’Hélium et d’Oxygéne contenues dans chaque compartiment.

2) Les deux compartiments sont par la suite chauffés a la température T=530K,
calculer alors la nouvelle pression qui régne dans les deux compartiments A et B.

3) On souléve la cloison séparant les deux récipients, ils sont ainsi mis en
communication. Que se passe t-il alors ? Calculer dans ce cas, la pression partielle
de chaque gaz et en déduire la pression totale.

4) On remet la cloison en place. Calculer les masses d’Hélium et d’Oxygene dans

chaque compartiment. (R= 0,082 l.atm.K'l.mol'l, My= 4g.mole’1 Mpy=32 g.mole'l)
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Solution 1.12

He -1 02

(A) (B)
PA =4 atm Pg=14atm
Va=30L Vg=50L
Ta= 300K Tg= 400K

1) Le robinet est fermé. Calculons les masses de I’'He et de 'O, : PV =nRT
Pour I’He

_PAVA _ 4Xx30 B - B
DHe = T 0.082x300 4,878 mol =—> mp= Npe X My = 4,878 x 4=19,512g
Pour 'O,

_PgVp _ 14x50 B ~ B
flo, RTg  0,082x400 21,341 mol mg,= ng,x Mg,= 21,341 x 32 =
682,926¢

2) Lanouvelle pression qui régne dans les deux compartiments A et B pour T=530K
Ta =Tg =T =530K

* _ naRT’' _ 4,878x0,082%x530

P
A Va 30

= 7,066 atm

»_ngRT’ _ 21,341x0,082X530

P
B ™ v 50

= 18,549 atm

3) Lorsqu’on ouvre le robinet, les deux gaz se mélangent et ils occupant le volume
total (V1= V+Vp =30+50=80L)

Calculons la pression partielle de chaque gaz :

Pour I’He :
naRT  4,878x0,082%x530
e = —2— = = 2,649 atm
Va+Vg 30+50
Pour I’O,:
ngRT  21,341x0,082x530
0, = —— = =11,593 atm
2 Va+Vp 30+50
Pression totale
_ n
PT - Zi:l Pl

Pr=Pue + Py, =2,649 + 11,593 = 14,242 atm
Pr=14,242 atm
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4) Les masses d’Hélium (m'(He)) et d’Oxygéne (m (O,)) dans chaque compartiment :

Le nombre de mole de I’He dans chaque compartiment A et B :

Phea)V 2,649.30
na(He)= Hé?? £ ~os2530 1,828 mole
Phyers)V 2,649.50
ng(He)= HS) 2 = 082530 =3,047mole
Donc: ma (He) = n(a) X Mu= 1,828 x 4=9,75 ¢ mg, (He)=7,312 g
Donc: mg (He) = ngg) x Mpe= 3,047 x 4= 12,188 g m, (He) = 12,188 g

Le nombre de mole de O, dans chaque compartiment A et B :

Po (A)VA _11,593X30

na(O2)= - YT 8,002 mole
P \% 11,593x 50
ng(0,)= OZR(EB 2 Y XX530 =13,337mole
Donc: mga) (02) = na) (O2)x Mo, =8,002 x 32= 682,848 g mg, (0,) = 256,064 g
m) (02) = ng) (02)x Mg, =13,337 x 32= 682,848 g me, (02) = 426,784 ¢

Exercice 1.13
On considére le systéme constitué par les trois récipients A,B et C de volumes identiques
V=3 litres et a la température T=25°C.

Les trois récipients sont reliés entre eux par des robinets R; et R,.

A | B T C

R1 RZ

Le récipient A contient de ’hydrogéne sous la pression P, = 1,8atm.
Le récipient B est vide Pg=0 atm.
Le récipient C contient de I’azote sous la pression Pc = 2,1atm.
a) Calculer le nombre de mole de chaque gaz.
b) On ouvre le robinet R; reliant les deux récipients A et B. calculer la pression finale
de I’hydrogene.
c¢) On ouvre le deuxiéme robinet R, reliant les deux récipients B et C. Les trois
récipients sont alors reliés entre eux.
Calculer les pressions partielles de chacun des gaz.

Donnees: R=8,311J. mol . K™ :Mp=1 g.mol'1 ;Mo = 28g.mol'1
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Solution 1.13
a- Calcul de nu, ng et nc

Les gaz sont parfaits : PV=nRT

Na N Nc
P,=1,8 atm T Py=0 atm T Pc=2,1 atm
V,=3L Vi=3L V3L
_ Te=298K Tc=298K
TA=298K R, B R, c
_PaVa _ 1,8%1,013x105x3x1073 _
RT4 : fa 8,31x298 0,22 mol
Le récipient B est vidle =—=> np= 0 mol
_ PcVc — A= 2,1x1,013x105x3x1073 — 0 257 mol
RT¢ 8,31x298

n,=0,22 mol ; ng=0 mol ; nc= 0,257 mol

b) On ouvre le robinet Ry, le systéme est composé des deux récipients Va+Vp

Calcul de Py

na= Ny

nyg, X RXT4 2
PH2V= nHZRTA PH2= HVZAT V=V,+V;g
Ta=298K

0,22%x8,31x298

AN) ng, = (3+3)x10~3

=90800,6 Pa= 90,8 KPa

Py, = 90,8 KPa = 0,908 atm

¢) On ouvre encore le robinet R,

V= VatVet+Vce; T=298K

np, XRXT 0,22X8,31X298

P = —
H (3+3+3)x103

2 VT

> Py,= = 60533,73 Pa =60,5 KPa =—=> Py,=60,533 KPa

_0,25x8,31x298
N2 (3+3+3)x10-3

= 68788,33 = 68,78 KPa ——=> Pn»= 68,78 KPa
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Exercice 1.14
L’air sec peut étre considéré comme un gaz parfait formé par le mélange de 20%
d’oxygene et 80% d’azote (Yomolaire).
1- Calculer la masse d’air qui occupe un volume de 30 litres sous une pression de
250KPa a 300K.

2- Calculer les pressions partielles dans les conditions de N; et O,.

Solution 1.14

La masse d’air :

PV
PV—naerT Najr = E
250.103.30.1073
Nair = = 3 moles
8,31.300
N,i = 3mole

Le nombre de mole des constituants :
n;i=Xin¢
Le nombre de mole de 1’oxygene (O,)

Ng,= Xo,.nt = 0,2 x3= 0,6mole

2

Le nombre de mole de 1’azote (N;)

ny,= Xy,.n¢ = 0,8 x3=2,4mole

2
La masse d’air contenue dans le récipient :

myi; = Ny, XMy, + ng,xMg,= 2,4x28 +0,6x32 = 86,4 g
m,;, = 86,4g

Les pressions partielles :

Py, =xn, %XP; = 0,8 x 250 = 200KPa

Po=xX0,%P;= 0,2 x 250 = 50KPa

n; RT
Vi

Oubien: P, =

Exercice 1.15

Un mélange de gaz dont la masse est égale a 0,428g est enfermé dans un récipient et y
exerce 1,75 atm de pression. Il s’avére que ce mélange contient 15,6% de N,, 46% de NO,
ainsi que 38,4% de CO; (les pourcentages sont massiques).

Quelle est la pression partielle de chacun des gaz dans le mélange ?

Données : M(N)=14; M(C)=12; M(O)=16

25



Chapitre 1 Notions générales de la thermodvynamique

Solution 1.15
Soit un mélange de gaz (m=0,428g) contenant: 15,6%(Y;) Nz, 46%(Y;) NO, et
38,4%(Y3) CO,

Y : pourcentage massique d’un gaz i.

_ Yixmg

Y= %xloo = m; —
t

La pression partielle d’un gaz i est : P;=X;.P; (loi de dalton)
P, : pression totale du mélange (P= 1,75 atm)
X : fraction molaire d’un gaz i

ni

X= — avecni= ﬁl (M;: masse molaire d’un gaz 1)
t t

n=Y:,n; etP;=X.P,

Les résultats des calculs sont rassemblés dans le tableau :

Gaz1i Y; m; (g) M; n; (moles) X; P; (atm)
(g/mole)

N, 15,6 0,067 28 0,0024 0,231 0,404
NO, 46 0,197 46 0,0043 0,413 0,723
CO, 38,4 0,164 44 0,0037 0,356 0,623

M¢lange 100 0,428 0,0104 1 1,75

Exercice 1.16

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

a) de facon réversible.

b) de facon irréversible.
A la méme température le gaz est ramené de 1’état 2 a I’état 1. Déterminer le travail mis
en jeu lorsque la compression s’effectue :

c¢) de facon réversible.

d) de fagon irréversible

Données : R = 0,082 L.atm.mol K
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Solution 1.16

Compression isotherme

ETAT1 < — ETAT 2
Détente isotherme

Vi =2 litres V, =10 litres

T =298 K T, =TI1=298K

P1=5atm P2=?atm

a) de facon réversible.

Pext = Pgaz @ chaque instant (transformation trés lente)

V; av V Vv
Wiey=— [ Poye dV == [Py, dV =— fo nRT - = nRTan—j =-P;V; LnTZ1

Wi =—5%x2X 1n12—° — 16,094 Latm

b) de facon irréversible.

Pext = Pfinale = P2 = Constante (transformation rapide)

. P,V, 5
A T = constante, nous avons : P;V; =P, V, =nRT; soit P, = % =22 _1 atm

Witrey (12) = _fpext dV:_ngaz dV=_fPfinaledV:_Pfinalede: -P;(V2-Vy)
Wirrey 12) == 1 x (10-2) =—-8J
Remarque : La détente irréversible demande beaucoup moins de travail.

¢) le travail mis en jeu lorsque la compression s effectue de facon réversible.

Wiew @) == f Pext 4V == [ Prgy dV =—[,2nRT T/ =—nRTIn% = P, V; Lny?
Wrev en = 1 630,4 J

d) de fagon irréversible.
Wirrey 1) == [ Pore dV=— [ Pjg, AV =— [ Pipg1 e dV ==P1(V1 - V)
Wirrey 21)==5x 1,013 10°(2-10)x 10° =4 052 J

Conclusion : La compression irréversible demande beaucoup plus de travail.

Exercice 1.17

Une ensileuse fonctionne selon un cycle ABCA décrit comme suit :

1 - Le gaz parfait est amené de I’état A ( Po , Va, Ta ) a I’état B ( Pg, Vg, Tp ) par une
transformation a volume constant. Sachant que Pg =2 P, , calculer Tp en fonction de Ty ?
2 - Le gaz subit ensuite une détente isotherme qui I’amene a un état C ( Pc , V¢, T¢) de

telle sorte que Pc = P, . Calculer V¢ en fonction de V4 ?
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3 - Le gaz revient alors a son état initial A par une transformation a pression constante.
a - Faire un schéma du cycle ABCA dans le diagramme de CLAPEYRON.
b - Calculer le travail total W échangé par le gaz pendant le cycle ABCA avec le milieu

extérieur. Exprimer ce travail en fonction des variables Py et V5

Solution 1.17

1) D’apres la loi des gaz partfaits on a :
PaVa _TBVE _ 1R or Pg=2P, et V5=V

Ta Tp

. PaVa _ PaV
Dlou: 2-44— 4’4 =  Tg=2Ta
Tp Ta

2) De B a C, le gaz subit une transformation isotherme :
PcVe  PpV P
&:MZHROTPC:PA:_BGA[TCZTB

Tc Tg 2
PpVp _ PgV¢

Tp 2Tp

Donc

—> VCZZVB:2V A

3)

a : Diagramme de Clapeyron

v

b) soit W le travail fournit au gaz pendant le cycle :
W=Wp+WpctWea

Avec W sg= 0 transformation isochore

cdav
J

Wge = — ch PdV= - nRTg By P Vs Ln%= -2PAValn2 car la transformation est
B

isotherme
Wea= -Pa(Va-V) = PAV4 transformation isobare

Donc W = WaptWgctWea =PaVa (1-2 1n 2) =-0,386 PAV
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Exercice 1.18
Calculer le travail échangé avec le milieu extérieur au cours de la compression
isotherme de 56 g d’azote depuis la pression P; =latm. a la température de 25 °C a la
pression P,=20 atm, dans les deux cas suivants :
a. Compression effectuée de manicre réversible ;
b. Compression effectuée de maniére irréversible.

On considére 1’azote comme un gaz parfait.

Donnée : R=0,082 Latm.mol".K™' =8,31 J. mol' K™ ; My = 14 g. mol”

Solution 1.18

a- Compression réversible :
Le travail est par définition : W= Pt dV
atout moment: Poy= P=nRT/V

. . av
puisque le processus est isotherme : W = - nRT] v

- W =-nRTLn§=-nRTLnﬁ

1 2
AN : n=2=2-92moles
P, =1 atm, P, =20 atm = 20,26. 10° Pa et T=298 K
Wiey = - 2x 8,31x298x Ln % = W, =14837,14J =+ 14,837 k]

b- Compression irréversible
La pression étant préalablement équilibrée a latm (P;), on augmente brusquement la

pression extérieure jusqu’a 20 atm. (P,)
W= =P [dV =-Pe(V2- V1) avec Pyy=20atm = P,=2%
2
nRT
-

AN: P, =1latm, P, =20 atm, n=2moles et T=298 K
Wi =-2x8,31x 298 (— 1+20) = Wi, =-94102,44 J =-94,102 KJ

= W=-20v,- V)= -nRT (1 - 2) = - nRT (-1+ -2
Va2 P

Conclusion : IWirr 1 > Wy, Le travail n’est pas une fonction d’état ( Wiy #Wiey)
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Exercice 1.19

On effectue, de 3 facons différentes, une compression qui amene du diazote N, de
I'état 1 (P;=Py=1 bar, V,;=3.Vy) a I'¢tat 2 (P,=3.Py, V,=Vo=1 litre). La premicre
transformation est isochore puis isobare, la seconde est isobare puis isochore et la troisieme
est telle que P.V = Cte.

1°) Quelles sont les travaux échangés dans les 3 cas ?

2°) Quelle transformation choisira-t-on si I'on veut dépenser le moins d'énergie motrice ?

Données : R= 0,082 L.atm.mol'.K'= 8,31 J.mol . K",

Solution 1.19
Etat (1) » Etat (2)
P1=P0=1 bar P2=3P0 = 3bar
Vv 1 :3V0:3 L V2:V0: 1L

Calculons le travail W dans les trois cas:
Transformation 1 : (isochore + isobare)
Wisochore= 0J

Wisobare= - P2(V2-V) = -3x1,013.10°x (1-3).107
Wisobare= 607,8]

Wi= Wisochore™ Wisobare= 607,8J
Transformation 2: (isobare+ isochore)
Wisobare= - P1(V2-V1) =-1.1,013.10°. (1-3).107
Wisobare= 202,6]

Wisochore™ 0J

W= Wisochore™ Wisobare= 202,6J
Transformation 3: (isotherme)

PV=nRT=Cste =— T = cste

Wy=- [ PdV=- [7nRT Z= nRT,[] " = -nRT, Ln"721
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P,V,=nRT
——> P,V,=P,V,=nRT
PszZHRT

Wi=— Plvan% =-1x1,013.10°x3x 107 Ln%
1

W;=334,172J

2) Si on veut dépenser le moins d'énergie motrice, on choisit la transformation 2,
Wo<W;3<W,

Exercice 1.20

Un cylindre, fermé par un piston mobile de masse négligeable, renferme 50g d’air (gaz
supposé parfait) sous une pression P;=latm et a la température de 40°C. On opére une
compression isotherme jusqu’a une pression finale P, =5 atm.
a- La transformation est effectuée d’une manicre réversible.
b- La transformation est effectuée d’une maniere irréversible.
1- Déterminer pour chacune des transformations le travail W regu par le gaz en l.atm,
en joules et en calories.
2- Le travail est- il une fonction d’état ?

Donnée : M (air)=29 g.mol ; 1 atm = 10° Pa

Solution 1.20

Compression isotherme
P,=latm » Pr,=5atm

a/ Cas d’une transformation réversible:

2dv
W™ f PdV=- f RT —=-nRT,; f — =-nRT; an1 =-nRT, Ln—
_m __m Py
ey —> Wiey v RT, LnPZ
En l.atm:
50 1
W= - RT1 Ln— = — 29 X0,082x(40+273) ln—5

Wiev= 71,22 l.atm
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En joule:

llLatm —» 101,3)

71,22 Latm —» ?

W,ev=7214,62 J

En calorie

Ical —» 4,18]

Wiew —> 7214,62]

W,ev= 1725,98 Cal

b/ Cas d’une transformation irréversible:

P, =P¢=5atm

Wi =- flz PdV = -P¢[dV=-P(V,-V)) avec P,= %

—_p,(RRT _DnRT,_ _P
= Wir=-P> (5~ ) =-nRT (1 - 2
Win= 2 RT(1 - 2)

M P,

50 5
= -~ X0,082 x(40+273)(1- -)

En Latm :
Wir=-177 LLatm

En joule :
Wi = - 22 x8.31 x (40+273)(1-9)

Wi =+17938,13J

En calorie

1
W, = L2383 _ 4991.42Cal
4,18

Wirr =4291,42cal
2. D’apres les résultats, on déduit que le travail n’est pas une fonction d’état, il dépend du

chemin suivi pour passer de I’état 1 a I’état 2 (Wysy # Wipr ).
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Exercice 1.21

Dans un calorimétre pris a la température T;=15,5°C, on verse une masse d’eau m=90g a
T=25°C. La température d’équilibre T;q=24,5°C. Calculer la valeur en eau p du
calorimétre.

On plonge dans I’eau du calorimétre une masse de platine m,=100g a la température
T,=104°C. La nouvelle température d’équilibre Tr,q = 27,7°C. Calculer la chaleur
massique du platine (cp).

Données : Chaleur massique de I’eau C=4180 J. Kg"' K

Solution 1.21
La valeur en eau du calorimeétre :

Soient Q; la chaleur gagnée par le calorimétre et ses accessoires et Q, celle perdue par
I’eau.

le UCe (Tleq - Tl) et QZZmeCe (Tleq‘Te)

Le systéme est isolé thermiquement : Q+Q,=0

HCe (Tleq —Ty) + mece (Tleq'Te) =0 > p=- mequ—Te
Tieq—Th
_gpn 27528 _
AN) p=- 9OX297,5—288,5

n=>5g
La chaleur massique du platine :

Soient Qs ; chaleur gagnée par le calorimetre et ses accessoires et Q4 celle perdue par le
platine.

Q3= (u+me)ce(T26q'Tleq) et (24= mpcp (TZeq'Tp)
Q3+Q4=0
(ntme)Ce(Taeq-Tieq) + mMpcp (Taeq-Tp) =0

_ (n+me)Ce(Tzeq—Tieq) _  (5+90 )x10~3x4180X(300,7-297,5) _ 1270,72

P mp (T2eq—Tp) 100x10~3x(300,7—377) 7,63

c,= 166,542 T Kg' K.
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Exercice 1.22

Le vase calorimétrique d’un calorimetre est en aluminium, sa masse est m = 50g.

a) Calculer la capacité calorifique thermique de ce vase sachant que la chaleur spécifique
massique de 1’aluminium vaut 920J/Kg.K.

b) Le calorimétre contient une masse d’eau de 100g, la chaleur spécifique de 1’eau est de
4180 J/Kg.K. le thermomeétre et les accessoires du calorimétre ont une capacité calorifique
thermique de 15J/K. Calculer la capacité calorifique totale C du calorimeétre.

¢) La température initiale du calorimétre contenant 100g d’eau est T;=17,2°C. On introduit
dans le calorimetre une certaine quantit¢é m’ d’eau a la température To= 100°C, la
température d’équilibre s’établit a T. = 38,5°C. Calculer la capacité calorifique de I’eau

introduite. En déduire la masse m’ d’eau.

Solution 1.22

a) La capacité calorifique thermique du vase :
Cyase = Maical = 50.107. 920 = 46 J/K
Cyase =46 J/K
b) La capacité calorifique totale C du calorimeétre (Ceqy):

Soit C’ la capacité calorifique thermique du thermomeétre et des accessoires du calorimétre,
C=15JK
Ccal(tot) = Cvase+ Ceau+C,

Calculons Ceyy :
Ceau=meCc = 100.107 x 4180 = 418J/K
Ceaal(tot) = Cyase tCean + C’=46 + 418 + 15 = 479 J/K
Ceaitoy =479 J/K
c) La capacité calorifique de 1’eau introduite :

Soit Q; la quantité de chaleur regue par I’eau et le calorimétre (corps froids) :

Q1= Qcalorimétre(tot) = Ccal(tot) (Teq'Tl)

Soit Q, la quantité de chaleur cédée par I’eau chaude :
Q2= m’ceau (Teq'T2) = Cé (Teq‘TZ)

Ce=m’Ceyy : capacité calorifique thermique de 1’eau introduite
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A I’équilibre Y Qi=0 (le systéme eau + calorimeétre est isolé thermiquement)
Qi+t Q=0

Cealtoty (Teg-T1) + m’ce (Teq-T2) =0

Cealttot) (Teq-T1) = - Ce(Teg-T2) =0

Ccal(tot)(Teq—T1) _ 479 (38,5-17,2)

Ce=
€ Teq—T2 (38,5-100)

=165,89 J K.

C.= 165,89 J.K.

La masse m’ d’eau introduite est de :

' , , Ce 16589
Ce=mce D m =—=

= a0~ 0:0396¢

m’ = 39,68g.

Exercice 1.23

Un calorimetre contient une masse m;=250g d'eau. La température initiale de I'ensemble
est T; = 18 °C. On ajoute une masse m, =300 g d'eau a la température T, = 80 °C.

1. Quelle serait la température d'équilibre thermique T. de l'ensemble si la capacité
thermique du calorimetre et de ses accessoires était négligeable?

2. On mesure en fait une température d'équilibre thermique T. = 50 °C. Déterminer la

capacité thermique C du calorimétre et de ses accessoires.

Données : Capacité thermique massique de l'eau : ¢, =4180 J.kg™ 'K .

Solution 1.23

1. La température d’équilibre 0. de I'ensemble :
La quantité de chaleur captée par I'eau froide : Qi =m; c. (Te—Ty)
La quantité de chaleur cédée par 1'eau chaude : Qy=my c. (Te—T»)

Le systéme {eau + calorimetre} estisolé: Q; +Q,=0.

o _ mqTy+m,T
my ce (Te- T +my e (Te- T)=0  dlon  Te= i-2e
AN) T,= 250.(184273)+ 300.(80+273) —324,818K T, = 324,818K

250+300
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2. La capacité thermique C du calorimétre et de ses accessoires:

La quantité de chaleur captée par I'eau froide et le calorimétre :  Q; = (m;ce + C) (Te— T))
La quantité de chaleur cédée par I'eau chaude : Q2=my c. (Te—T»)

Le systéme {eau + calorimetre} estisolé: Q; +Q, =0

Soit (mjc.+C)(Te—Ti)+myc. (Te—Tr)=0

C(T—Ti)=—mjce(Te—T1)—m;y ce (Te—To)

_myCe (Te—T1)+myce(Te—T,)

C
Tl_Te

(250.10—3x4180 (50—18))+ (300.1073x4180 (50-80))

AN): C=
18-50

C=130,625J.K!

Exercice 1.24

On désire obtenir un bain d'eau tiede a la température T= 37 °C, d'un volume total V =250
litres, en mélangeant un volume V; d'eau chaude a la température initiale T;= 70 °C et un
volume V,; d'eau froide a la température initiale T, = 15 °C.

Déterminer V; et V, en supposant négligeables toutes les fuites thermiques lors du

mélange.

Solution 1.24
Soit Q la quantité de chaleur cédée par I'eau chaude : Q; = m; c. (T —Ty).
Soit Q, la quantité de chaleur captée par I'eau froide : Q, =m; ¢ (T —T»).
Le systeme {eau} estisolé : Q; + Q,=0

soit  my Ce (Te— T1)+ m; ¢ (Te— T3) =0

d’ou my (Te— Ti)+ my (Te— T2)=0

La masse volumique de I’eau : p= 1000 Kg.m” = 1Kg.I" avec V = % = m=pxV

m;(37 — 70)+m, (37 — 15) =0 dod  —33pVi+22pV=0
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D'autre part, le volume total du bain est de 250 L . On a donc :
Vi+ V=250

=33pV, +22pV, =0=-33V, + 22V, =0 (1)
D'ou le systéme :
V., +V, =250 2)

Résolution : de (2) : V,=250-V,
On remplace V; dans (1)
33V +22(250- V)=0 < -33V; -22V,;+5500=0
-5V, +5500=0 < V=100l V,=250-100< V,=1501

Il faut donc : V=100 1 d'eau froide a 15°C et V,=150 1 d'eau chaude a 70°C pour obtenir 250 1
d'un bain a 37°C.

Exercice 1.25
I. On sort un bloc de plomb de masse m; = 280 g d'une étuve a la température T, =98 °C.

! contenant une

On le plonge dans un calorimétre de capacité thermique C = 209 J.K ~
masse mp = 350 g d'eau. L'ensemble est a la température initiale T, =16°C. On mesure la
température d'équilibre thermique T. =17,7 °C.

Déterminer la chaleur massique du plomb.

II. Sur un bloc de glace a 0°C, on place un morceau du plomb de 250g a 80°C. Quelle est
la masse de glace qui fond ?

Données : Cepy=4180 J/Kg K ; L¢=330 KJ/Kg

Solution 1.25
L. Soit Q, la quantité de chaleur cédée par le bloc de plomb : Q;=m; Cp, (T —TH).
Soit Q, la quantité de chaleur captée par I'eau froide et le calorimetre: Q=(myCeaytt) (Te-T2).

Le systéme {eau + calorimetre + plomb} estisolé¢ : Q; + Q2 =0

Ona: m; Cpp (Te —Tp) + (M Cepy + 1) (Te—T2) =0
soit m; Cpp (Te—T1) =— (M Cequ + 1) (Te —T2)
d’ou : CPb _ (m3Ceau+m)(Te—T>)

my (T1—Te)
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((350.1073x4180)+209)(17,7-16)

Cpp = =126,418 T kg "K'

280.1073 (98-17,7)

Cpy, = 126,418 J kg™ "K'

I1. La masse de la glace qui fond :
On suppose Te=0°C
Soit Qr la quantité de chaleur de fusion de la glace
Qr=mgL¢
Soit Qpp la quantité de chaleur cédée par le plomb pour faire fondre la glace
Qpb= - MpbCp (0-Tpp)
=-250.10"x 126 ,418 x (0- 80)
Qpv=-2528,36 ]
ATéquilibre :);Q; =0  Q+Qup=0

Q=-Qp =—> myL=-Qp=-(-2528,36)

Qpb _ 252836
Lf 330x103

my; = 7,661 g

=0,00766 Kg= 7,661 g

Exercice 1.26

Un morceau de fer de masse m; = 500g est sorti d'un congélateur a la température 6,= -
30°C. II est plongé dans un calorimétre, de capacité thermique négligeable, contenant une
masse mp = 200g d'eau a la température initiale 6,= 4°C

Déterminer 1'état final d'équilibre du systeme (température finale, masse des différents
corps présents dans le calorimetre).

Données: Cieany = 4180 Jkg' K™, cigace) = 2090 J.kg' K, cren= 460 J.kg" K, Chaleur
latente de fusion de la glace: Ly =3,30.10° J.kg™".

Solution 1.26

Soit Q; 1'énergie captée par le bloc de fer pour passer de —30 °C a 0 °C :

Qi =m; Cr(0-0;) —> Q;=500.10"" x 460 (0 — (- 30)) Q1 =6900J
Soit Q; I'énergie cédée par l'eau pour passer de 4 °C a 0 °C :

Q> =5 Cequ (0- 02) —» Q2 =200.10"> x 4180 (0 — 4) Q.=-13344]
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|Q1] > |Q2| L’énergie captée par le fer est supérieure a celle cédée par I’eau pour monter sa
température jusqu’a 0 °C. Une partie de l'eau va donc geler pour céder de 1’énergie

thermique au bloc de fer.
Soit Q 1'énergie cédée par cette eau pour geler.

Le systéme {eau + fer} estisolé: Q+Q;+Q,=0 soit Q=-—Q;—-Q,

A.N): Q=-6900— (—3344) Q=-3556J

Soit m la masse d'eau gelée. Q =m L soit m= LQ avec:L,=-L;
— 3556

A.N). m—m— 0,0107 Kg

m = 10,77g
Le systéme est donc composé de: 500 g de fer a la température de 0 °C ;
10,77 g de glace a la température de 0 °C ;

200 - 10,77 = 189,23 g d'eau a la température de 0 °C.

Exercice 1.27

Un calorimétre de capacité thermique C = 150 J.K ~ ' contient une masse m; = 200 g d'eau
a la température initiale T; = 50 °C. On y place un glacon de masse m; = 160 g sortant du
congélateur a la température T, =— 23 °C.

Déterminer 1'état final d'équilibre du systeme (température finale, masse des différents

corps présents dans le calorimetre).
Données: C.=4180 JKg' K" ; L;=3,30.10° J Kg"

Solution 1.27
On suppose Teq = 0 puis on calcule la quantité de chaleur regue par le bloc de glace celle

cédée par 1'eau et le calorimetre.
Soit Q; 1'énergie cédée par I'eau et le calorimétre pour passer de T; =50 °C a T, =0 °C.
Q] = (1’1’11 Ce T C) (Te— Tl)

Q1 =(200.10 > x 4180 + 150) (0 — 50)  Qy =— 49300 J.
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Soit Q, I'énergie captée par le bloc de glace pour passer de T, = — 23 °C a T. = 0 °C
(solide).

Q2 =my ¢g (Te—Th).
»=160.10 "2 x 2090 x (0 — (— 23)) Q. =7691,20 J.
Soit Q, la quantité de chaleur nécessaire pour faire fondre toute la glace :
Q, =Q, + mL¢=7691,20 + 160.10 * . 3,30.105= 60491,2J
Q; =60491,2J

La quantité de chaleur cédée par I’eau et le calorimetre est insuffisante pour faire fondre

toute la glace 1Q11 < Q’.

- L'état final d'équilibre du systéme (température finale, masse des différents corps présents

dans le calorimétre) :

La totalité de la glace ne fondra pas et la température du systéme sera donc T.= 0 °C.
Soit m la masse de glace qui va fondre et soit Q I'énergie captée par cette glace.

Le systeme {eau + glace + calorimétre} estisolé: Q+Q;+Q,=0 s0it:Q=-Q; - Q;
AN): Q =-(-49300) — 7691,2 —> Q=41608,80J

~Q oy = 416588
L¢ 3,30.10°

Q=mL;f m =126.10 kg = 126¢

Le systéme est donc composé de: 160 — 126 = 34¢g de glace a la température de 0°C.
200 +126 = 326g d'eau a la température de 0°C.

Exercice 1.28
A- Dans un calorimeétre adiabatique contenant initialement 1Kg d’eau a 15°C, on verse 1
Kg d’eau a 65°C. La température finale est de 38,8°C.

Calculer la capacité calorifique du calorimetre.

B- On reprend le calorimeétre contenant 1Kg d’eau a 15°C ; on y met 50g de glace a 0°C.

La température finale étant 10,9°C, calculer la chaleur latente de fusion de la glace.

Donnée: Chaleur massique de I’eau : ¢ =4180 J/Kg.K
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Solution 1.28

A) La capacité calorifique du calorimétre (Cc,):

Soit Q; la quantité de chaleur regue par 1’eau et le calorimeétre :
Q1= Qeau + Qcalorimetre = (M1Ceau T Ceal) (Teg-T1)

Soit QQ; la quantité de chaleur cédée par 1’eau chaude :

Q2= maCeau (Teq-T2)

A I’équilibre )’ Qi=0 (le systeme eau + calorimetre est isolé)
Qi+ Q=0

miCe (Teq-T1) + Ceat (Teg-T1) + mace (Teq-T2) =0

Coy = (_mzce(Teq_TZ)_mlce(Teq_Tl)
=
@ (Teq_Tz)

Cou _(~1x4180(38,8—65))— 1x4180 (38,8—15) _ 421,512 K
38,8-15

Cea = 421,512 J. K.

B) La chaleur latente de fusion de la glace (Ly) :

Q) est la quantité de chaleur regue par [’eau et le calorimetre :

Q1= Qeau T Qcatorimetre = (M1Ce + Cear) (Teq-T1)

O; est la quantité de chaleur regue par la glace pour passer de 0°C a Teq
Q2= Qfusion + Q’

Avec Qpusion =mgls et Q’= Mgjace fondue -Ce-(Teq-0)

Donc Qy= mgLt + mgjace fondue -Ce-(Teq-0)

A équilibre Y Qi=0 (le systeme eau +glace+ calorimetre est isolé) :Q+ Q,=0
(myCe + Ceal) (Teq-T1) + MLt + Mglace fondue -Ce-(Teq-0) =0

Lt = [(- Mglace fondue -Ce-(Teq-0) — (myce + Cear) (Teq-T1)] / mg
L¢=[(-50.10°x4180x(10,9-0)) — (1.4180+421,51)(10,9-15)] / 50.10°
L;=331,76. 10’ J/Kg.

Exercice 1.29

On place 100 g de carbone (diamant) dans un calorimétre a 15°C. Le vase calorimétrique
étant en aluminium et a une masse de 200g. Un apport de chaleur Q=2,59 KJ, augmente la
température de [’ensemble a 28°C. Déterminer la chaleur spécifique (massique) du
carbone.

Donnée: chaleur spécifique de I’aluminium ca= 0,9 KJ.Kg' K.
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Solution 1.29
Détermination de la chaleur spécifique du carbone :

Le systéme est isolé ), Q; =0

Q = mgiaCdia (Tr-Ti) +marcai(Te-Ti)

_ Q—(muica1(Te—Ty))
MgiaCdia (Tr-T;) =
mgia (Tf—Tj)
Caia = ma Cal(Te=T)-Q
1 mgja (Te—Ti)

- 2,59—(200x1073x0,9(28-15)) ~ 0.192 KJ Ko K!
dia 100x10~3(28-15) ’ 8 -

caia = 0,192 KJ.Kg' K

Exercice 1.30

a- Calculer la quantité de chaleur nécessaire pour faire fondre un bloc de glace de
10K g dont la température initiale est de -10°C.

b- Calculer la quantité de chaleur nécessaire pour convertir entiérement en vapeur a
110°C, 5Kg de glace a -20°C.

c- Calculer la quantité de chaleur a enlever a 5Kg de vapeur a 110°C pour la convertir
entierement en glace a -20°C.

Données : la pression est supposée constante

Chaleur spécifique de I’eau ce,y = 4,18 KJ.Kg'l.K'1 ;

Chaleur spécifique de la glace cgjace = 2,089 KJ .Kg'l.K'1

Chaleur spécifique de la vapeur d’eau Cyapeur = 1,963 KJ .Kg'l.K'1

Chaleur latente massique de fusion de la glace Ly =333 KJ.Kg™

Chaleur latente massique de vaporisation de I’eau L, = 2255 KJ.Kg™!

Solution 1.30

a) La quantité de chaleur nécessaire pour faire fondre un bloc de glace de -10°C :

Qi Qr
Glace » galce » cau

»

T,=-10°C T=0°C T=0°C
Soit Q la quantité de chaleur nécessaire pour faire passer la glace de -10°C a 0°C :

Q1= mgcy( 0 - (-10))
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Soit Qr la quantité de chaleur de fusion de la glace :
Qr=mgL¢
Q c’est la quantité de chaleur nécessaire pour faire passer la glace de -10°C a 0°C liquide.
Q= QitQr
=myCe( 0 —(-10)) + mgiL¢
=m,(10C, + Ly)
=10. (10x2,089 + 333) = 3538,9KJ

Q=3538,9KJ

b) La quantité de chaleur (Qr) nécessaire pour convertir enti¢rement SKg de glace a
-20°C en vapeur a 110° :

Meay = Mglace = Myvapeur = SKg

Qs Q Q. Qs

Glacei, galce — p eau _____p eau — pvapeur — vapeur surchauffée
T,=-20°C T=0°C T=0°C T,=100°C T,=100°C T,=110°C
Qr= Qi+QrtQ2+Qy Qs

Q1= mgey(0-(-20))

Q= mgLy

Q2= mgCeau(100-0)

Qv= MeauLy

Q3= m,c,(110-100)

Qr = mgCe(0-(-20)) + meLt+ meayCean(100-0) +mey, Ly +mycy(110-100)

= (5%2,089x%20) + (5%333) + (5%4,18%x100) +(5%2255) + (5%1,963 x10)

=208,9 + 1665 + 2090 + 11275 + 98,15

Qr=15336,65 KJ

c) La quantité de chaleur a enlever a 5Kg de vapeur a 110°C pour la convertir
entierement en glace a -20°C : ¢’est le processus inverse.

Q'r=-15336,65 KJ =- Qr
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Exercice 1.31

1 — Calculer la quantité de chaleur nécessaire pour augmenter la température de 20°C a
60°C d’un bloc en acier de masse 0,5Kg et de chaleur massique égale 4 475 JKg"' K.

2 — Calculer la température d’équilibre obtenue lorsque le bloc précédent chauffé a 60°C
est introduit dans 1 litres d’eau de température initiale 20°C et de chaleur massique Ceay =
4,18 KI.Kg"' K. On admet que le bloc et 1’eau constituent un systéme isolé.

Dans I’intervalle de température considéré la masse volumique de 1’eau est supposée étre

égale a IKg.L".

Solution 1.31
1 — Quantité de chaleur Q(acier)
acier = M ¢(T¢- Ti)
Qucier = 0,5%475 (60 - 20) = 9500J]
Qacier = 9,5 KJ
2 — Le systeme isolé, on applique le principe zéro de la thermodynamique :
2070 = Qucier Qeau=0
acier = MacierXCacier (Téq — Tiacier)
Qcau = MeauXCeau (Teq — Ti(ean))
Qaciert Qean=0

Magier- Cacier (Téq - Ti(acier)) + Meay.Ceau (Téq - Ti(eau)) =0

_ MacierCacier Li(acier)T MeauCeauTi(eau)

Teg =

MacierCacier tMeauCeau

Teg = 0,5%0,475X333+(1x4,18X293) _ 295.148 K= 22,14°C
(0,5%0,475)+(1x4,18)

Teq =295,148 K=22,14°C
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Chapitre 11 Premier principe de la thermodynamique

RAPPELS DE COURS

I1.1. Enoncé du premier principe :
« La variation de 1’énergie interne AU d’un systéme fermé lors d’une transformation est
¢gale a la somme algébrique du travail (W) et de la quantité de chaleur (Q) échangée avec
le milieu extérieur ».
AU=U;-U;= W+Q

Il peut s'exprimer de plusieurs fagons :

¢ Principe de conservation :
L'énergie se conserve : elle ne peut étre ni créée, ni détruite, elle ne peut que se transformer
sous forme de chaleur (Q) et du travail (W).

¢ Principe d’équivalence :
La variation de ’énergie interne AU le long d’une transformation cyclique est nulle. L’état

initial et 1’état final sont confondus. Donc :

IL2. 1% et 2°™loi de joule
Energie interne d’un gaz parfait
Un gaz parfait obéit a la loi de Joule : L’énergie interne dépend uniquement de la
température, sa variation est égale a la quantité de chaleur échangée a volume constant. Si
C, est constante
AU = nC,AT 1° loi de joule

La fonction enthalpie H :
On définit une fonction d’état appelée « enthalpie » notée « H » tel que :

H=U+PV
L’enthalpie d’un gaz parfait ne dépend que de sa température ; sa variation est égale a la
quantité de chaleur échangée a pression constante.

AH=Q, si C, est constant AH=nC, AT 2™ Joi de joule

I1.3. Relation entre les capacités calorifiques molaires (relation de Mayer)
C, - C, =nR. Relation de mayer

On définit le rapport : E—p =y

vy : ¢’est une constante qui dépend de la nature du gaz
Remarque :

Pour tous les gaz y>1
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Pour les gaz monoatomiques, y = 5/3 = 1,66

Pour les gaz diatomiques, y =7/5=1,4

C, C )
p Y C
Gaz monoatomique (He, Ne..) 3R R 1,66
2 2
Gaz diatomique (Hp, Oy, CO..) R R 1,4
2 2
Détermination de C, et C,, :
Cy—Cy =R (1)
Cp
— = (2
., =7 (2)

D’apreés (2) : C, =v C,, on remplace C, dans (1)
R R
vC-C =R <= (-DC=R <= C=-7 eth=#

C, et C, sont exprimés en J/mol.K.

I1.4. Transformations isobare, isochore, isotherme et adiabatique

» Transformations isobare
Dans ce cas : P=constante = W=-P(V,-V}), d’out AU=W+Q = AU=-P(V,-V)+Q,
= Qy=(U-U)+P(V2-V)) = Qp= (Uy+ PV;) - (Uit PVy); on constante que Q, s’écrit
comme une différence d’une fonction d’état (U+ PV). Cette fonction est appelée Enthalpie
notée H.

» Transformations isochore
Le travail est nul: W = —Pext dV = 0 (car V = cte donc dV=0) La variation d'énergie
interne se réduit a la quantité de chaleur échangée : dU = §Q et AU = Qy

» Transformations isotherme
T=constante= dT=0
AU=nc, dT =0
AH=nc,dT =0
AU=W+Q =0 —=> W=-Q
W =[P dV=—f*nRT /=~ nRT In 2

1

Q= - W=nRTIn2
1
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» Compression adiabatique réversible
Au cours d'une transformation adiabatique, un systéeme ne peut pas échanger de chaleur
avec le milieu extérieur (6Q =0) : dU = 8Q + W = —Pext dV
Cette formule décrit I’équation d’état des adiabatiques, appelée aussi la formule de Laplace
P,VY =P,V}
On peut aussi décrire 1’équation d’état des adiabatiques en fonction de la température et du

volume ainsi qu’en fonction de la température et la pression:

TV =T, ' =cste

1=Ymy _ pl=YmV_
P1 Tl—P2 Tz—cste

Le tableau ci-dessous rassemble les expressions des énergies échangées pour les

différentes transformations réversibles :

Transformations Loi AU AH W Q
réversibles
ISOTHERME PV= Cste 0 0 _nRT lnﬁ -W
(T=Cste) P,V= vV, nRT lnﬁ
P, V= vy
Cste=nRT
ISOBARE ﬂ _ ﬁ ncy(T2-Ty) AU-Q AH
(P= CSte) T1 B TZ 'P(VZ'VI)
_ nR -nR(Tz-Tl)
ISOCHORE (V= ﬂ _ & ncy(T2-Ty) vyAU 0 AU
Cste) T, T,
_ nR
7
ADIABATIQUE T,V ! ncy(T2-T) AU 0
(Q=0) =T,V
.| PV =PV P,V, — PiV,
PVI=RVY | T T y-1
TP
=1/,
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Exercice 11.1
1- Que signifie la relation : AU= W+Q ?
2-  Quelles transformations caractérisent les expressions suivantes ?
a/ AU=W
b/ AU=Q
c/Q=-W
d/ AH=Q
e/ -Pext AV =0
f/ AH =0
3- Calculer la variation d’énergie interne des systémes suivants :
- Un systéme qui absorbe une chaleur de 2 KJ et fournit un travail de 500 J
- Un gaz maintenu a volume constant et qui cede une chaleur de 5 KJ

- Un gaz comprimé de maniere adiabatique par un travail de 80 J

Solution I1.1

1) Le premier principe de la thermodynamique exprime la conservation de 1’énergie :
lors d’une transformation, la variation d’énergie interne du systéme est égale a la
somme algébrique des travaux et transferts thermiques échangés.

2)

a/ AU=W,  Transformation adiabatique (Q=0)

b/ AU=Q, Transformation isochore (W=0)
¢/ Q=-W, Transformation isotherme (AU= 0)
d/ AH=Q, Transformation isobare
e/ -Pext AV =0, Transformation isochore
f/ AH =0, Transformation isotherme

3)

Un systéme qui absorbe une chaleur de 2 KJ et fournit un travail de 500 J :

La variation de 1’énergie interne est donnée par :AU=W+Q.
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- Dans le cas ou le systéme absorbe une quantité¢ de chaleur Q=+2000 J et fournit un travail
au milieu extérieur W= -500 J.

I1 en résulte :

AU=-500+2000 = +1500J=1,5K]J

- Un gaz maintenu a volume constant (V=0) implique un travail nul (W=0J), par contre il
cede au milieu extérieur une quantité de chaleur Q= -5 kJ.

Alors : AU=Q =-5KJ

- Pour une compression adiabatique (Q=0), le travail accompli est 80 J. La variation en
énergie interne est :

Q=0 (adiabatique)

AU= W+Q= W= 80J.

Exercice 11.2

On chauffe un récipient contenant 6g d’hydrogeéne supposé parfait dont la température
s’¢léve de 15 °C a 30 °C. On donne pour Hy, y= 1,4. Calculer :

1. La variation d’énergie interne du gaz au cours de cet échauffement.

2. La quantité de chaleur regue par le gaz s’il a fourni un travail de 264 joules.

Donnée : R=8,31 J.mol" K" ; Mjp=2 g.mole™

Solution I1.2
1. La variation d’énergie interne du gaz au cours de cet échauffement.
AU=nxC,xAT

Calcul de n :

Détermination de C,

Relation de mayer : ¢, - ¢, = R.

On définit le rapport : E—p =y

Cp—Cp=R ... (1)
C,

P _ (2

C 14 (2)

D’apres (2) : C, =y C,, on remplace C,, dans (1)
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yC-C,=R => (y-1)C,=R = cv=£

8,31

AU= nxc AT = n——AT = 3x231x15 = 936]
y-1 0,4

AU=936J

2. La quantité de chaleur recue par le gaz s’il a fourni un travail de 264 joules :
AU=W+Q = Q=AU-W, W=-264J (signe — car le systeme fournit du travail)
Q=AU-W =936 —(-264) =1200J

Q =1200J.

Exercice 11.3

Un récipient fermé par un piston mobile renferme 2 g d'hélium (gaz parfait monoatomique)
dans les conditions (P, V). On opére une compression adiabatique de fagon réversible qui

amene le gaz dans les conditions (P, V). Sachant que : P1=1 bar = 10° Pa et V=101, P,=3
bar.

Déterminer :

1- Le volume final du gaz V,

2- Le travail échangé par le gaz avec le milieu extérieur
3- La variation d’énergie interne du gaz

4- Déduire la variation de température du gaz sans calculer sa température initiale.

Données : vy =§ ; R=38,31 Jmol ' K! ; My = 4g.mol'1 ; 1 bar = 105Pa, latm=1bar

Solution I1.3

1- Il s’agit d’une transformation adiabatique :

P1V1y — P2 sz

[y

On écrit : (Z—j)y=£—:|:> (Z—i) = (i—:)% o Vo=V, (;’—:)E oV, =10 (0,333)% avec y = 1,66
Donc V,=5,169 1

2- Le travail ¢élémentaire des forces de pression :

PV, —P1 Vg
y—-1

Wia=- [ PdV =
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_ (3%1073x5,17.1073)—(105%1072) _
1,66—1

Wis 826,517

Wi1.,=826,5J
3- Dr’apres le premier principe de la thermodynamique, on a :
AU=Q + W
Pour une transformation adiabatique Q=0
Donc AU=W
AU=826,5J

4- La variation d’énergie interne est donnée par la relation :

AU=nc,AT n=—= Z- 0,5 mole
M 4
AT = ﬂ = ﬂ avec C, = i =831 =12,59 J.mOI_l.K_l
ncy nCy y-1 1,66-1
AT= 2% _13129K
0,5%x12,59
AT =131,29 K.

Exercice 11.4

Une mole de gaz parfait a une température initiale de 298K se détend d’une pression de 5
atmospheres a une pression de 1 atmosphere. Dans chacun des cas suivants :
1) détente isotherme réversible

2) détente isotherme irréversible

3) détente adiabatique réversible

4) détente adiabatique irréversible

Calculer :

a) la température finale du gaz

b) la variation de I’énergie interne du gaz

c) le travail effectué par le gaz

d) la quantité de chaleur mise en jeu

e) la variation d’enthalpie du gaz
Données : Cy==R et C, == R ; R=8,31 LK mol”

Remarque : Pour les cas des transformations adiabatiques réversibles et irréversibles (Cas 3

et 4), on établira les relations servant aux calculs.
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Solution 11.4

1. Détente isotherme réversible :

a) Température finale du gaz :

T, =T, =298 K car la transformation est isotherme

b) Variation de I’énergie interne du gaz pendant la détente isotherme :
AU = 0 car la transformation est isotherme

¢) Travail effectué par le gaz pendant la détente isotherme :

WreV (1=~ [ PetdV =~ Pya,dV = [ nRT <~ =~ nRTIn2 = - nRTIn*
1 2

Wrev 12 =1x 8,31 x298 x In> = 3 985,57 J

d) Quantité de chaleur Q mise en jeu pendant la détente isotherme :
AU = Q +W soit Q =— W puisque AU =0

Qrevaz) =—3 985,57 J

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la détente isotherme :

détente isotherme donc : AH=0

2. Détente isotherme irréversible

a) Température finale du gaz :

T, =T, =298 K car la transformation est isotherme

b) Variation de I’énergie interne du gaz pendant la détente isotherme :
AU = 0 car la transformation est isotherme

¢) Travail effectué par le gaz pendant la détente isotherme irréversible :
Wirrev12) = — | PextdV=— [ Pya,dV =~ [ Pring1edV=—Ppinaic [ dV=—=P2 (V2 - V1)

NnRT

— P, B ART(1-22)=nRT &2 1)=1x8,31x298 (+ — 1)=-1981,104 J
Py Py Py Pq 5

d) Quantité de chaleur Q mise en jeu pendant la détente isotherme irréversible :
AU = Q +W soit Q =— W puisque AU =0

Qirrev 12) = 1981,104 J

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la détente isotherme irréversible :

AH = 0 (détente isotherme)

3. Détente adiabatique réversible

a) Température finale du gaz :

PV"= constante (loi de Laplace) (1)

En remplacant V par %dans la relation (1), on obtient :
P(g)y P! T" = constante ()
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1-v

Done B TY=R 7T} O T, =T, () 7
2

wlwuv
I
—
N
(@)

. 3 5
Pour un gaz monoatomique, on a : C, = 5 RetC,= 3 R doncy=

T,=298x (3) 156,54 K

T, =156,54 K

b) Variation de I’énergie interne du gaz pendant la détente adiabatique :
AU =nC, (T, -T)) =1 x % x 8,31 x (156,54 — 298) = - 1763,29 J.mol

¢) Quantité de chaleur Q mise enjeu: Q=10

d) Travail effectué par le gaz pendant la détente adiabatique réversible :
W = AU = - 1763,29 J.mol”'

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la détente adiabatique réversible :
AH=nC, (T, -T))=1x % x 8,31 x (156,54 — 298) = - 2 938,83 J.mol™
AH =2 938,83 J.mol”

4. Détente adiabatique irréversible

1. Température finale du gaz :

dU=06W caroQ=0

C,dT =-PdV
nCy(T2-T))=-P2(V,-V)) o nC(T,-T;)=-P, (?- %) avec n=1
2 1
CTy-CT,=-p, Xz p RTu
P, P,
T (R+C)=RT 2+ CT) = T,C=RT2+GT
\ ] 1 1

Co

P
T T1(Rp24+Cy)  298(8,315+5.831)
2 = =

5 =202,63K
Cp ~x8,31

T, =202,63K

2. Variation de I’énergie interne du gaz :

AU =nC, (T, -T)) = % nR(T>-T))=1x %x 8,31 x (202,63 — 298) = - 1188,78 J.mol ™’
3. Quantité de chaleur Q mise en jeu: Q=0

4. Travail effectué par le gaz : AU = W = — 1188,78 J.mol
5. Variation d’enthalpie du gaz :

AH =nC, (T,-Ty) =1x g x 8,31 x (202,63 — 298) = — 1 981,31 J.mol"".
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Exercice I1.5

En hiver et afin d’éviter le gel, on chauffe une serre contenant 812 g d’air (gaz supposé
parfait) dont la température s’éleve de 2° C a 16° C. Calculer :

a - la variation d’énergie interne de I’air au cours de cet échauffement ?

b - la quantité de chaleur regue par le gaz, si ce dernier a fourni un travail de 846,4 joules.

Données: M =29 gmol", R =8,31 Lmol K", y=22 = 1.4

Solution I1.5

a - La variation d’énergie interne de n moles de gaz parfait : AU =n Cy AT

. 1 . 5
L’air est un gaz parfait diatomique : Cy = > R donc :

AU =2x3 xR x AT = 2233 x 8,31x(16 -2) = 8143,8 J
M 2 29 2

AU =8143,8J

b-Ona: AU=W+Q

La quantité de chaleur échangée par le gaz (I’air) est :
Q=AU - W or W = - 846,4 car I’air a fourni un travail,
d’ou Q =8143,8 - (- 846,4)=28990,2J

Q=8990,2J

Exercice 11.6

L’état initial d’une mole de gaz parfait est caractérisé par Py = 2.10° Pascal, V, = 14 litres.
On fait subir successivement a ce gaz:

- une détente isobare, qui double son volume,

- une compression isotherme, qui le rameéne a son volume initial,

- un refroidissement isochore, qui le ramene a I’état initial (Py ,V).

a - A quelle température s’effectue la compression isotherme ? En déduire la pression
maximale atteinte. Représenter le cycle de transformation dans le diagramme (P, V).

b - Calculer le travail, la quantité de chaleur et la variation d’énergie interne échangés par

le systéeme au cours de chaque transformation? Faire le bilan du cycle?

Données: R = 8,31 Jmole' K™ ; C, = g R.
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Solution I1.6
a - [ ¢état initial du gaz, représenté par le point A0, est caractérisé par :
Pp=2 10°Pa; V=14 10° m’ ; Ty ="2 = 336,78K, n=Imole
Détente isobare Compression isotherme
ETAT A0 » ETAT Al » ETAT A2
Py =2 10°Pa P, Py =2 10°Pa P,=2
V=141 V=2V=28 1 V=V,
To= 2 T,=? T=T,

Refroidissement isochore

A Az
p, 1
P0:P1 T
Ao Ar
; —> v
V=V, Vi

A la fin de la détente isobare, 1’état gaz, représenté par le point A, est caractérisé par :
P=Py; V=2V ; T, =—==——=2T = 673,56K

A la fin de la compression isotherme, 1’état gaz, représenté par le point A,, est caractérisé

par:

Py= ﬂ = 2P, (d’apres la loi de Mariotte) ; Vo ; 2Ty

La pression maximale du gaz est donc :
P,=2Py=4.10° Pa
a) Au cours de la détente isobare AgA; on a:

le - Po (2V0-V0) = - P()Vo =-2800J
Q1=nCy(T; —Tp) =1x% % x8,31x336,78=9795,24]
AU; =W + Q; =-2800+ 9795,24 = 6995,24]
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Au cours de la compression isotherme AjA; on a :

W= nRT11n§ = 1 x 2RT, In2= 2x 8,31x 336,78 In2 = 3879,74]
0

Q=-W>

Q,=-3879,74]

AU, = W+ Q,

AU, =0

Au cours du refroidissent isochore A,A; on a:

W;=0J (A volume constant)
Q3= nCy(Ty-T;) =- 1x §X8,31X336,78= - 6996,6J
AU3= W3+ Q3 =0 -6996,6 = -6995,24]

Au cours du cycle :

Le bilan mécanique du cycle est donc : W=W;+W,+W3=1081,61 ]

La quantité de chaleur du cycle est donc : Q = Q;+Q,+Qs=- 1081,61 J
La variation de 1’énergie interne est nulle car c’est une fonction d’état :

AUcycle= chcle + Qcycle= =0

Exercice 11.7

Une quantité de gaz parfait (y= g), initialement dans 1’état A (Px=1atm,To=300K,V =10 1),
subit les transformations réversibles suivantes :
Une transformation adiabatique AB jusqu’a I’état B de volume V=20 1
Une transformation isochore BC jusqu’a la température T¢
Une transformation isotherme CA, au contact d’une source thermique a la température Ta.
1) Calculer le nombre de mole.
2) Déterminer les coordonnées thermodynamiques (P,V,T) des états A,B et C.
3) Tracer le cycle sur un diagramme de Clapeyron (P,V).
4) Calculer en joule le travail, la quantité¢ de chaleur, la variation de I’énergie interne
et de I’enthalpie pour chaque transformation.
5) Vérifier le principe d’équivalence.

Données : R=0,082 l.atm.mol "K' = 8,31J.K ! .mol
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Solution I1.7

Transformation adiabatique Transformation isochore (V=Cste)
ETAT A » ETATB » ETATC
Ps=latm Pg=7? Pc=7?
Va=10L Vs=20L V=Vp=20 L(isochore)
Ta= 300K Tg=? Tc= Ta=300K (isotherme)

?

Transformation isotherme (T=Cste)

1) Le nombre de mole:

P,V,=nRT, =  n= ‘474
RT 4

n= 19 _ 406 mol, n= 0,406 mol
0,082%300

2) Calcul les valeurs de P,V et T de chaque état:
ETAT B :

Calculons Pg:

Pour une transformation adiabatique :

Py I{qy = Pg VBV Loi de Laplace
¥

Py = PAGE)
B — fA VII
Py=1.G)M® =0,316 atm Ps = 0,316 atm

Calculons Ty :
PB.VB = HRTB — TB = PBVB/HR

0,31x20

Tg=————==189,83K
0,406X0,082

Tg =189,83K

ETATC:

Calculons V¢
Ve=Vg= 201 (isochore)
Calculons Tc:

Tc=T4=300K (isotherme)
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Calculons Pc:

NRT ¢

PcVe=nRTc¢ m— Pc= >
Cc

PC _ 0,406)((;?)82)(300 — 0,499 atm PC — 0’499 atm

3) Diagramme de Clapeyron (P,V)

P(atm) o A
Pa
Pc - c
B
Py -
| ! >
V=10 Vp=V=20 V()

4) Calcul de W, Q, AU et AH pour chaque transformation en joule :
Transformation AB (Adiabatique)

* Qap=0 0

o AUpg=Wgup + /6AB =ncy(Tp-Ta)
Calcul de Cv et Cp
Co-C=R oo (1)
Et Cy/Cy=7.o....... 2)

A partir de (2) : C, =y C,
On remplace Cp dans (1)

- = ::: - = :D — —R — —YR
Y CV CV R CV(Y 1) R CV y—-1 et CP y-1
C,==2 =23 _ 1259 mol" XK',  C,=12,59 J.mol K"
y-1 1,66-1

Cp=5 =282 _ 50,9 Lmol' K",  Cp= 20,9 J.mol".K
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AU =W sp=nc,(Tp-Ta) = 0,406.12,59. (189,83-300)= - 563,138J
AUAp=Wp= - 563,138J
e AHup=ncp(Tp-Ta)
AHap= 0,406x20, 9x (189,83-300) = - 934,836J
AHag =-934,836J
Transformation BC (isochore)
W =—[Pdv V=cste c—> Wgc=0
0
* AUpc=Qspc + %CZHCV(TC'TB)
=0,406x12,59x (300 - 189,83)= +563,138J
AUgc=Qpc= 1+563,138J

e  AHgpc= ncy(Tc-Tg)
AHgpc= 0,406 x 20,9 x (300 -189,83) = +934,83]
AHag =1+934,83J

Transformation CA (isotherme) T=cste

e AUca=0

e AHca=0

e AUca= QeatWea=0 =—> Wea =-Qca

* Wea= = [,/ PV = - nRTxln 72

o Wca=-0,406 x8,31x300.In % =701,574 1], W= 701,574 J
° QCA =- WCA= - 701,574 J

5. Le premier principe est vérifi€ si AUcycie= Qeycle T Weyele =0

AUcycle= z AUI :AUAB + AUBC + AUCA == 563,11 + 563,11 + 0 = 0

Qcycle = QaB TQpctQca =- 138,46 J
chcle =Wag tWgc + Wea =+ 138,46J

Qcycle + chcle =0

L’énergie interne et 1’enthalpie sont des fonctions d’état donc:

AUcycle= AHcycle =0
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Exercice 11.8
On considere une mole d’un gaz supposé parfait dans un état A caractérisé par Px=1atm et
Ta=293K. Ce gaz subit une série de quatre transformations réversibles représentées dans
un diagramme (T,V) par un rectangle (ABCD).
1) Déterminer la nature et le sens des quatre transformations de ce cycle. Justifier
votre réponse.
2) Calculer les coordonnées des points A,B,C et D puis compléter le tableau suivant

3) Tracer le cycle sur un diagramme de Clapeyron (P,V)

T(K
4 Etat P(atm) V(litres) | T(K)
c R D A 1 293
g B 6
A 4 C 439.5
D
B <+ A

> V)

4) Calculer, pour chaque transformation et pour le cycle les chaleurs et les travaux
échangés ainsi que les variations d'énergie interne et d'enthalpie (en joule)

5) Le premier principe est-il vérifié ?

Données: R=0,082 lLatm.mol! K= 8,31 J.mol ! K! ; v=1,4

Solution I1.8
1)

Transformation A+» B, T=cste et dV<0 : Compression isotherme
Transformation B+ C, V=cste et dT>0 : Chauffage isochore
Transformation C»D, T=cste et dV>0 : Détente isotherme
Transformation D A, V=cste et dT<0 : Refroidissement isochore

2) Les coordonnées P,VetT :

_MRT4 _ 1X0,082%293

Va =24,0261
Pa
nRTp _ 1x0,082x293
V=" = =41
Pg 6
NRT¢ _ 1X0,082x439,5
Pc= = =9 atm
Ve 4
NRTp _ 1x0,082x439,5
Pp=—2= =1,5atm

Vb 24
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Etat P(atm) V(litres) T(K)
A 1 Va=Vp=24,026 293
B 6 Vg=V=4 Ta=Tp=293
C 9 4 439,5
D 1.5 24,026 Tc=Tp=439,5

3) diagramme de Clapeyron (P,V)

P(atm)
PC:9 T
PB:6 T B
D

Py=1,5 +

P A:1 T A

| i » V()
VB:VC:4 VA:VD:24
4) Les chaleurs et les travaux échangés ainsi que les variations d'énergie interne et

d'enthalpie pour chaque transformation :
Transformation AB (isotherme : T=cste)
AUp=0]

AHap=0]

AUca= QcatWca =0 —=—>Wca=-Qca

Wap= [y PdV =- nRTAan—f1

Qap =+ nRTpln 2
Va

4
24,026

Wap= - 1x8,31x293xIn =691,2], W=+ 4365,26J

Qag =- Wca= - 4365,26J
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Transformation BC (isochore : V=cste)
W =—[Pdv V= cste —> W;zc=0
0

o AUpc=Qpc + Véc=n0v(Tc-TB)

Calcul de Cv et Cp
Cy-C=R ... (1)
EtCy/Cy=7y......... ()

A partir de (2) : C, =y C,

On remplace Cp dans (1)

_C. = = 1) = = - R YR
yCy-Cy=R CJ(y-1)=R C, y_let C, —

8,31
1,4 -1

=20,775 J.mol' K,  C,=20,775 J.mol".K!

R
CV_E_

_ YR 1,4x831

C =29,085 J.mol' K, C,=29,085 J.mol K",
Py-1 14-1 p

AUgc =ncy(Tc-Tg)

= 1%20,775% (439,5 - 293)= +3043,53J
AUpc=Qpc= +3043,53J

AHpc= nep(Tc-Tg)

AHpc= 1x29,085% (439,5 - 293) = 4260,95])
AHgc =+ 4260,95J

Transformation CD (isotherme : T=cste)
AUcp=0]

AHcp=0J

AUcp= QcptWep =0 = Wep = - Qep
Wep= — [ PAV = - nRTcln 12
C

24,026

Wep= - 1x8,31x439,5xIn—"— = -6546,98], Wap= -6547,89 J

Qcp =-Wcp=+6547,89 J
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Transformation DA (isochore : V=cste)
W =-— f Pdv

V= cste — Wpa=0
0
AUpa=Qpa + yaDAanv(TA'TD)
AUD A :HCV(T A'TD)
= 1x20,775% (293-439,5 )= -3043,537]
AUpa=Qpa=-3043,537J

AHDA= ncp(TA-TD)

AHpa= 1x29,085x% (293-439,5) = -4260,95]

AHpa = -4260,95J

Pour le cycle :

D Wit Y Q=) AU = AUy = 0

AUcycre = AUppTAUpc+AUcp+AUpa = 0+3043,53+0-3043,53=0= Le premier principe

est vérifié.

Exercice 11.9

Soit une mole d’un gaz que I’on supposera comme parfait. On fait subir a ce gaz le cycle

de transformations réversibles représenté par le diagramme de Clapeyron donné ci-

dessous.

P(atm)

Isochore

w

Isotherme

Adiabatique

> V()
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1- Calculer les variables d’état P,V et T pour chacun des trois états A,B,C.

2- Calculer pour chacune des trois transformations et pour le cycle la variation

d’énergie interne, d’enthalpie ainsi que les énergies échangées W et Q.

Données : y=1,4; R=0,082 l.atm.mol'l.K'l, Va=8,2 litres; Vg=2litres; Pa=latm;

1 lL.atm =101,3J.

Solution I1.9

Etat A :

PAVA=nRT, =  T,= 4%4_ 1X82 _5oK

nR 1x0,082
D’ou : To=100K
EtatB :

Transformation isotherme : Tg=T=100K

PaVg 1X8,2

PAVA=PgVp = Pp= Vs —7—4,13121’1’1

D’ou : Pg=4,1atm

Etat C:

Transformation isochore : Vc=Vg= 2 litres
Calculons Pc :

Pour une transformation adiabatique :

20
e
I

PgV)  Loi de Laplace

P = By a=p, ()

Ve
Pc=1(2) "= 7,209 atm

Pc=7,209 atm
Calculons Tc:

_PcVg . 7,209x2 _ 175.829K
R 0,082

Pc.VB = I’IRTC —> TC

Tg =175,829K.
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2)

Transformation AB (isotherme : T=cste)
AU xp=0J

AHap=0J

Comme AUcp= QCA+WCA =0 — Wea =- QCA

Wap=—f, " PV =- nRTALnZ—j

W ap= - 1x0,082x100xLn i = 691.2],

Wag= + 11,57 Latm = 1172,04J
Qag =- Wea= - 11,57 Latm=- 1172,04J

Transformation BC (isochore : V=cste)

W =—[Pdv V=cste ©—>  Wgc=0
0
e AUpc=Qsc +)ﬂBC= ncy(Tc-Tg)
Avec C, = R
vy-1
Co=—= 2190775 mol" K",  C,=20,775 J.mol.K"

v-1 141
AUgc =ncy(Tc-Tg)
= 1x20,775% (175,85 - 100)= 1575,78]
AUpc=Qp=1575,78J
AHpc= nep(Tc-Tg)

Avec Cp=7R/(y-1)
1,4x8,31

C,=& = =29,08 L.mol' K,  C,= 29,085 J.mol" K"
y-1 1,4-1

AHpc= 1%29,085 x (175,85-100) = 2206,10J

AHBC =+ 2206,10 J.
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Transformation CA (Adiabatique)

e Qca=0
0

PAVa—PcVe  (1x8,2)—(7,209%2
AUCA=WCA+%AZHCV(TA'TC)= A4t ¢ )

y-1 1,4—1

AUca=Wca=- 15,54 L.atm =- 1575,22J

AHca=ncy(Tg-Ta)

AHca= 1%29,12%(100-175,85) = - 2206,01J

AHca =-2206,01J

Cycle :

AUcyele™ Weyele T Qeyele avee Weyee™ -1575,22+1172,04 = - 403,175
Qcyele= 1575,22- 1172,04 =+ 403,175]

AU¢yae=0J

AH¢yele= AHap+ AHpct+ AHca=0 + 2206,1- 2206,1

AHcycle= 0J

Exercice 11.10

Une mole de gaz parfait passe d’un état initial (P;=latm, T,=273K) a un état final

(P,=0,5atm, T,=546K) en décrivant deux chemins constitués chacun de deux étapes

réversibles selon le schéma suivant :

1 chemin : isotherme puis isobare

2°™ chemin : adiabatique puis isochore

1) Pour chaque chemin, déterminer P,V et T pour les trois états (initial, intermédiaire
et final).

2) Représenter ces transformations dans un diagramme PV

3) Pour chaque chemin, déterminer les énergies échangées (W et Q) et les variations
d’énergie interne et d’enthalpie.

4) Vérifier que W et Q ne sont pas des fonctions d’état et que U et H sont des

fonctions d’état.
Données: Cp= ZER cal.mol'l.K'l; CV=§R cal.mol'l.K'l; R=0,082 l.atm.mol'l.K'1=8,31

J.mole' K '=2 cal.mol' K!
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Solution I1.10

1% chemin :
Isotherme Isobare
Initial — 5 Intermédiaire —  Final
Pi=latm W, P=P, W, P,=0,5atm
T1=273K Q1 T =T1 Qz T2=546K
\/1=‘.7 AUl V=2 AUz V2= ?
AH] AHZ

nRT; _ 1X0,082x273

P1V1=HRT1 — V] = P 1 =22,386 | Vl =22,386 1
1
Ve NRT; _ 1X0,082X546 _ 89,54 1 V)= 89541
P, 0,5
Ve NRT; _ 1x0,082x273 44771 V= 44,771
P, 0,5
28M chemin
Adiabatique Isochore
Initial ——M» Intermédiaire @ ——  »  Final
Pi=latm P'=? P,=0,5atm
T=273K T =2 T,=546K
Vi=22,381 V'=V,=89,541 V,=89,541

Calculons P':
Pour une transformation adiabatique : PVY = cste(Loi de Laplace)

P1V1y — P/VZV
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Calculons T':

P V,=nRT = T=1"Y2_ 21895414 19K
nR 1x0,082

T' = 109,2K

1) Diagramme de Clapeyron (PV)

P (atm)
N
1
P]—l T
! 2
P= P2:O,5 T
P'=0,1
IY
| | | >» V()
3) Vl \4 V2: \%A
1% chemin :
W to=Wi+W;

W= - nRT, Ini2 =- nRT, In=2=- 1x8,31x273 In — = - 1572,5]
P P, 0,5

Wyo= - Py(V,-V) = -P,Vy+ P,V = -nRT,+nRT;=nR(T;-T,) = 1x8,31%(273-546)
W= -2268,63]

Wro= - 1572,5 - 2268,63=-3841,13]

Wro=-3841,13 J

Qro=Q11Q2

Qi=- Wjcar AU,=0

Qi=- 1572,5J

5
Qo= Qp=nc,(T, — T) =ncy(T>-T) avec C,= Py R
Q= 1X§X8,31x(546-273)
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Qo=+ 5671,58]
Qo= - 1572,5 + 5671,58 = 7244,08]

QTOt= 7244,08.]

AU= AU, + AU, = 0+ AUs = ncy (T, — T) = ney(To-T)) = n%R(Tg-Tl)

AU= 1 x§x8,3 1%(546-273)

AU=3402,94J

Ou bien : AU= Wrgt Qroe =-3841,13 +7244,08= 3402,94
AH= AH, + AH, = 0+ AH,=Q,

AH=Q, = +5671,58J

2°™ chemin : Méme démarche que précédemment

Calculons W', :

W' = AU'"; car Q'1=0

W' =AU"= n% R(T-T)) = 1><§><8,31><(109,2-273)= -2041,77)
W'y =-2041,77]

W' =0 car V=cste donc W'rq= - 2041,77J

Calculons Q' :

Q'1= 0 car c’est une transformation adiabatique

Q'2=Q,=AU"; = ncy(T,-T")

Q=1 X%X 8,31x(546-109,2)= +5444,71]

Q',=+5444,71]

Donc : Q'roc= +5444,71J

Calculons AUt :

AU'= AU'"; + AU = nc(T'-T1)+ ncy(T2-T') = ney(T,-Th)
Ou AU'= W't + Q't= 544471 — 2041,77 = 3402,94)

AU'=3402,94J
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AH'= AH'1+ AH'"; = ncy(T'-T1)+ ncy(To-T') = ncy(To-T) = +5671,58]
AH'= +5671,58J
4)

Wrot # Wrgret Qrot # Qror

Les deux chemins conduisent a W et Q différents donc W et Q ne sont pas des fonctions
d’état.
AU = AU’ et AH= AH’

Les deux chemins conduisent a AU et AH identiques donc U et H sont des fonctions d’état.

71



CHAPITRE IIT : LA THERMOCHIMIE
(APPLICATION DU 1°® PRINCIPE AUX
REACTIONS CHIMIQUES)



Chapitre 111 Thermochimie

RAPPELS DE COURS
II1.1. Définition

La thermochimie est ’application du premier principe aux réactions chimiques. Cette
partie de la thermodynamique s’intéresse a la détermination de la quantité de chaleur mise

en jeu (absorbée ou dégagée) lors d’une réaction chimique

I11.2. Chaleur de réaction :
La chaleur de réaction est la quantité de chaleur libérée ou regue par un systéme chimique
lors d’une réaction totale.
a) Chaleur a volume constant :
D’apres le 1 principe nous avons : AU=W+Q
pour une transformation isochore W=0 donc AU= Q,
b) Chaleur a pression constante :
D’aprés le 1% principe pour une transformation isobare
Q,= AH
Si AH > 0 (Q,>0) la réaction est endothermique

Si AH< 0 (Qp<0) la réaction est exothermique

II1.3. Relation entre Q, et Q,

Dans le cas ou la réaction chimique est effectuée en phase gazeuse et a température T
H=U+PV AH = AU+A(PV)

Pour un gaz parfait : PV =nRT donc AH = AU+RTAn

Or pour une réaction isotherme T; = Te= T,

AH = AU+ AnRT cad Q,=Qy+RTAn  Q,- Qy=RTAn

An= Y n;(produits gazeux) — Y. n; (réactifs gazeux)

Les réactions impliquant que pour les liquides et solides n =0 c’est a dire: An=0 et Q,= Q,

I11.4. Etat standard :
C’est I’état d’un corps pur sous une pression de 1 atm et une température quelconque.
L’état standard est représenté par le symbole « © »

L’enthalpie standard d’une réaction s’écrit : AHp si T=298°K
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I11.4.1. L’enthalpie standard de formation : AH;
C’est la variation d’enthalpie qui accompagne la réaction de formation d’une mole d’un

compos¢ a partir de ces éléments a 1’état simple pur et stable sous une pression égale a
1 atm et T quelconque.

1 AHy
Exemple : Hyg) + 02 — H20q)

Remarque :
La forme stable (pour I’hydrogéne : Hy, pour I’oxygene O,.....)
L’enthalpie standard de formation d’un corps simple est nulle (AH; (0,) =0, AH; (N,) =0)

I11.4.2. Enthalpie de combustion
L’enthalpie standard de combustion d’un composé est la variation d’enthalpie AH®comp
accompagnant la réaction avec O, conduisait a la formation de CO; (gaz) et de H,O

(liquide).

I1L.5. Loi de Hess
L’enthalpie standard d’une réaction chimique est égale a la somme des enthalpies de
formation des produits moins celles des réactifs qu’on peut exprimer par la relation
générale suivante dite la Loi de HESS.

AH;(Z%) = ZiniAH; (produits) — ZiniAH; (réactifs)

n; : coefficients stoechiométriques

I11.6. Loi de KIRCHHOFF

D’une manicre générale :
Si on connait AHr, et que I’on désire calculer AHy, il suffit d’intégrer I’équation suivante :
AHy = AHp, + fTZ ACpdT : Loi de KIRCHHOFF.

Avec :

ACp = z n;Cp, (Produits) — z n;Cp, (réactif’s)
' i

1

C, est généralement en fonction de la température.
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I11.7. Energie de liaison :

L’¢énergie de liaison est définit comme étant la variation d’enthalpie accompagnant
la formation d’une liaison a partir des atomes isolés a 1’état gazeux, sous 1 atmosphere.
C’est une énergie libérée, elle est donc toujours négative, elle s’exprime en cal.mol™ ou en

-1 , . . .. .. .
J.mol . La réaction de formation d’une liaison s’écrit comme suit: Ag+Bg— A—Bg

I11.8. Energie réticulaire d’un cristal ionique

Dans le cas des composés ioniques par exemple NaCl, I’énergie réticulaire d’un cristal
(structure ordonnée) est 1’énergie nécessaire pour la formation d’une mole du cristal a
partir de ses ions pris a 1’état gazeux

E;
+ +
AgytBly —— > A-By
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Exercice I11.1
Calculer I’enthalpie standard AH;ZQSK de la réaction suivante :
CO (g) + 3Hz(g) — CHy(g) + H20 (g)
En déduire la valeur de 1’énergie interne AU;‘Z%K de cette méme réaction. Cette réaction
est-elle endothermique ou exothermique?
On donne les enthalpies standards des réactions de combustion AHsx(kJ/mole) de CO,
de Hy et de CHy :
CO () + 1202 (g) — CO2 (g) AH,°(1y = -283 KJ/mole
H; (g) + 1120 (g) — H,0 (g) AHcony (2= -241,8 KJ/mole
CHj4 (g) +20; (g) — CO; (g) +2H,0 (g)  AH,°3=-803, 2 KJ/mole
Données: R= 8,31J.rn01'1.K'1

Solution I1I.1
L’enthalpie A,.H,qgy de la réaction :
(1)xCO (g) + 1/20, (g) — CO1 (g) AH,°1y=-283 KJ
(3) x [Ha( ) + 1/205(2) — H,0 (g)] 3% AHeomp (=3 (-241,8)KJ
(-1) x [CH4(g)+ 20, (g ) — COx( g) + 2H,0(g)]  -1x AH,°3)=+803,2 kJ

CO (g) + 3Ha(g)— CHa(g) + H2O( g ) AH®; 598 (4)

ARH® 208 4) = AH 1,208 (1) T+ 3AH,208 2) - AH: 208 (3
=-283+3(-241,8 ) +803,2
=-205,2kJ
L’énergie interne AU®, 593 de la réaction :
AH®; 295= AU®;,20+ RT An
AU®,595 = AH 29 — RTAn
An est la variation des coefficients stoechiométriques des produits et des réactifs gazeux.
An = Xn; (produits gazeux) - Xn; (réactifs gazeux)
=2-4=-2mol
AU®; 595= -205,2 — (8,31.1073)(298) (-2)= -200,247 kJ

I s’agit d’une réaction exothermique car AH®; 95 4) <0.
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Exercice I11.2

On considere la réaction suivante réalisée dans les conditions standards a 298K.
CsHe (g) + Ha(g) ——> C5Hs(g)

1- Calculer la chaleur de cette réaction a pression constante a 298K.

2- Laréaction est-elle endothermique ou exothermique ? justifier

3- Ecrire la réaction de formation du propane C;Hg gazeux.

4- Calculer I’énergie de la liaison C-C dans C3;Hg gazeux.
Données: AHC (c3ngyg = -103.8 Kj.mole™, AH® c316) = 20.6 Kj.mole™,
AH e = 717 Kj.mole™, AHqypm=-432 Kj.mole!,  AHC .= -410 Kj.mole™.

Solution I11.2

1) La chaleur de cette réaction a pression constante a 298K.

o

CsHe (g) + Ha(g) AH, CsHs(g)
AH; = Z niAH; (produits)~ Z niAH; (réactifs)

AHp = AH(C3Hs) -AHf (C3Hg) - AH (Hy)
AH; (Hz) = 0 (corps simple)

AHp =-103,8 -20,6 = -124,4 KJ

AHp =-124,4 KJ/mole

2) La réaction est exothermique car AHg < 0 (chaleur libérée)

3) La réaction de formation du propane CsHg gazeux

3Ci+4Ho(g)  AH; | CsHy(g)

4) L’énergie de la liaison C-C dans C;Hg gazeux.
L’énergie de liaison : correspond a 1’énergie libérée lors de la formation d’une liaison a

partir des atomes isolés a I’état gazeux

77



Chapitre 111 Thermochimie

3¢+ 4Hx(g) AH; (CHy(g),  CsHs(g)

3AH ., —4AH; y_y

2AH; (C-C) +8AH, (C-H)
3C, 8Hg)

AH;’ (C3Hg)g= 3AH, , —4AH; y_y + 2AH; (c-c) +8AH; (c-n

[AH; (C3H8)g — 3AHy,y, +4AH;y_py — 8AH; (C—H)]
2

AH¢ c.o)=

[(- 103,8)-3 (717)+ 4 (—432)— 8 (—410)]
2

AHf c.c)=

AH} (c.c)=-351,4 KJ/mol.

Exercice I11.3

On étudie la réaction : N, +3H, —» 2NH; AHf=-12,2 kcal.mol™!
A 0 °C et a pression constante, la chaleur de formation de ’ammoniac est AHy .
1. Calculer la chaleur de formation de I’ammoniac, a pression constante, a la
température T =450°C.
Données: capacité calorifique molaire en cal.mol K™ :
Pour Hy et N5 : Cp,=6,77+0,001.T
Pour NH5: C, = 8,25 +0,0007.T
2. Calculer la chaleur de formation de ’ammoniac a volume constant & la méme
température.

Données: 2 cal. K mol™

Solution I11.3
Température thermodynamique : T(K) =t (°C) + 273
1- Relation de Kirchhoff (T en K) : AH,=AH; + | Z(ACp) dT
avec 2(ACp) = ZviCp (produits) - ZviCp (réactifs)
ACp = 2C,(NH3) — C(N2) — 3C,(Hy)
ACp =2 (8,25 +0,0007 T) — (6,77 + 0,001T) — 3 (6,77 + 0,001T)
On trouve: Y(ACp) =-10,58 - 0,0026 T (cal.K™)
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AH, = AH, 10,58 [* dT - 0,0026 [,* TdT

0,0026

AHZZAH1 — 10,58 (Tz—Tl)— 2

(T;—T7)

Avec T; =0°C=273K = AH,;=-12,2. 10’ cal. mol’

Pour T, = 450 °C = 723 K:

AH, =-12,2. 10° - 10,58 (723 — 273) — 0,0013 (7232 — 2732) =-17543,66 cal
= AH, =-17,54 Kcal

2- La chaleur de formation a volume constant est 1’énergie interne de formation : AU¢
On sait que : AH =AU+ An. RT = AU = AH - AnRT

Et An (pour les gaz) =2 —4 =-2moles et R=2 cal. K™ mol

= AN: T,=450°C=723K = AU=-17543,66+(2x2x723)

AU = -14651,66 cal = - 14,651 Kcal

Exercice 111.4

Calculer I’enthalpie standard de réduction de I’oxyde de fer (III) par I’aluminium a 25°C :
2Al (s) +Fe;03 (s) — 2 Fe(s) +AL O3 (s)

Sachant que les enthalpies de formation AfHO(kcal.mol'l) a 25°C sont:Fe O3 : -196,5;

Al O3 : -399,1

Solution I11.4
L’enthalpie molaire standard de réduction de I’oxyde de fer est :
2Al (s) +Fe;03 (s) — 2 Fe(s) +ALO; (s)
AH® 293 = Xn; AH 208 (produits ) - Xnj AH 298 (réactifs )
AH®; 208 = 2 AH®;208(Fe,s) T AH 1208 (A1203,5) -2 AH5208 (aLs) - AH£208(Fe203,5)
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle (AH®g208 (res)= O et
AH®¢98(a1,5=0)
AH®; 298 = AH%208 (Al;,03,5) - AH%t298 (Fe;03,5) =-399,1 —(-196,5) = - 202,6 Kcal
AH®; 295 =-202,6 kcal.
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Exercice II1.5
Calculer la quantité de chaleur dégagée a pression constante et a 298K au cours de la
réaction d’oxydation du fer par I’oxygene en oxyde ferrique Fe,Os.

Données a 298K et 1 bar :

Fe() + 3HCl, — FeCls) + 3/2 Hx(g) 5 AH° =-474 kJ.mol

Fezo3(s) + 6HC](1) —> 2FeCl3(s) + 3H20(l) H AHQO = -156,0 kJ.l’l’lOl-1

Hag) + 72 0 2 — H,0() AH;° = - 285,9 kJ.mol™
Solution I11.5

La réaction d’oxydation du fer par I’oxygeéne en oxyde ferrique Fe, O3 s’écrit
3
2Fe) 1502 —  Fer Ox)
3
AH®, = AH®f298 (Fe203(s)) - > AH®t208 (02) -2 AH (208 (Fe(s))

= AH 2908 (Fe2 03(5))

D'autre part, on a:

0
2 ARH 1
2x [Fe(s) +3HCI(aq) —_—> F€C13(aq) %Hg(g)] 2XAH:.’1= -4—7,411(.]1’1’101-1
~AH Y
[(F6203(S) +6HC1(aq) —>2F6C13(aq) +3H,0(1)] - AH:.}ZZ -156,01(]11’101_1
) 3A:H "3 O
3x [Hz(g) + 502 (g EE— S HzO(l)] 3xA AHr,S = -285,91(.]1’1’101-1

On obtient, I’équation du départ
2Fe(s) +3/204) ﬁ’; Fe; O3
AH°, = 2AH®, - AH®; +3 AH®;
=2(-47,41)-(-156,0)+3(-285,9)

AH®, = AH f208(Fe2 03(s)) = -796,52 kJ mol’!
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Exercice 111.6

On consideére 1’oxydation de I’ammoniac par 1’oxygene selon le schéma réactionnel :
2 NH; (g) + ;02 (g) —2NO (g) + 3H20 (g) ARHO 298K = - 109 kcal

- Calculer I’enthalpie molaire standard de formation de NH; (g) connaissant celles de
NO (g) et de H,O (g) : AH %0k Nog = 21,5 kecal.mol™ ; AH 08k (1209 = -38,0
kcal.mol™

- Que devient cette enthalpie a 550°C et 1bar ?

- Donner la définition de I’énergie de liaison

- Calculer I’énergie de liaison N-H dans la molécule NHs.

Données : On donne les capacités calorifiques molaires en J.mol 'K

Cp (Hy) =27,25+0,32.107T ; C,(NH;3) =29,72 +2,5.10°T ; Cp(Np) =27,84 +0,42.10°T
AHy.g=-103,2Kcal/mol ; AHnN=-225Kcal/mol ; R=2 cal/mol.K

Solution I11.6
2 NH; (g) + 302 (g) 22 NO (g) + 3H,0 (g) AH®; 293 = -109 kcal

Appliquons la loi de Hess pour calculer I’enthalpie molaire standard de formation de
I’ammoniac:
AHor,zgg =2n; AHOf,zgg (produits ) - an AHof’ggg (réactifs )

AH® 208 =2 AH®f298 No(g) T 3 AH 1208 (120, ) - 2 AH 208 (NH3,0)
—AH°r,298+2 AH°f,298 NO (g)+ 3 AH°f,298 (H20 ,g)
2

— (~109)+ 2(21,5)+3(-58)
2

AH®f298 (NH3,0) =

AH®f298 (NH3,g) =

AH®f 208 (i3, ) = -11Kcal mol™

AHC 205 N3, ¢) = - 45,98 KJ mol”

- L'enthalpie standard de cette réaction a 550°C

%NZ(gfr %HZ(@ — NHs
D'apres la loi de Kirchhoff

o o 823
AHgy3 = AH298+f298

ACp dT

AH®; 298 = -109 kcal = - 26,076 KJ

o o 823
AHgys = AH,og7+ [, o0 (E(MiCPproauits — MiCPréactirs)) AT
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° ° 823 1 3
AHgys3 = AHoe5t [,00 (CPNis ) = 5 CP(N2) — 5 CPz)) AT
=AHjo5+ [, (29,72 + 2,5 x 1072T — (13,92 + 0,21x 1072T) — (40,875 —
0,48 x 1072T) dT

o 823
=AH 298+f

-2
o (—25,075 + 1,81x 1072T) dT

=—45,98x103 — 25,075[823 — 298] + %x1,81 x 1072([823]? — [298]%)
AHyg ,-=-53818,22 J mol ' = - 53,818 KJ.mol™
- Définition de I’énergie de liaison

L’énergie de liaison : c’est I’énergie de formation d’une liaison a partir des atomes pris a
1’état atomique gazeux.

- L’énergie de liaison N-H dans NHj :

AH;(NHs, g)
1 3

= 2 —_—
No + SHae NHs

1 3
-2 AHy_y -2 MHy_y

3AH;(N — H)
N(g) 3H(g)
AH(NH; ) = -~ AHy-y -2 AHy_y3AH g
o 1 o 1 3
AH{(N — H) = > [AH{(NH; + > AHy-y +> AHy_y]

~11,05+3(-22 5)+§(—103,2)
3

AH{(N — H) = -92,78 Kcal. mole™.

AH;(N—H) =

Exercice 111.7

1 —a) Ecrire la réaction de formation de H,O (gaz) a 25°C et 1 bar et calculer son enthalpie
standard de formation.

2 — Les enthalpies de combustion de I’acide citrique anhydre CcHgO7 et de ’acide malique

C4HgOs sont respectivement égales a : - 1985 et — 1340 klJ. mol ™.

CeHgO7 + 202 —> 6 CO, +4 H,O lig AH,=-1985 kJ Il’lOl_1
C4HeOs5+3 Oy —» 4 CO, + 3 Hy0 AH3=-1340 kJ mol
H, + 1/2 0 — Hy0 4 AH,4=-285 kJ mol
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Déterminer I’enthalpie de conversion de 1’acide citrique en acide malique a 25°C et 1 bar
selon la réaction :

C6H807 (s) + 2 HZO(I) 4 C4H605 (s) + 3 H2(g) + 2 C02 (2)

Données a 25°C et 1 bar :
Enthalpie de vaporisation de HyOriquige 1 AvapH°(H20); = 43 kJ. mol™!
Energies de formation (kJ. mol'l) : Eo_g=-464 ; Ey_u=-436; Eg-0=-497

Solution II1.7

1) L’enthalpie de formation de I’eau (gaz) est associée a la réaction suivante :

1
Hyy + 509 —> HO

1
. -5Eo.0
-2Bo.n

2H) O

2Eo w=En- H"’% Eo- O+AH;(H20 )
AH;(HZO)g:' EH—H‘%EO:O +2 Eo_u
AHg(109g = -(-436) - % (-497) + 2(-464)

AHfpoyg = —243,5 kI mol’!

2- I’enthalpie de conversion de ’acide citrique en acide malique

CeHsO7 () + 2 HyOg) —  C4HeOs 5y + 3 Hagg) +2 COs (o) AH,=?
CeHz07 +20;, = 6.CO, +4 HyO g AH,
4.CO, +3 Hy0 g C4HgOs+3 0, > C4HgOs+30, - AH;

3H, +20,-  3Hy0 g -3AH,=-3 x285

AH1: AHz- AH3-3 AH4

AH, = -1985- (-1340) - 3 (-286) = 213 KJ mol.
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Exercice I11.8

Le dioxyde de soufre est un gaz incolore qui est utilis¢é comme désinfectant, gaz réfrigérant
et conservateur de certains produits alimentaire

1 — Ecrire la réaction de formation de SOy a 298K et 1bar.

2 — A partir de cette réaction, représenter le cycle permettant de déterminer 1’énergie de la

liaison S=0 dans SO,.

Données :

Chaleur latente de sublimation du soufre : Ag,,H°( S5) =222,8 kJ .mol™!
Energie de liaison O=0 : Eg-0 =-497 kJ mol™!

Enthalpie de formation de SOy : AAH( SOa) = -296,8 kJ.mol’!

Solution III.8
1- La réaction de formation de SOy a 298K et 1bar

Sg) + 02— SOa9
2-

AH;(soz)
S) T O ——— —» SOz (g)

AHsub (S) - AHfO =0
2AH;(S=O)

S@ T 20

3- L’enthalpie de formation AH°s-0
AH;(SOZ) = AHsub(S) - AHf(O =0) +2 AH;(S=O)

o 1 °
AHg(s_0) = 5 X(=AHsu(s+ AHgo-0) +AHgs0z) )
AH{s—o) = (0.5)(~222,8 — 497 — 296,8) = —508,3KJ.mol "
AHgs o) = —50 83 KJ.mol"
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Exercice 111.9

Calculer la variation d’enthalpie et de 1’énergie interne de vaporisation de 10 g de glace de
-20°C a 100°C sous la pression d’une atmospheére.

On donne les chaleurs massiques des corps purs :

Cp (H20, solide) =0, 5 cal. g'1 K'l, le volume, V (H,O, solide) = 19,6 cm’.mol™!

Cp (H20, liquide) =1 cal. g-1 K, le volume de H,0, V (H20, liquide) = 18 cm’.mol™!

Les enthalpies massiques de changement d’état physique:

AH®sion, 273K (H20, 5) = 80 cal.g™ , AH® aporisations 373K (H,0, liquide) = 539 cal.g™,

R~ 2 cal K™ mol™.

Solution I11.9
AH', , AU,
HZOglace H2oliquide > H2Ogaz
-20°C (253K) 100°C(373K) 100°C(373K)
A
AH', | AU AHS | AU
v AH, , AU,
H,Oglace . H,Oliquide
0°C(273K) - 0°C(273K)

1. Calcul de la variation d’enthalpie lorsque la température varie de -20°C a 100°C :

» L’enthalpie d’échauffement de la glace est :

AH;=f273

53 MCp(H30,5)dT

On remarque que les chaleurs spécifiques a pression constante sont massiques.
AH;=10x0,5x (273 - 253) = 100 Cal.
> L’enthalpie de fusion de la glace est :AH,= mAH;uS ion

AH,=10 x 80 = 800 Cal.

» L’enthalpie d’échauffement de 1’eau liquide est :

AH;:f273

. mCy(H,0,1iQdT

AH;=10x 1x (373 -273)=1 000 Cal.
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> L’enthalpie de vaporisation de ’eau est : AH,= mAH,,,
AH,=10x 539 =5 390 Cal.
La variation d’enthalpie de transformation de I’eau est :
AH=Y AH; = AH; + AH, + AH; + AH,
AH’=100 + 800 + 1000+ 5390 = 7290 Cal.
2- Calcul de 1’énergie interne lorsque la température varie de -20°C a 100°C :
AHrpoe= AUroe + A (PV) soit AUp= AHpo — PAV
AUT o= Ao — P[V(373) — V(253)]

Avec : V>> Vg

AUpo= AHpo P x 55 ==>AUpe= AHpg —nRT;  n=2

AUjoe = 7290 — (= x2 x373) = 6875,55 Cal
18

Exercice 111.10

La combustion dans une bombe calorimétrique (volume constant) d’une pastille de 3,762 g
d’acide benzoique (C¢HsCO,H) de masse molaire 122,12 g.mol™' dans un grand excés
d’oxygene dégage 99,44 kJ a 298,15 K.

1. Ecrire I’équation-bilan de la réaction de combustion.

2. Calculer la valeur de I’énergie interne molaire de combustion AU, de 1’acide
benzoique a 298,15 K.

3. Calculer la valeur de I’enthalpie molaire de combustion AH¢mp, de I’acide benzoique a
298,15 K.

4. Calculer la valeur de I’enthalpie molaire de formation AH¢ de I’acide benzoique a
298,15 K.

Données : AHy 4 298,15K en kJ.mol ™' :H,O(1):—285,84kJ.mol ;CO,(g) :—393,51 kJ.mol*
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Solution I11.10

1. L’équation-bilan de la réaction de combustion :

CeHsCOsH(s) + = Ox(g)  —>7 COx(g) + 3 HyO())

3,762
122,12

2. La combustion de 3,762 g d’acide benzoique, c’est-a-dire = (0,0308 mol a

dégagé 99,44 kJ : AU=99,44 KJ

0,0308 mol > -99,44KJ
1 mol > ?7KJ
AU, omp = —224X _ _3998.57 KJ -mol !
0,0308

3. On connait la relation entre énergie interne de réaction et enthalpie de réaction :

AHcomb = AUcomp + ANRT

An=7-1—5=-im01
2 2

L’application numérique donne :

AHeoms = —3228,57 + (-0,5)x 8,314.10 >x 298,15 = — 3229,809 KJ -mol

4. La loi de Hess nous dit que I’enthalpie de combustion peut étre reliée aux enthalpies de
formation des composés :

La combustion a eu lieu a volume constant. Cependant le nombre de moles de gaz diminue
durant la réaction et donc la pression diminue. Il est cependant précisé que I’oxygene est en
grand exces.

La loi de Hess peut donc s’appliquer

AH onpy = X 0iAHE produits- 2 1 AH; (reaciry)

AH_, = 3AH; (H20) + 7AH{(CO,) - AH; (C¢HsCO,H) -%SAH;(OQ)

L’enthalpie de formation d’un corps pur dans 1’état standard est nulle.

AH; (O,) = 0 (corps simple)

AH; (C¢HsCO,H) = -AH. 5, + 7AH{(CO,) +3AH; (H20)

AH; (C¢HsCO,H) = —AH_ ., + 7AH{(CO,) + 3AH;(H,0)

AH{ (C4HsCO,H)= —(—3229,809) + 7(—393,51) + 3(—285,84) =—382,28 KJ.mol '
AH; (CsHsCO,H) = —382,28 KJ.mol '
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Thermochimie

Exercice I11.11

Soit la réaction réalisée a Py=1atm et Ty=298K

CaO(s) + COx(g) —> CaCOs(s)

1. Calculer I’enthalpie standard de cette réaction AH® réalisée a T(=298K notée

AH°(Ty).

2. Laréaction est-elle endothermique ou exothermique ? pourquoi.

3. Calculer I’énergie interne standard AU® lorsque la réaction est réalisée a volume

constant et a 298K.

4. Calculer I’enthalpie standard de formation de la liaison C=0 dans la molécule CO,.

5. Calculer I’enthalpie standard de cette réaction AH® réalisée a T=600K notée

AHO(T).
Données :
Corps AH; (KJ/mole) S°(J/mole.K) C, (J/mole.K)
Ca0(s) 2635.6 39.7 2.3
COx(2) 13935 213.6 37.1
CaCOs(s) -1206,87 92,9 81,9

AH; (0=0) = -498 KJ/mole; AH, 1 1imation( C) = 717KJ/mole ; R=8,31J/mol.K

Solution III.11

CaO(s) +COx(g) — CaCO3(s)

1. L’enthalpie standard de cette réaction AH°(T)) :

AH®(To) = Zn; AHf produits ) - 21 AHf (rsactifs )

AH°(T,) =AH®; (CaCOs, g) - AH% (Ca0,s) - AH®(CO»,g)

=-1206,87 — (-635,6) — (-393,5)

AH®°(Ty) =-177,77TKJ

2. AHY(Tp) <0 =

la réaction dégage de la chaleur d’ou elle est exothermique

3. L’énergie interne standard AU° lorsque la réaction est réalisée a volume constant et

a 298K :

AH®(T,) - AU°(To) = AnRT,

AU°(To)= AH®(T,) - AnRT,

An= Zl’li (produits gazeux ) = an (réactifs gazeux)

An=0-(1+0)= - Imole
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AU°(Ty)= —177,77><103 —(-1)x8,31x298 =-175293,62]

AU°(Ty) = -175,29KJ.

4. L’enthalpie standard de formation de la liaison C=0O dans la molécule CO..

AHy CO; (g)
(s) + 0x(g) > COx(g)

AH®4(C) - AH°{(0=0) 2AH°{(C=0)

C(g) + 20(g)

AH®: CO; (g) = AH®4(C) - AH°(0=0)+ 2AH°{C=0)

AH{(CO2 )~AH g, (C)+AH(0=0)

AH; (C = 0)= !

AH; (€ = 0)= 25T - 80405 K/mole

AH¢ (C = 0) = - 804,25 KJ/mole
5. L’enthalpie standard de cette réaction a T=600K notée AH°(T).

AH®(T) = AH®(To) + [, AC,dT
AC,=3; Cp,(produits) — ¥; C,, (réactif's)

= Cp(CaCO3) — Cy(CO,) — Cp(Cal)

=81,9-37,1-42,8

=2 J.mole” K
AH°(T) = AH®°(Ty) +2x(T — Ty)

=-177,77x107 + 2x (600-298) = - 177166 J

AH(T) = - 177,16KJ

Exercice 111.12

L’enthalpie molaire de combustion du méthane (CH4) a 25°C et sous atmosphere est égale
a-212,8 Kcal. Connaissant les enthalpies des réactions suivantes (1) et (2) :

C(graphite) T O2(g) — COyy AH°(298) = - 94,05Kcal (1)

H, + % Oy —> HxOy AH°(298) =- 68,3Kcal  (2)
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1- Calculer I’enthalpie molaire standard de formation du méthane gazeux a 25°C.
2- Calculer I’enthalpie molaire standard de combustion du méthane a 1273K en
utilisant :
a) La méthode du cycle
b) La loi de Kirchhoff
Données: En cal.mol” K™, les C, de chaque constituant en supposant qu’ils sont constants
dans le domaine de température 298-1273K
Cp(CHa4,g) = 13,2 Cp(02,2)=7,6 Cp(CO2g)=11,2 Cy(H:0,2)=9,2 C,(H,O,))=18

AH,,, (373) = 9,7 Kcal.mol™!

Solution I11.12

1) Appliquons la loi de Hess pour calculer I’enthalpie molaire standard de formation
du méthane gazeux :
CHa(g) + 202(g) — CO2(g)+2H,0(1) AH, 595 = - 212,8Kcal

AH® 298 =Zn; AH®;298 (produits ) - Xnj AH¢595 (réactifs )
AH®; 508 = AH%;298(CO2,g) + 2AH ;203 (H20,1) - AH;208 (CHa,g)

AH®f208 (CHa,g) = AH®f208(CO2,g) + 2AH 1298 (H20,1) - AH® 208

AHC 2905 (CHa,g) = -94,05 + 2(-68,3)-(-212,8)=-17,85 Kcal.mol™
AHC; 295 (CHy,g) = -17,85 Kcal.mol™

2) L’enthalpie molaire standard de combustion du méthane a 1273K :

a) En appliquant la méthode des cycles

CHa(g) + 202(g) —»COx(g)+2H,0(1) AH, 595 = - 212,8Kcal
Connaissant I’enthalpie molaire standard de combustion sous une atmosphere et a la
température de 298K, on calcule I’enthalpie molaire de combustion sous une atmosphere et
a la température de 1237K. A cette température, tous les produits sont a ’état gazeux.
Donc I’eau a changé de phases entre 298 et 1273K.
CHa(g) +20,(g) >CO2(g)+2H,0(g)
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AH‘ro‘,298
CHs2) +  20i(g) > COyg)2H,0(]) 298K
AH,
AH; AH, AHj 2H,0(1) 373K
AH:
2H,0(1) 373K
A 4 A 4 AI-I:'.1273 v AH;
CHy(g) +  20i(g) > CO,(g)+2H,0(g) 1273K

2. AH; (cycle) =0
AH{+ AHy+AH; 1575- AH5 - AHy - AHg - AHg- AH; 595 =0
AH; = [ >7°[Cp(CH,, ©)1AT = Cpera(1273-298)= 13,2 x10° (975) =12,87Kcal

o 1273
AH, = f298

[2Cp(0,, £)1dT = 2Cp02)(1273-298)= 2x7,6 X107 (975)=14,82Kcal
AH; + AH, = 27,69Kcal

o 1273
AH3 =f298 [Cp(COZJg)]dT

AH; =11,2 107 (1273-298) = 10,92 Kcal

o 373
AH, = [, [2Cp(H,0,D]dT
AH, =2 x18x107 (373-298) = 2,7 Kcal
AHg =2 xAHy,,(H,0,1) =2x9,7 = 19,40Kcal

(1273

AH; “J373

[2Cp(H0,g)]dT

AHg =2 x9,2x107 (1273-373) = 16,56 Kcal

On trouve:

AH, 1,7 5 - AH; - AH; +AH; +AH, + AHg +AHg +AH; 508
AH; 47 5 - 12,87- 14,82 +10,92 +2,7 + 19,4 +16,56 — 212,8
AH; 157 5 - 190,91Kcal

b) En appliquant la méthode de Kirchhoff avec changement de phase, on trouve le

méme résultat ;
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373

o o
AHy 1573= AHp 298 + 298

AC, dT +2AH;,, 375 (H20,) + [ AC, dT
Avec :

ACy= X 10iCh (produits)- 22 NiCp (réactifs)

AC,=Cy(COx(g) + 2CpH,0(1))- Cp(CHa4(g) — 2CpOa(g))

AC,=11,2 +2(18) — 13,2 — 2(7,6) = 18,8 cal.mol’!

AC’p:Cp(COZ(g)) +2CH(H20(g))— Cp(CHa(g)) — 2C(Ong)

AC = 11,2 4+2(9,2) — 13,2 = 2(7,6) = 1,2 cal. mol”!

AH; 1575 =212,8+ 18,8x107 (373-298) +(2x9,7 )+ (1,2 X107 (1273-373))
AH} 127 3= - 190,91 Kcal

On trouve le méme résultat que celui trouvé par la méthode du cycle

Exercice 111.13

On donne, dans les conditions standards, les réactions de combustion suivantes :

CoHu(g) + 305(g) —» 2COs(g) + 2H,0(1) (1) AH 108K (1)= -332K cal.mol

Ha(g) +502(8) —» HyO() 2)  AHesk (2)= -68,3Kcal.mol”

CaoHe(g) + %Oz(g) — 2C0Ox(g) +3H0(1)  (3) AH ' a9sK) (3)=-72,8Kcal.mol .

1- Déterminer la chaleur standard AHOr(QggK) de la réaction suivante :
C,Ha(g) + Ha(g) —> CoHe(g)
2- Calculer la chaleur de formation de C,Hg(g) sachant que AHOr(zggK) (C,Hyg =
8,O4Kcal.mol'1 .
3- En utilisant un cycle, déterminer la chaleur de formation de la liaison simple C-C
sachant que AHgupiimation (Cs)=171,2 Kcal.mol™ ,AH yosk) .im=-104 Kcal.mol et
AH 208K (i) =-99,5 Kcal.mol™!
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Solution I11.13

1) La chaleur standard AHor(zggK) de la réaction:

AH (1)

CoHy(g) +302(g) —  2COx(g) + 2H,0()) AH sk (1)
1 AH'(2) o
Ha(g) + Eoz(g) — » H,0() AH 1298x) (2)
-AH',(3)
2C0Oy(g) +3H0(1) — CoHe(g) + 202(g) AH 195K (-3)

AH (1) + AH'(2)- AH',(3)
C,Ha(g) + Ha(g) » CoHe(g)

AH', = AH (1) + AH {(2) - AH ,(3)

=332 - 68,3 - (-72,8) = - 327,5Kcal
AH', = - 327,5Kcal

2) AH',= AH'f(C,Hg) - AH'¢ (C,Hy) AH'¢ (H,)=0
AH'¢ (CoHg) = AH ,+ AH ¢ (CoHy)
AH'¢ (CoHg) = - 327,5 + (8,04)
AH'¢ (CoHg) = -319,46 Kcal.mole™

3) La chaleur de formation de la liaison simple C-C

AH'; C;Hy(g)
2C(s) + 3Hx(g) » C,He(g)
l ZAHosub(CS) l -3AHV
2C(g) +  6H(g) 6AH (C-H)+ AH (C-C)

AH'¢ (CoHg) = 2AH 4(Cs) -3AH (H-H)+ 6AH (C-H)+ AH {C-C)
AH {C-C)= AH ¢ (CoHg) - 2AH 4u(Cs) +3AH (H-H)- 6AH {(C-H)
=-319,46 — 2(171,2) +3(-104) —6(-99,5)

AH’{(C-C)=-376,86 Kcal.mol™
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Exercice 111.14

On réalise la combustion compléte de 4 grammes d’éthanol liquide C,HsOH avec la
quantité stoechiométrique de dioxygene a pression constante et sous 1 atmosphere. On
mesure la quantité de chaleur dégagée soit : 118,96KJ ramenés a 25°C. L’eau obtenue est a
1’état liquide.

1- Ecrire la réaction de combustion de 1’éthanol liquide C,HsOH

2- Déterminer I’enthalpie molaire de combustion de 1’éthanol.

3- Sachant que I’enthalpie molaire de combustion de [’acide acétique liquide
CH;COOH est AH comy=-873,62 KJ.mol' a 298K, calculer I’enthalpie de la
réaction suivante a cette méme température

CoHsOHliquide) TO2(eazy —> CH3COOH + H,0liguide)

Donnée: Mcansou= 46g.mol'1

Solution I11.14

1) La réaction de combustion de 1’éthanol liquide :

CoH50H liquide) T302(gaz7) — 2CO2(gazy + 3H2Oqtiquide)

2) La combustion d’une mole d’éthanol dégagerait:
AH=-118,96 K] ———» 4g

Em— 46g

__ —118,96x46

Q= =-1368,04 KJ/mole

L’enthalpie molaire de combustion de 1’éthanol : AHocomb =-1368,04KJ/mole

3) CoHsOHiquide) TO2(gary— CH3COOH + H;Oqiquide)

AI_locomb(CZHSOl_l)
C2H5()H(liquide) +302(gaz) > 2C02(gaz) + 3H2O(liquide) (1)
AH',(CH;COOH)
CH3COOH(liquide) +202(gaz) > 2CO2(gaz) + 2HZ()(liquide) (2)
(D-@2) C,H50H jiquide) TO2(gary — CH3COOH + HO0iiquide)

AH', = AHocomb(C2HSOH) - AHocomb(CHSCOOH)
AH', = -1368,04 - (-873,62) = -494,42KJ.mol ™.

AH', = -494,42 KJ.mol ™.
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Exercice I11.15

1))

2)

3)

4)

En appliquant le 1° principe de la thermodynamique, montrer que la chaleur Q,
échangée au cours d’une transformation isochore est égale a la variation de son
énergie interne AU et que la chaleur échangée a pression constante Q, est égale a la
variation de son enthalpie AH (seul sera considéré le travail des forces de pression).
On considére la transformation (A) qui concerne I’augmentation de la température
de -1°C a +1°C d’une mole de H,O a la pression atmosphérique. Calculer la chaleur
de réaction AH=Q, échangée au cours de cette transformation et en déduire la
différence entre Q, et Q.

On considére la transformation (B) qui concerne I’augmentation de la température
de 99°C a 101°C de 1 mole H,O a la pression atmosphérique. Calculer la chaleur
de réaction AH=Q, échangée au cours de cette transformation et en déduire la

différence entre Q, et Q.

Thermochimie

Comparer les différences entre Q, et Qy pour les deux transformations A et B puis
conclure.
Données :
Cp (J/K.mol) Chaleur latente en Volume molaire
KJ/mole en cm’/mole

H,0(s) 37,62 L¢(273,15K)=5,994 | 19,6

H,O(1) 75,24 L,(373,15K)=40,626 | 18

H,0(v) 33,3

H,0 (V) est considérée comme gaz parfait

Solution I11.15

Le 1¥ principe de la thermodynamique

AU=Q+W

AU : variation de 1’énergie interne

Q : Quantité de chaleur échangée

W : travail

lo, = o

1)AU=Q+W 0

V=cte »dV=0 AU=Q, - I‘ZZ Pdi/ =Q,; AU=Q,

P=cte »dP=0 AU=0Q, - fv‘i 2 pdV = Q, —P(V,-V)) = U, - U,
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Qy = (UrtPV) ~(Ui+PVy) = AH
H, H,

Q,=AH= [ C,dT

2)
Etat initial -1°C Etat initial +1°C
QA=A 1 mole de H,O (liquid
1 mole de H,O (solide) > mole de H0 (liquide)
A
273
AH=Q=[, N Cp)dT 274
272 p(s) AH=Qi= f273 n cp(l)dT

A

1 mole de H,O (solide) »| 1 molede HO (liquide)

A

AHzZQZZHL[(Hzo o S)
AH A= AH+AH,+AH;

AHA= f273

N CpsydT + nL(H0,8)+ [ ncpydl = 1x37,62 (273-272) + 1x 5994 +

75,24 (274-273) = 6106,86J

AH, = 6106,86J

On va déduire Q,-Qp:

AH=AU + A(PV) 5 AH- AU=A(PV)=P AV +VAP

AU=0+W =
dU =60 + W

— . AH-AU=PdV
AH=AU + PAV L o ouspav

Qp-Q\=PAV (A) = PAV,+ PAV,+ PAV;
= PR(V( eau,s\)(—V( eau.s)) + P(V(eau,l)-V(eau,s))+R(V(eau,l)-V(eau,l))
g

P=cte —* AP=0{ {AH = Q, = P=Cste

0 0
Qp(A) — Qu(A) =P(V(eau,])-V(eau,s)) = 1,01325 x 10°x ((18-19,6)10°)

Qp(A) — Qu(A) =- 0,162
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3)

Etat initial 99°C Etat initial +101°C

o I mole de H,0
1 mole de H,0 (liquide) mole de H>0 (gaz)

A 4

A

273
AH=Qi=f , ncppydT AH3=Q3=f337734 n.Cp(gydT

A

1 mole de H,O (liquide) »| 1 mole de H,O (gaz)
AHQ:QZ:HL\/(Hzo,l)

AHg= AH,+AH,+AH;

AHg= f373

ST CpydT + nLU(H0,8)+ [, 1 CpegydT = 1x75,2 (373-372) + 1x 40,626 10°+

33,3 (374-373) = 6106,86J]
AHpg = 40728,5J

Qp'szPAV (B) =PAV;+ PAV,+ PAV;

=R(V( eau,Q;V( eau,l)) + P(V(eau,v)-V(eau,l))+R(V(eau,v)-V(eau,y))
"

0 0
_ MRT _ 1X8,31x373 _ 3.3
V(eau, V) T p 1013105 30,6.107° m

Q,(B) — Q,(B) = P(V(eau,v)-V(eau,l)) = 1,0132 x10°x(30,6.10 -18. 10°%)
Q,(B) — Qy(B) = 3098,56J

4)
Qp(B) = Qu(B) >> Qy(A) = QuA)

Ona: V(1) =V(s) et V(1) <<<V(g)

Les volumes de solide(s) et liquide (1) sont négligeables devant le volume de gaz (g)
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Exercice 111.16

Déterminer I’enthalpie standard de la réaction :
CoHs(g) ——»  CHu(g) + Ha(g)
1. En utilisant les chaleurs de formation standard AH;

2. En utilisant les chaleurs de combustion standard ~ AH,

Données :
C,He(g) CHy(g) Ha(g)
AH; (KJ.mole™) -84,66 52,25 /
AH,. (KJ.mole-1) -1558 -1410 -295
Solution 111.16

1. Calculons AH®; en utilisant les chaleurs de formation standard :
AH® 298 =Zn; AH;295 (produits ) - Xnj AH;595 (réactifs )
AH®; 508 = AH®;298(C2Ha,8) - AH t205 (C2He,g)
AH®; 208 = AHg208(CoHa,g) - AH f205 (C2He,g)
=52,25 - (-84,66) = 136,91KJ.
AH®; 293 = 136,91 KJ

2. Calculons AH®; en utilisant les chaleurs de combustion standard :

CoH(g) +7 Os(g) — 2CO0(g) + 3H:0(g) (1) AH',
CyHa(g) +302(g) — 2CO0y(g) + 2H,0(g) (2) AH,
Ha@) +50:9)  ——»  H:0() (3) AH's

En combinant les trois réactions :

AH/’
() CH® 20 ', 2C0(e) + 3H:0(e)
(2) 200y(g) + 2H0()  ——Py  CiHi(g)+ 30x(g)
-AHj; 1
(1) HO®@ D e+ lo

C>He(g) J% 01(g)+ 2C0Ox(g) + 2H,0(g)+ HoO(g)— 2COx(g) + 3H20(g)+ CHa(g) +

30a(g)+ Ha(g) +5 O(g)
AHC,- AH, -AH®;
CyHe(g) » CoHi(g) + Ha(g)
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AH®, 05 = AH°,- AH,-AH®;

= _1558-(-1410)-(-295) = 147 KJ

AHor’zgs = 147 KJ

Exercice 111.17

L’enthalpie standard de formation AH; (298,15K) de CaF, a T=298,15K est égale a -1220
KJ/mol.

1) Ecrire la réaction de formation CaF,(s)
2) En construisant le cycle approprié (cycle de Born-Haber), calculer 1I’enthalpie réticulaire
AH,s; naire(298,15) du fluorure de calcium CaF(s).

On donne les enthalpies standard des réactions a T=298,15K :

Ca(sy —>  Ca(g) AH, piimation = 193KJ/mol
Ca(sy —> Ca'(g)tle AH;, i< ation (Ca,2)= 590K J/mol
Ca'(s)y —— Ca*(g)tle AH;,) i< arion (Ca',g)= 1150KJ/mol
F, —  2F(») AHpis s ociation(F2:8)= 158KJ/mol
F+le — F(g AHy ¢ finics (F,g)= - 329KJ/mol
Solution I11.17

1) La réaction de formation CaF,(s) a partir de ses éléments simples et purs pris a

I’état standard a T=298,15K :

Ca(s) + Fa(g) — CaFy(s)

2) L’enthalpie réticulaire AH, s;cyqire(298,15) du fluorure de calcium CaFa(s) :
L’énergie réticulaire : c’est I’énergie de formation du cristal ionique a partir de ces ions

pris a I’état gazeux.
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AI_Iréticulaire -

Ca’'(g) + 2F(g) ,  CaFy(s)

Cycle de Born-Haber : i
AH¢ (CaF,)
Ca(s) + Fa(g) » CaFx(s)

AH, .
e l l AHdiss (F - F)

Ca(g) 2F(g)
. -le’
AHLon (Ca, g)l € ZAH;ffl (F,g) AHQ
réticulaire
Ca+(g) +2¢e
AH;,, (Cat,g) 1e
Ca™(g) 2F (g)

AH; (CaF3) = AHgypcy T AHjon (Ca, g) + AHjy, (Ca', @)+ AHyss (F — F) +2 AH¢£4(F, 8)
+ AH

o

réticulaire
AI—I;éticulaire = AH; (Can) - AI—I;ub(C) - AI—I;on (Ca, g) - AI—I;on (Ca+: g)' AHzliss (F - F) -2
AHpei(F, 8)

AH,ggicutaire = 1220 - 193-590 — 1150 — 158 - 2(-329) = -2653 KJ.mole™
AH, gticutaire = - 2653 KJ.mole™!

EXERCICE 111.18

A 273 K, la combustion sous une atmosphére d’une certaine quantité d’éthanol liquide
(C,HsOH) en présence de 22,4 litres d’oxygene dégage 82 Kcal.

1) Calculer la quantité¢ d’éthanol utilisée, sachant qu’il reste, aprés combustion 5,6L
d’oxygene non utilisé.

2) Calculer la quantité de chaleur de combustion relative a une mole d’éthanol réalisé a
volume constant. Que devient cette chaleur de réaction a pression constante.

3) Sachant qu’a 273 K, la variation d’enthalpie de combustion d’une mole d’acide acétique
liquide (CH3CO,H) est de -209 Kcal, calculer la variation d’enthalpie de la réaction
suivante 4273 K:CH; CH; OH () + Oy <= CH;CO,H ) + HyO g

Donnée : R = 2cal.mol K
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Solution I11.18

La réaction de combustion s’écrit :
CH; CH, OH o T 30, (g —> 2 CO, @ T 3 H20(1)
1. Une mole d’éthanol liquide nécessite trois moles d’O,.

Au départ, il y avait 1 mole d’O, (conditions normales de température et de pression

— 1 596 — > .
V=22,4 L), il reste 2.4 0,25 mole d’0O; ;

(1-0,25)=0,75 mole a été utilisée.

Donc la quantité utilisée est 0’; > _ 0,25 mole d’éthanol

2. A pression constante, on a : Qp = Qy + AnRT
Pour une mole d’éthanol, a volume constant, on a :
0,25 mol —» Q=-82Kcal

1 mol — Q=7

Q, = =2 —_328 Kcal/mole
0,25

Calculons Q,

Qp=Qy + AnRT

An=2-3=-1

Q,=- 328+ (-1 x2x 107 x 273) = - 328,54 Kcal
Qp =- 328,54 Kcal

3. La variation d’enthalpie de la réaction suivante a 273 K :

AH=?
CH; CH, OH ot 0O, (© »(CH;CO,H ot H,O )
On a:
AH;
CH; CH, OH ot 30, O — 2CO, + 3H,0 0
-AH,
2C0O, +2H,0 0 ——» CH;COH ot 20, (2)
CH; CH, OH nt O, (2 AH=? R CH;COH ot H,O 0
AH= AH1 — AHZ

AH =-328,54—(-209) =—> AH =-119,54 Kcal
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Chapitre IV Second principe de la thermodynamique

RAPPELS DE COURS
IV.1. Introduction :

Insuffisance du premier principe :

Toutes les transformations naturelles sont spontanées, elles ne sont pas réversibles et le
retour a I’état initial n’est jamais possible spontanément.

Le premier principe de la thermodynamique (principe de conservation de 1’énergie)
n’exclut pas le sens inverse des transformations naturelles mais il ne permet pas de prévoir
le sens de I’évolution d’une telle transformation.

Exemplel : un gaz contenu dans un volume est mis en contact avec un récipient vide, si on
ouvre le robinet, le gaz occupe tout le volume disponible

Si on analyse la transformation inverse, la production du vide dans le récipient ne peut pas
se faire spontanément

Exemple2 : un corps chaud + un corps froid <«—= deux corps a la méme température

Le transfert de chaleur passe du corps chaud vers le corps froid mais I’inverse est
impossible spontanément.

IV.2. Enoncé du second principe de la thermodynamique :

Si A et B sont deux états d’équilibre du systéme, le premier principe ne permet pas de
savoir si celui-ci passe de A vers B ou de B vers A spontanément, le deuxiéme principe
permet de répondre a cette question, c’est le principe d’évolution.

IV.2.1. La fonction d’état : Entropie

Clausius (physicien allemand) a introduit en 1845 une fonction d’état appelée entropie
notée S. Sa variation AS au cours d’une transformation d’un état 1 vers un état 2 entre un

systéme en contact thermique avec le milieu extérieur est donnée par la relation :

AS =S,-8, = [/ P

T : Température de la source en contact thermique avec le systéme
0Q : La quantité de chaleur élémentaire échangée avec le milieu extérieur

L’unité de I’entropie est le J.K!, c’est une grandeur extensive.

L’entropie S mesure le désordre d’un systeme : plus le désordre d’un systéme augmente
plus ’entropie croit. Pour une substance donnée. Les particules sont plus ordonnées a 1'état
solide qu'a I'état liquide. Le désordre est maximal a I'état gazeux.

Bilan entropique :

Le deuxiéme principe affirme qu’au cours d’une transformation spontanée, I’entropie de

I’univers (systéme + milieu extérieur) ne peut pas diminuer, elle reste constante si la
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transformation est réversible, elle augmente si la transformation est irréversible alors que
son €nergie interne reste constante.
On écrit :
AS univers — ASsystérne + AS ext (source) — AS crée — Ac > 0
Remarque
Comme les transformations naturelles ne se réalisent jamais dans des conditions
réversibles donc 1’entropie de I'univers ne peut qu’augmenter AS .= Ac >0
Dans ce cas, I’entropie ne se conserve pas, il s’est crée une entropie ¢ appelée création
irréversible d’entropie.
Le bilan entropique peut se faire autrement, la variation d’entropie peut se mettre sous la
forme :
AS systéme — AS échangée + AS création par irréversibilité
=AS échangée + Ac
Avec AS ext— - AS échangée
AS crée— ASsystéme - AS échangée
On distingue deux cas :
Transformation réversible : ASgysieme = AS schangee =—=> Ac =10

Transformation irréversible : ASgyseme > AS ¢changee =—> AG >0

Le signe de Ac permet de juger la spontanéité de la transformation. L’entropie n’est pas
une grandeur conservative. C’est en cela que le deuxiéme principe est un principe

d’évolution.
IV.2.2. Calcul de la variation d’entropie
IV.2.2.a. Lors d’une variation de température sans changement de phase :

v" Cas des solides et liquides :

8Q=ncdT AS=[2= [ ncS =ncf =

Tp
— AS=ncln—
AT T AT Ta

v' Cas d’un gaz parfait :
Pour une transformation isotherme réversible :dT=0
V2
ASisotherme =nRLn V_1

Pour une transformation isochore réversible :dV=0
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T;
ASisochore = HCVIH T_
1

Pour une transformation isobare réversible :dp=0
T;
ASisobare =1ncp lnT_1

Pour une transformation adiabatique réversible :dQ=0
ASadiabatique =0
IV.2.2.b. Lors d’un changement d’état :

Le changement d’¢état se fait a température constante

AS _ Qchangemznt

Tchangemmt
Qfusi nL nL , .,
AStusion = f‘f‘ o = T—f ou ASfusion = T—f (tout dépend de I’unité de Ly)
f f f
Q nL mL
Asvap _ Yvap _ Nuvap ou Asvap _ vap
Tva\p Tvap Tvap

IV.2.3. 3% principe de la thermodynamique (Entropie Absolue) :

A la température du zéro absolu (T= 0 K), l'entropie de tout corps pur sous forme d'un
cristal parfait est nulle: So =0K, corps pur=0J.K 1. mol 1

Entropie d’un corps pur

A partir du 3°™ principe on peut déterminer 1’entropie d’un corps pur & la température T
St= f OT ne, d?T P=cste

ST=fOT nCy d?T V=cste

Le systéme a la température T est a 1’état liquide:

Solide Liquide
| : —
OK Tfus T
T dT AHg s T dT
S1=Jy nCpy 7 * Troe | J1eusPCpay T

Le systéme a la température T est a 1’état gazeux:

Solide Liquide Gaz

O K T fus Tvap T
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dT __AH T dT | _AH T dT
—fus 4 nC +n—=2+ [ nC

Tfus
Sr=[ f*nC, = = =
T fo Pis) T Trus  Tfus PO T Tyap  “Tvap PO T

Pour calculer S° a n’importe quelle température T, on utilise la relation suivante:

o o T dr
St = Sz08 + Jy0q nCp,— P=cste

o o T dr
St = Sz08 + Jy0q nCy— V=cste

L’entropie d’une réaction chimique dans les conditions standards a T=298K :

0 0
ASR 205 = Z 5298 (Produi §s- Z 5298 (RéactiYs

Variation de ASg avec la température

o ° T dT

Avec : ACy= Y. C,(produi §s- Y Cp(réactifs

IV.3. Application du 28me principe aux machines thermiques :

IV.3.1. Définition :

Une machine thermique est un appareil qui fonctionne selon un cycle thermodynamique et
qui effectue un travail par la suite d’un transfert de chaleur d’un corps chaud a haute
température vers un corps a basse température.

IV.3.2. Les différents cycles thermiques :

2éme

Cycles monothermes : ( principe selon Kelvin-thomson)

Un systéme, décrivant un cycle et n’échangeant de la chaleur qu’avec une seule source de
chaleur ne peut fournir du travail. Le cycle est dit monotherme.

Cycles dithermes : (2°™ principe selon carnot)

Pour qu’un systéme décrivant un cycle de transformations puisse fournir du travail, il faut

qu’il échange de la chaleur avec au moins deux sources de chaleur extérieures ayant des

températures différentes, le cycle est dit ditherme.

IV.3. 3. Rendement de machines thermiques :
Le rendement d’une machine thermique est toujours le rapport positif : recettes/dépenses.
Moteur thermique : Son role est de fournir du travail au milieu extérieur (W<0) en

échange de la quantité de chaleur regue par la source chaude (Q. < 0).

L 4
Le rendement s’écrit : p = - o
c

106



Chapitre IV Second principe de la thermodynamique

Or W= - (Q.+Qy) d’ou p= —QC(;CQf =1+ %

Comme les quantités de chaleurs sont proportionnelles aux températures T, et Ty, on a

donc :

Qe _ Tt . T

—=— soit p=1-=+ <1
Q@ 1. O PTRio P

Machine frigorifique : Son réle est d’extraire de la chaleur de la source froide (Q£0) en
recevant du travail du milieu extérieure (W>0) et en cédant une quantité¢ de chaleur a la

source chaude (Q.<0).

5 s . vy _Qf Qf
L’efficacité frigorifique s’écrit : pr = —=- ——
gorid Pr=w ™ " qeras
Qs T
s == >ou<l
Pr = Qerar Teemy  ProoY

Pompe a chaleur : Son role est de fournir une quantité de chaleur Q. a la source chaude
(Qc<0) en recevant du travail du milieu extérieur (W>0) et en restituant une quantité de
chaleur de la source froide. (Q¢£>0).

L’efficacité thermique s’écrit :

Schéma récapitulatif :

Moteur thermique Réfrigérateur ou pompe a chaleur
IV.3. 4. Etude du cycle de carnot

Moteur thermique : le cycle de carnot est constitué¢ de deux isothermes réversibles (AB et

CD) et deux adiabatiques réversibles (BC et DA)
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v
<

Transformation AB : compression isotherme AUg =0
Wag = - Qag =-nRT1nX—‘Z
Transformation BC : compression adiabatique Qgc =0
AUpc = Wpe = ney(Te-Ty)
Transformation CD : détente isotherme AUcp =0
Wep = - Qcp = -nRT In 1’,—‘2
Transformation DA : détente adiabatique Qpy =0
AUpa = Wpp = ney(TeTe)
Pour le cycle ona AU¢yc1e=0
Soit : AUpg + AUpgc+ AUcp+ AUpy =0

0 °
(Qa + Wae)* (Qpc + Wae)t (Qep + Wep)+ (Qpa + Wpa)=0
D’ou: V\VAB + Wpe + Wep + W% + Qag+Qcp =0

Wit +Qf+ Q¢ =0 ,onpose: Qap=Qr et Qcp = Q.

Remarque:

Cette relation est valable pour tout cycle ditherme.

Un cycle ditherme est moteur (W<0) lorsqu’il est décrit dans le sens des aiguilles d’une
montre.

Wiot=Wag + Wpe + Wep + Wpa

— _nRT In <2 + ncy(Te -To-nRT In 22 + ney(Tr -To)
Va Ve

Wi = -nRT; In 22 - nRT, In 22
VA VC
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Wiot

Le rendement pestégalea p= — 2
C

14:3 Yp
nRT¢ln V4 + nRT¢ In Ve

p:

Vb
nRT¢ In Ve

En utilisant la relation de Laplace pour les deux adiabatiques, on a :

Ve _ V¢
Va Vp
\4))
) nR(T¢c—T¢) In Ve Te—Ts
Soitp=———vp— = T (1)
n n<2

Oronaaussi : Wi + Q¢+ Qr=0d’olt Wiy = - (Qc+ Qy)

Wiot Qc+Qf
= ——"== = 2
P Qc Qc (2)
Tc—Ts _ Qc+Qf
T Qc

Par identification de (1) et (2) on a

. T¢ Qs Qs Qc
Soit I-f =1+ —=—> f=.X
Tc Qc T Tc

D’ou: % + % =0 c’est’égalité de Clausius pour un cycle réversible
f c

Cette expression peut étre généralisée a un systéme décrivant un cycle réversible en

échangeant de la chaleur avec une infinité de source :
. . 0 .

On aura : Zi%=0 ou bien 95%50
i

Remarque :
Théoréme de carnot : tous les cycles irréversibles fonctionnant avec les mémes sources de

chaleur ont un rendement inférieur a celui des cycles réversibles :

.. Q@ Q. s e, . ., .
Pi rrevS Prey SOIt E + T. <0 inégalité de Clausius pour un cycle irréversible
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Exercice IV.1
Un morceau de métal de masse m=200g a une température T;=40°C est plongé dans une
riviere de température T,=25°C. Calculer :

1- La variation d’entropie du métal ;

2- La variation d’entropie de la riviére ;

3- La variation d’entropie du systéme riviere-métal

Données : Cp(métal) =200 cal Kg' K.

Solution IV.1
La riviére est une source de chaleur. Donc, le métal dont la température initiale est

T1=40°C se refroidit jusqu'a la température T,=25°C qui est celle de la source.

1) AS du métal :
dT

80,4
dSmZI%’:mc =

AS,, = mc,l nz = 200x107°x200 1 e = -1,96 cal. K.
P" T, 313

AS,, =-1,96 cal. K.
2) AS de la riviére:

La riviere est une source de la chaleur. Elle recoit la chaleur cédée par le métal.

p nt ,(T,-T;) 200x1073%x200(298-313) -
ASI‘ = — Qrév =P = — =2,01 cal.K 1.
T, T, 298

AS, =2,013 cal. K.

3) AS du systéme (métal + riviere):
AS=AS,, + AS. =-1,96 +2,01
ASys=+0,05 cal K™,

Exercice 1V.2

Calculer la variation d’entropie lorsqu’une mole d’iode solide I(s) a 25°C est chauffée
jusqu’a sa vaporisation a 184°C sous la pression atmosphérique.

Données : Cy(lys) = 54,6 L.mol" K, Cy(Ig) = 81,5 J.mol " K!

Température de fusion de I’iode T=113,6°C

Enthalpie de fusion AHgy = 15633 J.mol™

Enthalpie de vaporisation AHy,, = 25498 J mol’!
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Solution I1V.2

T,=298 T=386  T=386 T=457 T=457
' ' ' : —»  T(K)
I (s) L) L LA L)

AS, AS, AS; AS,

AS) = neyl 1t = 1x54,61 o = 1421] K"
Ty 298

AS, =t =122 _ 40 44 T K
Tf 3866

ASs = neyg 1 n% — 1x81,5x | n% — 13,63 JK

v 2855 79 1K)
Tvap 457 ’ )

AS4

AS= AS+ AS>+ AS;+ ASy
AS=14,21+40,44+13,63+55,79 =124,07 I K

AS=124,07 J.K

Exercice IV.3

On veut chauffer, a pression constant, 15,4 grammes de tétrachlorure de carbone
(CCly)solige Initialement a 233K, a 1’aide d’une source de chaleur (thermostat) a 255K.

1/ Calculer (en joules) la quantité de chaleur, nécessaire pour réaliser cette opération.

2/ Prévoir (sans faire de calculs), le signe de la variation d’entropie (AS), au cours de ce
processus. Justifier votre réponse

Données: AHgy=Lg,s=2677,71 J.mol™"; T,=249K ; Cp(CCly)oice = 122,31 JK. mol’
Co(CCly)iquiae= 135,18 LK. mol™ ; M(CCly) = 154 g.mol ™.
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Solution IV.3
Qi Q: Qs
1/ (CCly)solide —» (CCly)sotide —» (CCladiiquice —» (CCla)iiguide
T,=233K Trs=249K Trs=249K T=255K

QTot T

Quo=Q17Q21+Q3 = ncpsoly (Trus=T1) + NAH s + nCpiiq) (T2-Trus)

m 154
n=—=——=0,1mol
M 154

Qui=0,1x122,31(249-233) +0,1x2677,71+0,1x135,18(255-249)
Qui=544,575 J.

2/ASsolide-liquide>0  car le désordre moléculaire augmente lors du passage de I’état solide

(phase condensé) vers 1’¢état liquide (ou les molécules ont plus de liberté).

Exercice 1V.4

Dans un lac a 17°C, on plonge un glagon de 5g dont la température est de 0°C.
Déterminer :
1. La variation d’entropie du glagon (ASgiace).
2. La variation d’entropie du lac (ASy,.), sachant qu’il joue le role d’un thermostat.
3. Lavariation d’entropie de I’univers.
4. La transformation est-elle réversible ? Justifier votre réponse.

Données : Cy(eau) =4,181.¢g" K ; Li=334].¢"
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Solution I1V.4
Glace » cau » cau
mg, T=0°C mg, T=0°C mg, Te=T,c=17°C

1. Calcul de ASgjace

— _ Ly Te dT _ L¢ Te
Asglace_ ASi+ AS, = mglaceT_f +fo mglaceceau? - mglaceT_f +mglaceceaul nT_f

=5[22 4 4181 223 = 7374 T K
273 273

2. Calcul de ASj4c

_ Qrac_ QSYS
ASjye = o= — %
lac Tsys

Qlac= - leace

= - [mglaceLf+ mglaceceau(Te‘Tf)]

1 1
ASlac = Tac Ql ac T_ [mglaceLf + mglaceceau(Te‘Tf)]

lac

=— % [5%334 + 5x4,18(290-273)]= - 6,981 K
3. Calcul de ASunivers
ASunivers = ASglace T ASpac
=7,38-6,98 = 0,4 J. K

4) ASunivers™ 0 o la transformation est irréversible.

EXERCICE IV.5

On transforme une mole de glace, a -10°C, en une mole d’eau, a 25°C, sous la pression

atmosphérique.
Calculer les variations d’enthalpie et d’entropie qui accompagnent cette transformation.

Données:Chaleur latente de fusion de la glace Lf=1448ca1.mole'1;Cp(glace)=9cal K 'mole™

et Cp(eau) =18 cal K 'mole™.
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Solution IV.5

H2Oglace > H2Oliquide
-10°C (263K) AH ?7 AS? +25°C (298 K)
A
AH;, AS, AH;, AS;
v AH,, AS;
H2O lace > Hzoluiénde
0°C 273 K) 0°C (273

Calcul de la variation d’enthalpie :

298

273
AH=AH; + AH, + AH; = [} nCy(H;O0g1ace) AT +nAH gont [

nCy(H;04; qui a9 dT
AH=1x9x (273 -263)+ 1 x 1448 + 1 x 18 x (298 — 273) = 1988 cal.mol’’
AH = 1988 cal.mol

Calcul de la variation d’entropie :

273 dT AH; 298 dT
AS = ASI + ASZ + AS3 f263 nC (HZ glace) n —t+ f273 ncp (HZOH qui dQ ? (nzl)
273 298
AS = Cp glace X ln263 Tf L+ Cp liquide InZ— 273
273 1448 298 -1
= =+ == K
AS=9x In 263 73 18X1n273 7,216 cal.K

AS = +7,216 cal.K.

Exercice IV.6

On mélange 200 g d’eau a 15 °C avec 400 g d’eau a 60 °C. La chaleur massique de I’eau
(chaleur spécifique) C = 4,18 J. K" g est constante.
1. Calculer la température finale du mélange.

2. Calculer la variation d’entropie totale du mélange.
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Solution 1V.6:

1- Calcul de T,
Q+Q=0 , Qi=mC(Te—-T)) et Q=myC(T.—Ty)

m; C(Te—T))+my C(T.—Ty)=0

_ mpTp+my Ty _ (400x333)+(200x288) _

T
¢ m,+m, 2004400

318K = T.=45°C

Te=318 K =45°C

2- Calcul de AS (ota1
dS=/ a?Q(pour transformation réversible)

Puisque le processus est a pression constante = 8Q = mc,dT

_ _9Q _ dT _ T
et AS =[dS= f?— fmcp?: AS—mchnT—2

1

a) lors du refroidissement (400 g d’eau de 60 °C a 45 °C)

AS;=400.4,18.Ln2> = AS;=-77,064 J K
b) lors du réchauffement (200 g d’eau de 15 °C a 45 °C)
AS; =200.4,18. Ln % = AS,=+82,839 J. K

= AStow = AS; +AS, : AS Totar =+5,776 j.K .

Exercice 1V.7

1 kg de glace pris a -10 °C est mis en contact avec un milieu extérieur a 25 °C, Calculer la
variation d’entropie :

a- de cette masse d’eau

b- de la source

c- de I'univers

Données : C, (glace) = 2090 L.kg". K™'; C, (liquide) = 4180 J.kg. K™ ; L¢ (chaleur latente
de fusion de la glace) = 333 KJ kg™
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Solution IV.7

glace AS, glace Ag HO( A, HO(D
| | L »

| I | >
T,=263K T=273K T=273K T,=298K

AScau= AS; + AS¢+ AS,

Ty dT L¢ T, dT
ASea= Jy T g+ m+ [
T L T
ASea= 1t ] =t +m=L +nr I n2
£ Ty T T
333.103 298

ASca=1x2090 x 1 n%ﬂ X +1x4180x1 %:77,9%— 1219,78+366,258=1664,02 ].K™'

273

ASeaw= 1664,02 J.K'

La source dont la température T,=cste a cédé la quantité de chaleur :
Q= -[mc, (Te-Ti)+mL¢tme. (To-Ty)]

Q=- [1x2090(273-263)+1x333.10°+1x4180(298-273)] = - 458400 J

=-458,4 KJ
— 4
ASsource™ 2 = Z258410° =-1538,25 J.K-l.
T, 298

La variation de I’entropie de I’univers :
Asuniversz ASSOUI‘C€+ Aseau
ASunivers = -1538,25+1664,02= 125,77 J K !

Exercice IV.8

On mélange a pression constante, une masse m;=0,5Kg de pétrole (systtme A) a la
température T;=77°C, avec une masse m; = 2Kg de pétrole (systéme B) a la température
T»=17°C. On donne la chaleur massique du pétrole: C=2,1 J.g" K.

1- Déterminer littéralement puis numériquement la température d’équilibre Teq.

2- Calculer la variation d’entropie du systeme (A+B). Conclure.

Solution 1V.8

1- La température d’équilibre Teq :
Qceaee = miC (Teg-T1)
Qreue = mac (Teg-T)
A 1’équilibre, on a: Qcedse + Qrecue =0
mC (Teg-T1) + moc (Teg-T2) =0
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_ m1T1+m2T2
T L2tz

mj+m;

_ 0.5.350+2.290

Teq= =302 K=29°C
0,5+2

2- La variation d’entropie du systéme (A+B) :
AS(A) = mjc In-
T,
AS(A)=0,5.10°x2,1x In ~==-154,88 J K.
AS(B) = myc In-23
T,
AS(B) =2.10°x2,1 xIn 22=+170,29 J K",

AS(systéme) = AS(A)+ AS(B) = 15,41 JK';
AS(systeme)> 0, d’apres ce résultat, on peut conclure que 1’échange de chaleur entre les

pétroles (A+B) est irréversible.

Exercice 1V.9

Soit la réaction suivante :
N, + 3H, > 2NH;

Calculer la variation d’entropie standard AS° de la réaction a la température de 25°C.

Données a25°C :

compose H»(g) Na(g) NH;(g)
S° (J.LK ' .mol™) 130,7 191,6 192,5

Solution 1V.9

A la température de 25°C, le tableau donne les entropies standards des constituants. I
suffit d’appliquer la loi de Hess a cette réaction :

AS° =2S°(NH3) — S°(N,) — 3S°(H>)

AS°=2(192,5) - 191,6 — 3(130,7)

AS°=-198,7 JK!

Exercice 1V.10

1. Quelle est I’entropie absolue molaire standard de I’eau a 25°C, sachant que : S°73
(H,0,s) = 10,26 cal.mol X"
AHf g1 orp73(H20,56 Hy0, 1)=1440 cal.mol™'; C, (H,0, ) = 11,2 +7,17.10° T cal.mol™" K ".

2. Quelle est I’entropie molaire standard de formation de 1’eau a 25°C, sachant que :
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Sy (Ha,g ) = 31,21 cal.mol K

Sy0s (02,g) = 49,00 cal.mol K

3. Calculer la variation d’entropie standard accompagnant la réaction suivante a 25°C :
2H; (g) + 02 (g) — 2H,0 ()

a) En utilisant les entropies molaires standards de formation AS;,298

b) En utilisant les entropies molaires standards absolues S,qg

Solution IV.10

1. L’entropie molaire absolue standard de I’eau a 298K est S,4g (H20,])

AS
A
~ N
T=273K T=273K T=298K

Syog (H2O,) = S,-5 (H,0,8) + 4S5 (fusion) + AS° (d’échauffement)

° ° AH; usi on 298 dT
Saos (H20MD) = S373 (Ha0,5) +=— 220084 [ WinC, (H,0,1) -

° 1440 298 11,2 —
S208 (H20.]) = 1028 +——=+ Jyrs (= +717.10 3)dT

o 1440 298 ,dT - 298
Sz08 (H20,)) = 1028+ ——+11,2 [} () +7,17.10° [ 7dT
Sy0s (F2O1) = 1028 + ==+ 11,2 In (52) + 7,17.10” (298-273)

Sy0s (H20,) = 16,71 cal.mol K.

2. L’entropie molaire standard de formation de I’eau a 298K est : AS;‘Z% (H,0,1)
Ha (g) + 3 0x(g) > H,0 (1) 4 298K

AS;,298 - AS;,ZQS (H20.D)

AS} 298 (H20,1)= S395 (F20,)- Sog (Ha,g) - = Sog (0,)

AS},298 (H20,D)= 16,71 -31,21 - % (49) = -39 Cal.K'

AS} 208 (H;0,]) = -39 Cal. K
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3.
a. Calcul de la variation d’entropie standard de la réaction en utilisant les entropies
molaires standards de formation :

2H; (g) + Ox(g) = 2H,0 (1) 4 298K

Ay 298 (H20,l)= 288 505 (H20.1)- 285 595 (Ha,g) -AS¢ 505(02.2)

AS; 595 (H20,1)= 2AS¢ 595 (H,0,1)

Car ASEZQS (H2,g)=0 et AS;,Z‘)S (02,8) =0

O, et H; sont des corps simples

AS; 505 (H20,1) = 2x(-39)=-78 Cal.K'

b. Calcul de la variation d’entropie standard de la réaction en utilisant les entropies
molaires standards absolues :

AS;,298 (H20,1) = +25595 (H20,1)- 25305 (H2,8) -Sz05 (02,2)

AS; 505 (H20,1)=2.16,71 —2.(31,21) — 49 = -78 cal. K

AS; 305 (H20,1)= -78 Cal.K

Exercice IV.11

- Calculer la variation d’entropie standard a 25°C accompagnant les réactions de

dissociation des composés NO, (g) et CaCOs (s) selon les schémas réactionnels suivants :
NO(®  — 0:(®+;M: (@) (1)
CaCOs(s) —» CO;(g) + CaO (s) 2)

- Comparer ces variations d’entropie et commenter.

Données: AS; 505(NO2,g) = -14,35 cal.mol” K

S705(CO2,2) = 51,1 cal.mol K

Sy9g (Ca0,s) = 9,5 cal.mol ™ K™

Sp9g (CaCOs,s) = 22,2 cal.mol’ K!

Solution IV.11

La variation d’entropie standard AS, ,9g accompagnant les réactions de dissociation des

composés NO, (g) a 298K :

AS;,298= AS;,298(O2ag) + %AS;,298 (N2,g) - AS;298 (NO»,g)
AS;,298= - AS;,298 (NOo,g2)

AS; 505= 14,35 cal. K'!
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La variation d’entropie standard AS;298 accompagnant les réactions de dissociation des
composés CaCOs (s) a 298K :

AS; 205~ S208(Ca0,8) + Sz05 (CO2E) - Speg (CaCOs,5)

AS; 205= 9,5+ 51,1 -22,2 =384 cal. K!

AS; 505= 38,4 cal. K'!

En passant du solide ( CaCOs(s)) vers gaz (NO,,g), I’augmentation du désordre est plus

significatif.

Exercice 1V.12

On considere la réaction réalisée a deux températures 298K et 1000K :
COxg + C)  —>2C0
a) Calculer AH;‘298 de la réaction et donner ’expression de AH;,298 en fonction de T

b) Calculer AS;‘298 de la réaction et donner ’expression de AS;,woo en fonction de T

Données :
AH; 595 (KJ.mol™) | Sy 506 (J. K'.mol™) C, (7. K ".mol ™)
Ces) 0 5,7 9+7,3.10°T
CO -110,53 197,7 27+2,5.10°T
COxe -393,51 213,6 30+1,1.10°T

Solution I1V.12

Les données sont a la température de 298K, on applique la loi de Hess a 298K et on utilise
les lois de Kirchoff pour les calculs a 1000K
a) Laloi de Hess donne :
AH:‘,ZQS =2 AH;,zgs(co) - AH;,298 (CO»)
AH; 505 = 2(-110,53) — (-393,51)
AH; 05 = 172,45 KJ.

Pour AH, (T), ’application de la loi de Kirchoff

T
298

T

AHpr=AH; 39g + 298

AC,dT = AH; 505 + [, .[2C,(CO) — C,(CO,) — C,(C)AT]

= AH; y05 +[pn 2. (27 +2,5.1073T) — (30 + 1,1.1072T) — (9 + 7,3.1073T)dT
= AH; 505 +,0 (15 —13,3.107°T)dT
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13,3.1073

= 172450+ 15(T- 298) - ——— (T*-298°)

=168570,6 + 15.T — 6,65.107.T*

=168570,6 + 15.(1000) -6,65.10".(1000)
AH} 1000= 176,92KJ

b) Laloi de Hess donne :

AS; 298 = 2 S295(CO) - Sz95 (CO2) - S95(C)
AS; 505 = 2(197,7) — (213,6) - 5,7
AS; 505 = 176,1 J.K!
Pour AS, (T), I’application de la loi de Kirchoff

dT

fT 2Cp(CO)—Cp(CO2y—Cp(C)

o o T dT o
ASI‘,T:ASF,298 +f298 Acp ? = ASF,298 + 298 T

_ -3
g AT = 176,1 + 15.Ln=— - 13,3.10° (T-298)
T 298

:AS:‘,298 +
=9461+15LnT- 1,33.10_2.T
— 94,61 + 15.Ln (1000) — 1,33.102.(1000)

AS;. 1000= 184,926 J.K''.

Exercice 1V.13

On considere une détente adiabatique d’une mole de gaz parfait a partir d’un état initial de
volume initial 2.57 litres et de température initial 313 K, vers un état final de volume final

8.2 litres et de température finale de 200K.

Calculer les variations d’entropie du systéme (AS gyseme); 1a variation d’entropie échangée

(AS ¢changée) €t la variation d’entropie créée (AS ¢ ) d’'une maniere IRREVERSIBLE.

Solution 1V.13
- Calcul de 4S5, ASecn €t AS¢rse

AS
Etat initial(V,, T)) s » Etat final (V, Tp)

Etat intermediare A
V A=Vf
TA=T;
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On décompose la transformation en deux transformations irréversibles :
ASgys = AS(1)sys + AS(2)syssavec,  ASiy = ASiiyech + AS(1yerée €1 AS2y) = AS2yech +
AS2)cree
Les transformations est irréversibles donc : AS(qycrge>0 et AS5)cr¢e>0, donc
e Transformation (1) : isotherme irréversible (T, = T;).
- Calcul de AS(1ysys = AS(1yecn + AS(1)creée
La variation de I’entropie du systeme (AS;ys)se calcule toujours d’une manicre réversible.

. _ 0Qirev _ l Va d_V _ Va _ Ve — 8.2 __
Donc :AS1)sys = f—T = vai nRT— = nRl = nRI = 1x21n— =232calK

1
- Calcul de As(l)éch' . As(l)ech = af ani rrey aveC Text = TA = Ti

) 1 1
D’ou: AS(1)ech = af 0Q1irrev= T_lf 0Q1irrev
D’aprés le 17 principe de la thermodynamique ona : dU = dW + dQ = 0, car (dT=0)

D’ou: aQ(l)irreUZ _aW(l)irrev avec : aW(l)irrev: _Pde = PydV —> aQ(l)irreVZ Pydv

Ona:P,V, =nRTy —> P, —nRI4A — Pa_1mR
Va Ta Va

1 1 Pa (V R v
AS(1yech = Ef Q)i rrev= T_ifPAdV = T—? ViA av =Z—A(VA — Vi) =nR (1 - Z)'

AN: AS(pyeen = 1% 2 (1 - %) =137 cal/K.

ASysys = AS(yecn T AS(1)creeAS(1)eree = AS(1)sys — AS(1)ech
AN: AS(1ycrse = 2,32 - 1,37 =0,95 cal/K.
e Transformation (2) : isochore irréversible Vo, = V¢
- Calcul de AS(2ysys = AS2yech + AS(2)cree
La variation de I’entropie du systtme (AS(;)sys) se calcule toujours d’une manicre
réversible. Donc : AS(3)sys = f@ = —2.24 cal/npl

AS(2)sys = f@ = f;:ncvd?T = chln;—Z = ann;—’: =1x 2 xg ln%=-2,24 cal/K

1
Calcul de AS(ysch- - AS2ysch = T—ff aQ(z)i rrev
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Avec : 6Q(1)1 rrev— dUz = chdT car BW(l)irrevz 0 (dV=0)

. 1 1 (T (T¢—Ta)
D’ou: AS(z2)ech = Ef Q)i rrev= EIT“( neydl = ncv%

(200-313) _

5
AN: AS(Z)éch =3 X 2 200

—2.825calK
AS(2ysys = AS2ysch + AS(2)crée ==> AS(2)crée= AS(2)sys — AS(2)éch = - 2,24 +2,825
AS(Z)crée =0.59 cal/K.

On aura alors :

* ASsys = AS(1ysys + AS(2)sys = 0.08 cal/mol.
L4 ASéch = AS(l)éch + AS(Z)éch = —1.45 Cal/K.
b AScrée = AS(l)crée + AS(Z)crée = 1.54 Cal/K

Exercice 1V.14

Une quantité de gaz parfait (y = (C:—Pzg), initialement dans 1'état A (P, =1 atm, To =300 K,
\%

Va =10 L), subit les transformations réversibles suivantes:

- Une transformation adiabatique AB jusqu'a 1'état B de volume Vg =20 1.

- Une transformation isochore BC jusqu'a la température 7¢.

- Une transformation isotherme CA, au contact d'une source thermique a la température 7'a.
1) Déterminer les coordonnées thermodynamiques (P, V, T) des états A, B et C.

2) Tracer le cycle sur un diagramme de Clapeyron (P, V).

3) Calculer les chaleurs et les travaux échangés pendant chaque transformation ainsi que la
variation de 1’énergie interne et de 1’enthalpie pendant chaque transformation

4) Vérifier le principe d’équivalence.

5) calculer les variations d’entropie du gaz pendant chaque transformation

6) Pendant un cycle, quelle est la variation d’entropie du gaz ? de 'univers ? et de la
source thermiqueTA ?

7) Dans le sens ABCA, le cycle est-il moteur ou réfrigérateur ? calculer son rendement (ou
efficacité)

Données : R=8,31 J.mol! X! = 0,082 l.atm.mole™ K!
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Solution IV.14
P, = latm Adiabatique Py
Etat{ V, =101 A >  Etat B{VBZZOI
T, = 300K Ty
Isochore
Isotherme v
Pc

Etat C{ VC = VB =201
T. =T, = 300K

Calculons Pg,Tg et Pc :

Calcul den:

n= PaVag 1.10
RT 4 0,082.300

n= 0,406 mol

= (0,406 mol

PBVB = HRTB

0,361%20
Tg= —————= 189,83K
0,406X0,082

T = 189,83K

Pc=0,5 atm
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2) Diagramme de Clapeyron:

P(atm) ,
P A
T Isotherme
Pc L C
Isochore
p. +
8 Adiabatique B
I I » V()
VA VB:VC

3) Les chaleurs et les travaux échangés pendant chaque transformation.

e Transformation AB (adiabatique)

QaB=0 => Wap=AUap=nC(Tg-Tx) = :_i(TB-TA)

0,406x8,31

WAB=AUAB=m (189,86-300) =-563,025 ]

0,406x8,31x1,66

R
AHap= nCp(TB-TA) =n y__yl(TB'TA) = 1,66—1

(189,86-300) = - 934,62 ]
e Transformation BC (isochore)
Wie=0 = Qpc=AUpc= nCy(Tc-Tg) = y"—fl(TC-TB) = y"—fl(TA-TB) = - AUxp
Qgc = - AUpp = - (-563,025) = 563,025 ]
AHpc= nCy(Tc-Tg) =n %(TC‘TB) =n %(TA'TB) =- AHap
AHgc= - AHag = - (- 934,62) = 934,62 J
e Transformation CA (isotherme)
AUcx=0 —=> Wea=- Qca
Wea= - nRT, 1n‘;—’2 =-0,406.8,31.300 In 22 = +701,57]
Qca=-Wca=-(+701,57)=-701,57]
AHca=0
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4) 0
Weyete= WaptWhetWea = -563,025 +0 +701,57 = 138,54 ]
0
Qcycle: @B‘FQBC—’_QCA =0+ 563,025 - 701,57 =- 138,54 J
A[chcle = chcle +Qcycle = AUcycle=0

Donc le premier principe est vérifié.

5) Les variations d’entropie du gaz pendant chaque transformation :

ASAB=O car QAB=O

T NnR T
ASgc=nc,In=t = — In-2
TB ]/—1 TB
0,406.8,31 300 -1
ASBC= In = 2,33 JK
1,66—1 189,86

ASca=nR In24 = nR IncA
Ve Vs

ASca=0,406x8,31xIn % =233 JK"

6) Pendant un cycle, la variation d’entropie du gaz, de I'univers et de la source
thermique TA?

ASga= ASaB + ASpct ASca =0 car I’entropie S est une fonction d’état
ASnivers= 0 car ¢’est un cycle réversible

ASsource = ASu ivers ~ ASsystéme =- ASsystéme

_ Qsource,’I‘A _ ngaz,CA _ Qca _ _ -1
Assource,TA_ - - - = 'ASCA = 2,33 J.K
Ta Ta Ta

7) Dans le sens ABCA, le cycle est récepteur car Wy > 0

chcle = WAB+WBC+WCA = 138,5 J

Ty _ Tg _ 18986
Tc-Tf Ta—Tp 300-189,86

L’efficacité frigorifique e~ =1,72

er=1,72

Exercice 1V.15

Une mole d’air considérée comme un gaz parfait est enfermée dans un cylindre fermé par
un piston a la température T,=280K et sous une pression Py=5atm. Ce systéme subit les

transformations réversibles suivantes :
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a- Détente isotherme AB a T, qui raméne la pression & Pg=3atm avec un échange de
chaleur Q;

b- Compression adiabatique BC jusqu'a T;=300K

c- Compression isotherme CD a T, avec un échange de chaleur Q,

d- Détente adiabatique qui permet au systéme de retrouver son état initial.

1- Tracer le cycle de transformations dans un diagramme (P,V) en indiquant le sens de
parcours des différentes étapes ;

2- Calculer les valeurs de pression Pc et Pp. On donne C,=29,32]) K'mole! et
R=38,31 J.K ' .mole™

3- Calculer le travail et la quantit¢ de chaleur échangés au cours de chaque
transformation ;

4- Le systéme produit-il ou consomme-t-il du travail ? dselon le cas, aprés avoir tracé
le schéma du fonctionnement du systéme, calculer le rendement du moteur ou
I’efficacité si le systéme correspond a une machine frigorifique.

Solution IV.15

1) Tracer le cycle

P(atm)

2) Calcul des pressions

_ysz _

La transformation BC est adiabatique PB1

Ce calcul nécessite la connaissance de y

Calcul de C, et C,,

C-C/R ... (1)
Cp_

Et Ve (2)
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C,=C,-R=29,32-8,31 =21,01 J/mol.K, C, =21,01 J/mol.K

1,4
Donc Pc= 3% (@)1_1'4
300

Pc= 3,82 atm

v EvS
On peut également écrire : PDZPA(;—Z)HE 5% (%)1_1'4 = 6,365 atm
1
3) Calcul du travail et de la chaleur :

Transformation AB

W ap= - nRTzlni—A =- 1x8,31x280x1n§ =-1180,58) W ap=-1180,58J
B

AUpg=Qas+Wap = 0 car T=cste Qas=-WaB Q,=Q4p=*1180,58J

Transormation BC

Qpc=0 Qgc=0
AUgc = ac+Wie = nCy(T)-T2) = 1x21,01(300-280) =420.2]  Wgc=420,2 J

Transfromation CD

3,82

Wep= - nRT In 36 = - 1x8,31x300xIn.2 > = +1272,83J Wep=+1272,83)
AUcr=Qcn+Wep = nC,AT=0 car T=cste  Qcp=-Wep Q1=Qcp=-1272,83]
Transormation DA

Qpa=0 Qpa=0
AUpA=Qfs+Wpa=n Cy(To-Ty) = 1x21,01%(280-300) = -420,2 J Wpa=-420,2 J

4) Type de machine :
Le cycle est une cycle récepteur car il est parcouru dans le sens contraire des aiguilles
d’une montre. On doit avoir W>0

W= W;=-1188,59+ 420,2+ 1272,83- 420,2 = 84,24]

Machine frigorifique : e = Qap_ 118859 _ 14,11 e=14,11
Wr 84,24

On peut aussi écrire

T,-T, 300-280
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Le schéma du fonctionnement du systéme :

Exercice IV.16

Une mole d’air est enfermée dans un cylindre fermé par un piston a la température
T,=273K et sous une pression Py=5atm. L’air considérée comme un gaz parfait subit les
transformations réversibles suivantes :
a- Détente isotherme AB a la température T, et jusqu'a la pression Pg avec absorption
de chaleur de Qap=1KJ
b- Compression adiabatique BC jusqu'a T,=298K
c- Compression isotherme CD a la température T
d- Détente adiabatique permettant de ramener le systeéme a la température T, et a la
pression Py.
1-Montrer que le cycle ainsi décrit, ci-dessus, doit consommer du travail. Justifier votre
réponse en tragant le diagramme (P,V)
2-Montere que ce cycle est réversible. Utiliser 1’égalité de Clausius
3-Calculer I’efficacité de cette machine lorsqu’elle fonctionne comme :
e Réfrigérateur
e Pompe a chaleur

Donnée : R= 8,31 J.mol' K
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Solution I1V.16:

1- A
P(atm) D

C  T1,=208K

A

T.=298K B

V()

Le sens du cycle est le sens inverse de I’aiguille d’une montre —> le cycle consomme du
travail (W>0).

Qas | Qcp

2- L’égalité de Clausius - = ( valable pour le cycle réversible

1 2

Qap=1KJ donc on doit calculer Qcp :

Transformation isotherme CD

QCD = 'WCD = - (-nRTzln ;—;) =

Transformation adiabatique réversible BC : Qpc=0, TY P]; V=1 PC1 RANG)

Transformation adiabatique réversible DA : Qpa=0, T, PS =1y Pg_y 2)

2 Py P 2
= |:,'>—A ==L alors Qcp = +nRT»in ==
1 Pp Pc Py

Calculons Py :

-Q4B 103
Pg=Psxe™1 = S5e¢ 831x273 =3 22 atm
Pg= 3,22 atm

3,22

Qcp = 1x8,31x298xIn == = - 1089,75]

Q Q 103 = -1089,75 i .
Qae | Qep _ 107 ~ 0 =>Le cycle est réversible.
T, | T, 273 298

3) Calculons I’efficacité ;

Exercice I1V.17

Une mole de gaz parfait initialement a la pression P; =latm et a la température T,=330K
décrit de fagon réversible les transformations suivantes :

- Compression adiabatique du volume V| au volume V,
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s s \ ; 3
- Le gaz est porté a volume constant a la température Ts. (P3:§P2)

- Une détente adiabatique jusqu’au volume V;

- Le gaz est ramen¢ a la température initiale T} a volume constant.
1) Calculer les températures pour chaque état du cycle

2) Tracer le cycle dans un diagramme (P,V)

3) Calculer la quantité de chaleur pour chaque transformation

4) Quel est le travail mis en jeu au cours du cycle ?

5) Calculer la variation d’entropie AS pour chaque transformation

6) Donner I’expression et calculer le rendement de ce cycle moteur.

Données : =8 ; R=8,311.mole” K ; C,=20.8 J.mole™ K™ ; y=14
2

Solution IV.17

1- Calculons les températures pour chaque état :

Transformation 1-2 (adiabatique) :

_ _ y-1
YV =Ty le T, =T, (%) = 330%(8) 141 = 330%(8)%* = 758,14K

T, =758,14K
Transformation 2-3 (isochore):

P3:§P2 et V=V,

P;V;=nRT; ® P3V,=nRT; O Ty=22=32%_3p _113771K
nR 2 nR 2

T;=1137,21K

Transformation 3-4 (adiabatique) :

_ _ _ - v,\V 1 1.1 4
mv T =T Te Ty = T T T, = T3 () = 113720 4 = 495K
T, =495K

2- Diagramme (P,V)

P(atm) 4
3
4
2
1
‘ | > V()
Vz 1
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3- Calculons les quantités de chaleur :
1-2 adiabatique : Q,=0J
2-3 isochore : Q,.3=nc,AT=nc(T3-T)
Q,3=1x20,8(1137,21-758,14) = 7884,65 ] Q23=7884,65J
3-4 adiabatique : Q3.4=0J
4-1 isochore : Q4.;1=nc,AT=nc(T-T4)
Q4.1=1%20,8(330-495) =-3432 ] Q4.1=-3432J
4- Le travail du cycle :
AU ye1e=Woyelet Qrot AU¢yc1e= 0
Qrot = Q2+ Q231 Q341 Q4
Qrot = 7884,65-3432=4452,65J
Weyee= - Qrot = - 4452,65 J
5- L’entropie

AS12=0J.K"

Ts aQ T3 B 1137,21
AS, 3 —f f ncvl nT—— 1x20,8x1n ——
AS2-3 = 8,43 J.K_
AS;4=0J.K"

T10Q (T dT 330
AS41= fT: ?:f ! V?ZI’ICVI = 1x20, 8><ln—

AS4=- 8,43 J K

6- Le rendement

__ Weycle_ —(Qrot _ Q2—3+Qs—1 _ Qs—1
P Qrecue Qrecue Q2-3 =1+ Qz2-3
p= 122 = 1.0,435=0,5647

7884,65
p=156,47 %
Exercice IV.18

Soit une mole d’un gaz parfait a la pression P; et a la température T;=300K, qui subit un
cycle réversible moteur de Carnot :

Etat 1% Etat2 : compression isotherme jusqu'a P,=3P,

Etat 2% Etat3 : compression adiabatique jusqu'a P;=3P,

Etat 3» Etat4 : détente isotherme jusqu'a P4=P;

Etat 4» Etatl : détente adiabatique

1- Représenter les différentes transformations sur un diagramme de Clapeyron
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2- Calculer la température Ts
3- Calculer le rendement du cycle
4- Calculer la variation de température pour chaque transformation.

Données : R=8,31 Jmol' K" ; v=1,4

Solution I1V.18
Compression isotherme Compression adiabatique
ETAT 1 » ETAT?2 » ETAT3
P, P, =3P, P;=3P;
T;=300K T,=T = 300K T3=410,62K

Détente isotherme

Détente adiabatique

ETAT 4
P4= P2
T3= T4= 410,62K

1) Diagramme de Clapeyron :

P(atm) ,
3
P3 T
4
P=P, -+
i ) 5
P T 1
— i i » V(D)
Vi V, V4 Vi
2) Calculons la température T :
= = =
A = 1) ) )
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1-1,4

Ty= 300@)T = 410,62K

T;=410,62 K

3) Calcul du rendement :

p=1-2-1-22_0269~27%
Ts 410,4

p=27%
4) Calcul de I’entropie
1-2 Transformation isotherme réversible :

T, 0Q
ASI_Z: lez%

dU=0 =8Q=-W

—(T2P qy_ (T2nRTdV_ \£
=l TdV le T nRl .
v, P, P 1

Vv, P, 3P, 3

AS1.0= nRI 1 =1x8,31% 1 1 =-9,129 J
AS12=-9,129J

2-3 Transformation adiabatique réversible
AS23-0J.K!

3-4 Transformation isotherme réversible :

dU=0 =5Q=-W

AS3_4= nRin ﬁ =nRin &
V3 P,

V, Py 3P,
Vs P, P
AS34=nRl 3 =1x8,31x1 13 =9,129J
AS34=9,129J

4-1 Transformation adiabatique réversible

AS4q- 0 JK!
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Exercice 1V.19

Une machine de Carnot dont la source froide est a 7°C a un rendement de 15%.

1- Retrouver la relation donnant le rendement en fonction des températures ;
2- Quelle doit étre I’augmentation de la température de la source chaude pour obtenir

un rendement de 25%.

Solution I1V.19

1- La relation donnant le rendement en fonction des températures :

P= "% Q1= Q>0 et Q2 = Q<0

& + 2 _ 0 etona: W+Q;+Q,=0
Ty T
W=-(Qi+Q2)
p=__(Q1+Q2):1+&:1_T_2 I:> p= _2
Q2 Q1 i T;
2- Augmentation de la température :
T,=Tret T1=T¢

Pour un rendement de 15% : T, = 28015 d’ou Tc=329,41K

1-0
280

d’ou T = 373,33K
1-0,25

Pour un rendement de 25% : T’C =

ATc=T - Tc=4392K

Exercice 1V.20

Le moteur d’un tracteur fonctionne selon le cycle de joule, n moles de 1’air supposé gaz

parfait, parcourt le cycle idéal ABCDA représenté sur la figure.

P‘r

B Isobare
C

Adiabatique

A D

Isobare

v
<
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AB : compression adiabatique
BC : chauffage isobare
CD : détente adiabatique

DA : refroidissement isobare

, . . . P
Déterminer le rendement du cycle en fonction du rapport des pressions a= P—B et
A
calculer sa valeur.

Données : a=23ety=1,4

Solution 1V.20

Le rendement du cycle

— W _@sc+lpa

QBc QBc

dépense

p =
les transformations BC et DA étant isobares :
Qpc = nCp(TC —Tp)
Qpa = nCp(TA —Tp)
Doup=1+224 - In7Ta
QBc Tc-Tp
Au cours des transformations adiabatiques AB et CD, la relation de Laplace permet
d’écrire :
1y 1y -y 1=y
Ypl=V_gvpl-vy Y _ Y _ Pp) v _ Pa\ v
TYPYY=TYP}" = T4P," =TgP," => To= Ty (PA) et Tz =T (PB)
1~y

-y

1-y 1-y
Y

1- 1- P P
et TEP. Y = ToP, " = TeP," = TpP, Tp =Tc (é) Vet Te=Tp (P_i) '

or PC :PB et PD:PA

i-y 1-y 1-y 1-y
PR\ v Pg) v P\ v Pg) v
Te (78) ¥ -5 (38) Te (78) ¥ -5 (78)
—1- Tp—Ta _ 1- ¢ \Pa B \Pp - 1- € \Pa B \Pa
P Tc-Tp Tp __Ta 1~y -y
PRV Y. PRV T TC(E_B Y TB(E_) Y
PR\ v PB) v A _ A
( A) (PA) 1-y 1~y
AN
A A
1-y 1-y
Tc-Tg P\ v P\ v
e 1B (1) Ty (1)
Tc-Ts Pa Pa
1-1,4

doup =1-(a) 1+ =1-(2,3)79285=0,2117=21,17%

p =21,17%
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Exercice I1V.21

AB et CD sont des isothermes réversibles, BD et DA sont des adiabatiques réversibles.
La température au point A est To= 300°K et son volume est V= 0.86 m’. Les pressions

aux points A, B et C sont respectivement P, = latm ; Pg=3atm ; Pc=9atm.
On donne Cp=1000J.K'1.Kg'1 , V= % et R=8,31 J.mol" K

1. Remplir le tableau suivant :

Points Pression (atm) Volume (1) Température
A 1 860 300
B 3 300
C 9
D

2. Représenter le cycle dans les diagrammes (P,V) et (T,S)

3. Calculer le rendement thermodynamique du cycle de deux maniéres différentes :
a) En faisant le bilan thermique du cycle.
b) A partir des températures externes du cycle.

4. Calculer les variations d’entropie de 1’air, au cours des quatres transformations du

cycle.
Solution 1V.21
1)
Points Pression (atm) Volume (1) Température
A 1 860 300
B 3 286,66 300
C 9 130,78 410,56
D 3 392,51 410,56

Transformation isotherme AB : To=Tg=300K

P AV A:PBVB

PaVa  1Xx860

Transformation adiabatique BC :

P
PV = RoVY Ve = Vg (32)

1

Ve = 28666 ()" =130.78 1
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y-1

— - Vv
TV = T = To=Ts ()

1,4-1
o) =410.56K
130,82

Te = 300(

Transformation isotherme CD : T¢ =Tp - Tp=410,56K

Transformation adiabatique DA :
1
ToVy "= TaVY ' Vp =V, (i—A)y_l
D
1

20 = 302511

410,56

Vp = 860(

Calculons Pp :

La transformation CD est isotherme, donc :PcV=PpVp

_PcVe  9%x130,82

P
D yp 390

=3,0latm

2) Représentation du cycle :

Le diagramme (T,S): les deux transformations CD et AB sont des transformations

1sothermes
P 4 T a
Q =- Tl(SD'SC)
C T, G — D
Pc S D
A 4
A
B T, B - A
PA T Q2 =-Tx(SA-Sp)
A
| | | | » [
T T T T Lad > S
Ve Vg Vo Vi V Sg= Sc Sh= S

3) Calcul du rendement (1)

a) A partir du bilan thermique du cycle :

w
Q1

_ w

= =
Q1

Appliquant le premier principe pour un cycle

138



Chapitre IV Second principe de la thermodynamique

Q1+Q2 Q2
[(=—=—==14=
Q1 Q1

Avec Q=Qcp et Q2=Qag, To=Tap=300K, T,=T¢p =410,56K
Pour I’isotherme AB :dU=06W-+6Q=nc,dT=0
QaB= -Wag
VB
Qap=nRT,In-£
Va
Pour I’isotherme CD:

Qcp=nRT;In 2
Ve

Vp 28 66 6
RT>1
Q nKis 7%; 300In
Donc: [=1+—2=1+—VD: +—83690020,27
Q1 NnRTq1 nﬁ 410’56111130,8 5

b) A partir des températures extrémes du cycle « théoréme de Carnot »

T, 300
T, 410,56

~ 0,27

4) Variation de I’entropie de I’air . AS=0
Pour les adiabatiques BC et DA, la chaleur échangée est nulle.

ASBC =0et ASDA =0

Pour I’isotherme AB :

v
ASap = QT—AZB avec Qap = nRT,] n\i

Calcul den:
PAV4=nRT, n=2ava D880 _ 34 959 mole
RT» 0,082%300
QaB nRTZlnz_B Vg 286,66 1
ASpp=-2B=_ " YA_pRIn2 = 34959x%x8,31xIn—= =-319,16 J. K.
T, T, Va 860
ASAp =-319,16 J.K .
Pour I’isotherme CD :
AScp =2 avec Qcp = nRTyl 2
Tq V¢
nRT,In
AScp =32 - " Ve_ hR1 2 = 34959x 8,31 x In222t = 31928 J K.
Tq Ty Ve 130,78

AScp =-319,28 J. K.
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Chapitre V Enthalpie libre et équilibres chimiques

RAPPELS DE COURS
V.1. Enthalpie libre
V.1.1. Définition :

L’enthalpie libre (G) est une fonction qui permet de prévoir si une réaction chimique est

possible a pression et a température constantes et dans quel sens elle évolue.

Par définition le terme: AH — TAS est appelé « enthalpie libre » ou « fonction de GIBBS
» noté AG.
G=H-TS

AG = AH — TAS
SiAG<0 => Ila transformation est spontanée (la réaction a lieu dans le sens direct
(sensl))
SiAG>0 c—> la transformation ne peut pas avoir lieu spontanément (la réaction a
lieu dans le sens inverse (sens2))

SiAG=0 —> le systeme est a ’état d’équilibre (la réaction a lieu dans les deux sens)

La fonction G exprime donc le critere de spontanéité des processus d’évolution des

systemes.

V.1.2. L’enthalpie libre d’une réaction chimique :
AG = AH —TAS
Si la réaction se fait dans les conditions standards, AGg de la réaction est donnée par la
relation suivante:
AG29g = AH2eg — TAS}og

AG24g peut étre aussi calculée selon 1’expression suivante :

AGYgg = z AGYg(Produity — Z A GYyg(Réacti f¥

L’enthalpie libre standard de tous les corps simples est nulle : AG2gg = 0.
Si la réaction se fait a une température ‘T’ différente a la température des données (298K),
on calcul AGy par la relation suivante :
AGy = AHp — TASt
AHry et ASt sont calculées en appliquant la loi de Kirchhoff.
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V.2. Les équilibres chimiques

V.2.1. Introduction

Classiquement, on qualifie d’équilibre chimique, une réaction non totale, dans certaines
conditions de température et de pression, qui donne a sa fin un mélange de produits et de
réactifs. L’¢tude des équilibres permet d’agir sur les facteurs pouvant déplacer cet équilibre

dans le sens souhaité.

V.2.2. Constante d’équilibre
La constante d’équilibre d’une réaction chimique se déduit de sa variation d’enthalpie libre

standard :

_-AGe pS.pd
AG°=-RT InK, donc:K,=€e RT avecK,= LD

P3.PB

La constante K dépend de la température et des coefficients steechiométriques, elle n’a ni

dimension, ni unité.

Influence de la température sur la constante d’équilibre :

L’effet de la température est gouvernée par la loi de Van’t Hoff

d(InKp) AH’
dT RT2

A pression constante :

V.2.3. Les facteurs d’équilibres
Les facteurs qui peuvent influencer un équilibre chimique sont : la température, la pression
ou la composition.
- Une augmentation de la température entraine un déplacement d’équilibre dans le
sens ou la réaction est endothermique.
- Une diminution de la température entraine un déplacement d’équilibre dans le sens
ou la réaction est exothermique.
- Une augmentation de la pression entraine un déplacement de 1’équilibre dans le
sens qui provoque une diminution du volume du systéme, c'est-a-dire diminution

du nombre de moles gazeux.

V.2.4. Avancement d’une réaction chimique (&):
Soit la réaction chimique (1)
aA+bB —» c¢C+dD
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L’avancement de la réaction (1) est noté par la lettre & exprimé en mole

_ N~ Ni(o)
3 o

nj(0) : Le nombre de moles initial de la substance i
n; : Le nombre de moles de la substance 1 a ’instant t

vi : le nombre stochiométrique

—Anp  —Ang  +Anc _ +Ang

Ainsi : &=

a b C C

V.2.5. Coefficient de dissociation (o)

C’est le rapport entre la quantié dissociée de ce réactif et sa quantité initiale.

n —n
o= Mo

(0

le coefficient a est une grandeur sans dimensionavec: 0<a<1
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Exercice V.1

Calculer I’enthalpie libre standard a 25°C (AG®) de la réaction suivante :
Na(g) + Ox(g) —> 2NO(g)

Données :

Sy08 (NO,g) = 50,34 cal.mol™ K

Sy0s (Na,g) = 45,77 cal.mol K!

S0 (02,8) =49 cal.mol K

AH; (NO,g) = 21,6 Kcal.mol ™.

Solution V.1

L’enthalpie libre standard AG;,298 de la réaction :
Na(g) + Oa(g) —> 2NO(g)
AG:',298 = AH:',298 - TAS:',298
AH; 505= 2AH 595 (NO,g) avec: AH; (N3) =0, AH; (O,) =0,
AH, 505= 2x21,6 = 43,2 Kcal
AS:‘,298= 25598 (NO,g) - Sz98 (N2,8) - S95 (O2,2)
AS;‘Z%Z 2(50,34) — 45,77 —49 =591 cal. K™
AG:',298 = AH:',298 - TAS:',298
AG:',298 =432 — (298x5,91 .107) = 41,44 Kcal
AG, 595 = 41,44 Kcal

On remarque que la valeur de AG;298 est positive donc la réaction est impossible dans le

sens 1 (sens de formation de NO(g)).

Exercice V.2

On consideére la réaction :
CuBry(s) ———» CuBr(s) + % Br; (g)

1- Dans quel sens cette réaction se produit-elle a 298 K sous une pression de 1 atm?

2- A quelle température ces trois compose€s coexistent a la pression atmosphérique ?
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On suppose que les valeurs AHE 108 €t Sy9g NE Varient pas avec la température.

Données :
Composé AHf 4g(Kcal.mol™) S,9g(cal.mol™)
CuBr, -33,2 30,1
CuBr -25,1 21,9
Bry(1) 0 36,36
Bra(g) 7,34 58,64
Solution V.2

1) Pour connaitre le sens de la réaction a la température 298K et a la pression d’une
atmospheére, il faut calculer AG;. 5o :
AG;,zgs = AH;,zgs - TAS;,ZQS
o o 1 o o

AH; yog=-25,1 + 7’734+ 33,2 = 11,77 Keal

o o 1 o o
AS; 298 Sz98 (CUBIL,s)t =S98 (Br2,g) - Sz9g (CuBry,s)
AS; 205= 21,9 + 2 (58,64) ~ 30,1 = 21,12 cal. K
AG:‘,298 = AH:‘,298 - TAS:‘,298
AG; 505 = 11,77.10° — (298 x 21,1) = 5482.2 cal

AG; 595 = 5,482 Kcal >0

On remarque que la valeur de AGy o4 est positive donc la réaction de formation de
CuBr (s) est impossible

La réaction se déplace dans le sens de formation de CuBr; (s)

CuBr (s) + % Br; (g) —5»CuBrn; (s)

2) Les trois composés coexistent a 1’équilibre lorsque :

AG:‘,298 = AH:‘,298 - TAS:‘,298 =0

Comme D’enthalpie AH; ,9g et ’entropie AS;.,9g ne varient pas avec la température nous
avons :
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T= AHy 298

ASy 08

T=2772_ 55729 K = 284,29°C.
21,12

Exercice V.3

La combustion du méthane conduit a la réaction suivante :
Calculer pour cette réaction a 25°C:

1- La variation de I’enthalpie a 25°C. La réaction est-elle exothermique ou
endothermique ? justifier
2- La chaleur a volume constant ;

3- La variation d’enthalpie libre. Est-elle spontanée ? justifier
4- La variation de I’enthalpie et I’entropie a 100°C

Données : R=8,31 J.mol' K!

Composé CHa(g) 0,(g) COx(g) H,O(1)
AH°(KJ.mol™) -74,81 0 -393,5 -285,83
S°(J.mol". K 186,26 205,14 213,74 188,7

Cp(J.mol’. K™ 35,31 29.36 37,11 75,29

Solution V.3

1- Selon la loi de Hess :
AHy = Y VibHp 0 aui ps— VibHrrsact i s 0
AH; =AH (CO,,g) + 2 AH (H,0,g) - AH (CH,,g) -2 Ag%oz,g)
AH, =[(-393,5)+2(-285,83)] — [(-74,81)+2(0)]
AH,. = - 890,35 KJ, la réaction est endothermique (AH,<0)
2- La chaleur a volume constant Q,=AU
AH=AU+A(PV), PV=nRT en prenant les constituants gazeux de la réaction comme
parfaits.
AH=AU+AnRT = AU= AH-AnRT avec An= -2 moles
=-890,35 —[(-2).8,31.10°.298]
AU = 885,39KJ
3- Lavariation de I’enthalpie libre AG°
AG°=AH® - TAS®
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AS; =Y ViStprodui s ViSrréact i §s
=S'(CO2,g) +2 S {(H0,]) - S (CHa,2)-2 S (O2.8)
=213,74+2(188,7) — (186,26) -2(205,14)
AS, =-54 JK'
AGP=AH° - TAS® = -890,35- (298 x(-5,4.107))
AG°= - 888,74KJ
AG°®<0, elle est spontanée dans le sens directe.
Les variations de I’enthalpie et de ’entropie a 100°C s’évaluent par la loi de
Kirchhoff
AHr =AH° +ACy(T>-T})
AC, =Y nicp,(produd)tsynic,(réacti)s
AC, = Cp(CO,,g) +2 Cp(H,0,g) — Cy(CHa,g)-2 Cy(02,2)
AC, =37,1142(75,29) -35,31 - 2(29,36) = 93,66 JK!
AC, =93,66 J.K'
AH1=-890,35 + 93,66.10™ (373-298)
AHr=- 883,32 KJ

La variation d’entropie a 100°C :

o ° 373 AC.
ASr,373= ASr,298 + —2dT

298 T
° o 373dT o 373
AS; 373= AS; 298 + AC, f298 i AS; 298 + AC, In o

AS; 575= =54+ 93,66 (0,224)

AS; 375~ +15,62 JK'

AS, =+15,62 J.K!

Exercice V.4

La production de la chaux vive CaO(s) est réalisée par la décomposition thermique du

carbonate de calcium solide CaCOs(s).

Ecrire la réaction de production de la chaux vive.

Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a T=298 K (AH;‘Z%K).

Préciser la nature thermique de cette réaction.

La réaction considérée peut se produire dans le sens direct et inverse ; peut-on alors
prévoir son sens d’évolution a partir de la valeur de AH;‘Z%K ?

Calculer I’entropie standard AS°(298 K) de la réaction directe.
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6- Déduire la valeur de I’enthalpie libre standard AG°(298 K) de la réaction directe.

7- A 298 K, la réaction directe est-elle thermodynamiquement possible ?

Données :
CaCOs (s) CaO(s) COx(g)
AH£(298K) KJ.mole™! -1210,11 -634,11 -393,14
S°(298K) J.mole K™ 92,8 39 213,6
C, (J. mole K 81,88 42.8 37,11
Solution V.4

1) La réaction de production de la chaux vive :
CaCOs(s) ——CaO(s) + COx(g)

2) L’enthalpie standard de cette réaction a T=298K (AH;‘Z%K) :
AH; (29 &) = AH;(Ca 0Qs) + AH; (CO,,g) - AH; (CaCOs3,s)
AH (29 %K) = - 634,11- 393,14 + 1210,11
AH, (298 K) = 182,86 KJ

3) La nature thermique de cette réaction : Il s’agit d’une réaction endothermique car

AH. >0
4) Non on ne peut pas prévoir le sens d’évolution de la réaction a partir de valeur de
AH;,.

5) L’entropie standard AS°(298 K) de la réaction :
AS;(298K)=Y viAS¢(produ) £ v;ASe(réact D fs
AS;(298K) = S;(Ca Qs) + S;(CO,, 8) — S;(Ca ©3,5)
AS;(298K) =39+213,6-928
AS;(298,15K) = 159,8 J. K

6) La valeur de I’enthalpie libre standard AG°(298,15K) de la réaction directe :
D’aprés le 2°™
AG® = AH° - TAS®
AG°(298 K) =AH,(29%) — TAS (29 &)
AG°(298K) =182,86 - 298x(159,8x107)
AG°(298,15K) =135,23 KJ.

principe :

7) Laréaction directe n’est pas possible thermodynamiquement a 298 K car AG°>0
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Exercice V.5
On introduit 1,15grammes de N,O4 solide dans un récipient vide de 1 litre que I’on porte
ensuite a la température de 27°C. Ce compos€ se vaporise completement et se dissocie
alors en partie selon la réaction :
N204(g) +<——= 2NOx(g) (1)
Lorsque 1’équilibre est établi, la pression totale est de 4.10*°KPa.
Calculer :
1- Le nombre de moles de chacun des deux gaz dans le mélange a 1’équilibre ;
2- La constante K, de I’équilibre de la réaction (1) ;
3- La variation de I’enthalpie libre de formation :AG {(N,O4)g, on suppose AG® est
constante 25°C et 27°C ;
4- Calculer la variation d’entropie standard AS°® de la réaction (1). Peut-on prévoir son
signe ?
Données : les gaz sont considérés comme parfaits, N=14, O=16; R=8,31 J mol' X!
AH {NO,)g=33.4KJ.mol™ ;  AH {N,0,)g=12,5KJ.mol";  AG {NO,)g=52,3KJ.mol ™" ;
1 atm = 1,013.10°Pa

Solution V.5
1) Le nombre de moles de chacun des deux gaz dans le mélange a 1’équilibre :
n(N,Oy) = —=— = 212 _ 00125 mole

M(N;04) 92

n(N,O4) = 0,0125 mole

latm —» 1,013.10°Pa
P ——> 410Pa

P= 394,86 atm

PV  394386x1
Nt = — = ——— = 16,05moles
RT 0,082x300

o= 16,05moles
l’lN02= Niot- H(N204)=16,05 — 0,0125 = 16,037 moles

nyo,= 16,037 moles
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2) La constante K, de 1I’équilibre de la réaction (1) :

NN,04 0,0125
Py.o.=Xn.0..P avec Xy o =—22=—"—"-—=0,00077
N,0,— XN, 0, N20s = T Te0s ,

Py,0,=0,00077 x 40000 = 31,152 KPa =0,307 atm

nNo, _ 16,037
Ntot 16,05

PNOZZXNOZP avec XNOZ = = 0,999

Pp,=0,999 x 40000=39967,6 KPa = 394,546 atm

_ Pfo, _ (394,546)°

= =5,07.10°
PN,0, 0,307

K,=5,07.10°

3) La variation de I’enthalpie libre de formation :AGof(NZO4)g :
AG, = —RTI 1K,
AG, =-831x 300 Ln (5,07.10°)
AG, =-32748,71J = - 32,748 KJ
AGy=2AGgNo2) “AGrN204) 4700 AGgnz04y= 2AGeno2) — AGy
AGnzoay= 2(52,3)-(-27,01)
AGgnzo4y= 131,61 KJ

4) La variation d’entropie standard AS® de la réaction (1) :
A la température de la réaction (T=300 K)
AG,= AH, - TAS, = AS, = AH—AGr
AH;=2AH{(NO,)g - AH{(N,0,)g
AH=2 (33,4) - 12,5=54,3KJ

[54,3—(—32,748) ]
300

AS;=+0,29 KJ.K'

Alors: AS, = =+0,29 KJK'

Oui on peut prévoir son signe car la réaction évolue dans le sens de 1’augmentation du
nombre de moles et par conséquent vers 1’augmentation du désordre. D’ou ’entropie du

systéme doit étre positive.
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Exercice V.6
On considere 1’équilibre suivant : 1
C(graphite) +2Hax(g) <= CHa(g) AHR <0
2
Dans quel sens se déplacera cet équilibre
a) On augmente la température
b) On ajoute du C(graphite) a T constante

¢) On augmente le volume a T constante

d) On ajoute un gaz inerte a volume et T constants.

Solution V.6

a) L’équilibre se déplacera dans le sens (2) car dans le sens (1), la réaction est
exothermique AHg <0.

b) Pas de déplacement de 1’équilibre car 1’activité du solide est égale a 1 (le solide est
négligé).

¢) L’équilibre se déplacera dans le sens (2) c'est-a-dire dans le sens de I’augmentation
du nombre de moles gazeuses.

d) Pas de déplacement de 1’équilibre car les pressions partielles P; des gaz ne seront

pas influencées.

Exercice V.7
On considere la réaction suivante qui a eu lieu a T et V constants :

1
2CHAg) «—  CoHa(g) + 3Hy(g)
2
A I’instant initial, on mélange 6 moles de CHy(g), 2 moles de C,H,(g) et 1 mole de Hy(g).
Lorsque I’équilibre est atteint, il ne reste que 2 moles de CH4(g).
a) Quelle est la valeur de la variable chimique &.?
b) Combien y a-t-il de moles gazeuses au total a I’équilibre ?

¢) Donner le degré d’avancement o de la réaction. Justifier vos réponses.
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Solution V.7
a) La valeur de la variable chimique & :
& : Pavancement de la réaction a 1’équilibre

—(ncHa -NcHa:) —(2-6
& = €9 £ -2 ) mol
VCH4 2

& = 2mol

b) Le nombre de moles gazeuses au total a 1’équilibre

—>
2CH4(g8) <« CoHx(g) + 3Hi(g)
2

t=0: 6 2 1

teq - 6-2 &, 2+ &, 1+ 3&
Le nombre total de mole a 1’équilibre (n):

Nyo= 6-2 & +2+ e +1+ 3. =9+2 &,

No= 9142 & =9 + 2(2) =13 mol Nt = 13 mol

¢) Le degré d’avancement a de la réaction :

o= ¢eq {Eeq =2
Emax ‘frmx=?
Pour une réaction totale : 6-2 ,ax= 0  &pux = 0_;26 =3
— geq _2_ — [\
= a=z= 0,666 o =66,67%

Exercice V.8
Etant donné 1’équilibre suivant réalisé¢ a 298K
HgO(solide) ——* Hg(liquide) + Ox(gaz)
1) Equilibrer la réaction
2) Calculer la pression d’oxygene en €quilibre avec HgO (solide) a 298K
3) Dans quel sens évoluera 1’équilibre si :
a) On ¢éleve la température

b) On éléve la pression totale

¢) On ajoute du HgO(solide) a température constante
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d) On ajoute du Hg (liquide) a température constante

On donne 4 298K : R=8,31J.mol X!

HgO (solide) Hg (liquide) 02(gaz)
AH; (KI.mol' X) | -90,71 0 0
S° (J.mol".K" 72 77,4 205,03
Solution V.8
1)  HgO(solide) «—— Hg(liquide) + %Oz(gaz)

2) La pression d’oxygene en équilibre avec HgO (solide) a 298K

1 AG
K, =P? = e RT
P 0,

AG,= AH; - TAS,

0 0
AH; (29 &)= AH;(;;lé,' ) +§ AH; gﬁz,g) - AH; (HgO,s)
AH;(2 9 8K)= + 90,71 KJ.mol" K

o o 1 o o
AS.(298K) = S¢(Hg,]) + ESf(OZ, g) — S¢(Hg Qs)

AS;(298K) =774+ %(205,03) —72=107,91 J.mol" X!

AG,= AH; - TAS; =90,71.10°- (298) (107,91) = 58552,82 J.mol" K’

> A6y
= = RT
Kp P02 e

AGS 58552,82
o — - — aA—2364 _ 11
e RT = e 831x298 =g =538610

1
Po, = (538610711)2
Po, = 7,33 .10®atm = 0,742 Pa P, = 0,742 Pa

3)

a) Si la température augmente, on favorise le sens 1 car AH, > 0

b) Si la pression totale augmente, on favorise le sens 2 car il y a moins de nombre de

moles gazeuses.
c) Ajout de HgO(solide) : aucun effet
d) Ajout de Hg (liquide) : aucun effet
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Dans ces deux derniers cas, si 1’équilibre venait a se déplacer alors la quantité de O, et
donc sa pression va changer donc Kp changera ce qui est contradictoire avec la constante

de température (T).

Exercice V.9
On considere 1’équilibre : PCls(g) <« PCli(g)+Cly(g)
1- Indiquez le sens (direct ou inverse) de déplacement de 1’équilibre si :
a- On augmente la pression totale
b- On augmente la température
c- On diminue la concentration molaire de PCl;
2- Déterminez la constante d’équilibre K, a 500K.
3- Sous une pression totale P;=3atm et a 500K, le nombre de moles initiales de PCls
est ng = 0,15mol. Quelle est la composition du mélange a 1’équilibre ?

Données: supposées indépendantes de la température

Espéces PCls(g) PCls(g) Cly(g)

AH; (KI.mole™) -375.9 -287 0

S° (J. K .mole™) 364,5 311,7 223
Solution V.9

I- PCls(g) «—=  PCls(g) + Cl(g)

a) Sila pression augmente P, le nombre de mole de gaz diminue n, o) sens
inverse (sens 2).

b) Si la température augmente’ (T) Iéquilibre se déplace dans le sens
endothermique de la réaction. Pour cela, il faut déterminer AH; pour connaitre
le signe.

AH=0H; (pcizy- AHppersy = -287 +375,9 = +88,9K]
Donc si T-%t AH>0 = sens direct (sens 1)

¢) Si [PCls], I’équilibre se déplace de fagon a compenser cette perte, donc a former
PCl; « osens direct (sens 1)

2- La constante d’équilibre K,, a S00K.

AG _AG
AG = -RTInK, LnK,= - o7 Kp=e Rt

AS = So(pcm + S°(Cl) - S°(PCls)
AS =223+311,7-364,5=170,2 J K!
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AG= AH-TAS = 88,9- 500.(170,2).107 = 3,8 KJ

AG=3,8KJ
_ 3810
Donc K,=e 831500=¢7091 =04
K,=0,4
3-La composition du mélange a I’équilibre :

PCls(g) > PCli(g) + Clu(g)
=0 0,15 0 0
teq 0,15-x X x avec n=0,15+x

x 2
_ PCIZPpC13 _ (mpt) _ XZ.Pt _ XZ.Pt _ X2.3 _
Kp = = = =04
Ppcis m.Pt (0,15+x)(0,15-x)  0,152—-x%2 9.1073-x2

x=0,051

PCls(g) > PCh(g)+ Cl(g)
t=0 0,15 0 0
teq 0,099mol 0,051mol 0,051mol
Exercice V.10

On considére la réaction suivante a température T et volume V constants :
2CH4(gaz) <«—— C,Hi(gaz) + 3H,(gaz)

A T’instant initial, on mélange 6moles de CH4, 2 moles de C,H, et 1 mole de H,. Lorsque
I’équilibre thermodynamique est atteint, il ne reste que 2 moles de CHy, la pression totale
d’équilibre vaut alors Py, = 1,5atm.

1- Donner la composition du systéme a 1’équilibre.

2- Calculer la valeur de la constante d’équilibre a cette température.

3- Déduire alors la valeur de ’enthalpie libre standard de la réaction a T=300K

avec la constante des gaz parfait, R=8,31 J.mol" K.

Solution V.10

1- La composition du systéme a 1’équilibre :
2CHy(gaz) <«—> C,Hj(gaz) + 3Hy(gaz)
t=0 6 2 1
teq 6-2x 2+x 1+3x
A I’équilibre, on a CHs = 6-2x=2  x =2 moles
Alors CH4 = 2moles ; C;H, = 4moles ; H,= 7moles
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2- Lavaleur de la constante d’équilibre a cette température :

[PHz]S[PCZHZ] _ [Ptli313[Ptli3] _ P2x73 _

2 2
[PC H4] [Ptli3 132

K,= 4,566

P

3- Lavaleur de I’enthalpie libre standard de la réaction a T=300K:
A I’équilibre, on écrira:
AGR(T) = - RT InK,
AG r(T) = -8,31.300 In 4,566 = -3785,96 joule
AG’r(T) = - 3785,96 joule

Exercice V.11
On considere la réaction en phase gazeuse homogéne
4HC1+ O, —=> 2H,0 +2Cl,

On donne les grandeurs molaires de référence pour les quatre gaz supposés parfaits a la

température 298K :
Constituant HCl O, H,O Cl,
AH; (K] mo%) 92,3 0 -241,8 0
S°(J.moI'l.K™1) 186.,9 205,2 188,8 223,1
Cp(JmoI't.K™1) 29,1 29,4 33,6 33,9

1
2)

3)
4)
S)

Calculer I’enthalpie standard AH,qg et ’entropie AS,qg de la réaction a 298K

Trouver, pour 1’équilibre considéré, la valeur numérique a 298K, de la constante

d’équilibre K,,.

Préciser I’influence de la température et de la pression sur cet équilibre.

Calculer I’enthalpie standard AH, de la réaction a T=923K.

On chauffe a 650°C, sous la pression totale P constante, un mélange formé au

départ de 4moles de HCI et de 1mole de O,.

a) Déterminer la pression totale P du systéme nécessaire pour obtenir un

avancement de la réaction a I’équilibre £&=0,70 mole. On prendra K,=0,3.

b) En déduire les pressions partielles des constituants a I’équilibre.
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Solution V.11

On consideére 1’équilibre :  4HCI1 +O, «— 2H,0+ 2Cl,

1) Laloi de Hess donne : AH,qg = 2AH;(H,0) — 4AH;(HCL)

AHzeg = 2(-241,8)—4(-92,3) =-114,4 KJ.mol .
AHygg = — 114,4 KJ.mol™

AS,95 = 25°(H,0) + 25°(Cl,) — 4S°(HCL) — 5°(0,)
AS,qg = 2(188,8) +2(223,1)-4(186,9)-205,2=-129 J. K'.mol™".
AS59g=-129 J. K'.mol

2) Laloi d’action de masse s’écrit
AG° = - RTll’le avec AG° =AH298O - TASzggo
D’oil AG® =-114,4 —(298) (-129.107) = - 75,958 KJ.mol .

_AG® =7 958.103
DoncK,=e RT = e 83129% =2086.10" a T=298K

3) Influence de la température :
L’augmentation de la température déplace 1’équilibre dans le sens endothermique. Puisque
AH°=-114,4 KJ.mol" <0
Donc si T augmente, I’équilibre se déplace dans le sens 2.
- Influence de la pression :
L’augmentation de la pression déplace 1’équilibre dans le sens qui diminue le nombre de
moles gazeuses. Comme Av = -1<0
Donc si P augmente, 1’équilibre se déplace dans le sens 1.
4)

La loi de Kirchhoff donne :

T

AHyp = AHyog + [0

AC®,d T soit : AHy = AHyog+AC (T-298)
Avec AC,=2C, (H,0) + 2C,(Cl,) — 4C,(HCL) — C,(0;)
AC,=2(33,6) +2(33,9) — 4(29,1) — 29,4 = -10,8 J.mol " K'
Donc AHy = -114,4 + (-10,8. 10->)(923-298)= -121,15 KJ.mol

AH7 = -121,15 KJ.mol ™.

156



Chapitre V Enthalpie libre et équilibres chimiques

5) Considérons I’équilibre :

4HC1 +0O, :2H2O +2Cl,
Quantité en moles HCI 0, H,O Cl, Total
Instant initial 4 1 0 0 5
Equilibre 4(1-¢) 1-§ 28 28 5-§
a) La constante d’équilibre : avec P; = x;P; = % P;
t
K,= Phzo0 PEr, - [Pts s] [Pts ] g*(5- D1
PHciPo, [P 41— s)] [ _s] 16(1—£)5P
) . p . =&
On tire la pression totale: P; = o0 2K, K,
_0,7%(5-0,7)1 _ -
AN) P= T6(1_079503 889 6~ 89 atm
b) Pressions partielles des constituants a 1’équilibre :
P;i = X;.Prot
n;
Xi=
Nrot
Pour HCl on a : Xyc =88l = 20207) _ ) 579
NTot 5-0,7
Puc=Xuct.Prot = 0,279 x89= 24,831 atm
Constituant HCl1 0, H,O Cl,
Fraction molaire X; 0,279 0,0697 0,325 0,325
Pression partielle en 24,831 6,141 28,925 28,925
atm
Exercice V.12

En phase gazeuse I’oxydation du dioxyde de soufre (SO;), conduit a la formation du
trioxyde de soufre (SO3) , selon la réaction suivante :

2SOZ(gaz) + OZ(gaz) 2SO3(gaZ)

4—

1- Calculer a T;=298K, la variation d’enthalpie standard de réaction (AHp), la
variation d’entropie standard de réaction (ASy) ainsi que la variation d’enthalpie
libre standard de réaction (AGp).

2- On ¢léve la température jusqu'a T,=750K. calculer alors a T, I’enthalpie libre

standard (AGR) de la réaction d’oxydation de SO,.
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3- On mélange initialement 100moles de SO, et S0moles de O,. L’équilibre est
caractéris¢é a T, et a la pression P, par une variable chimique &= 48 moles.
Donner le domaine d’existence de &.

a) Calculer le degré d’avancement o de la réaction, ainsi que les fractions
molaires de tous les constituants a 1’équilibre.

b) Exprimer les pressions partielles P(SO;), P(SO;) et P(O;) en fonction de la
pression totale Ps.

c) Calculer a partir de la constante d’équilibre K, la valeur numérique de P,

4) Dans quel sens déplace I’équilibre Si :

- On diminue la température

- On augmente la pression, a volume non constant

- On ajoute du SO;

- Onretire de I’oxygene O,. Justifier toutes vos réponses

Données : a ’été standard est & 298K, R=8,31J.mol " .K!

Composés AH (KJ.mol ™) S° (J.mol . K™ Cpo(J .mol’ K
SO(gaz) -296,8 248 47,8
0,(gaz) 0 205 31,6
SOs(gaz) -395,7 256,4 65,3
Solution V.12

1/ 280i(g) + Ox(g) <« 2S0s(g)

La variation d’enthalpie standard de réaction (AHR) :
Loi de Hess: AHp = Y. ﬂiAH;(p rodui)tsy, ﬁiAH; (réactiYs
AHg = 2AH.(SOs) - 2AH¢(SO;) - AH (9{) 0

AHp =2(-395,7) — 2(-296,8) = -197,8KJ.mol "’

AHy = -197,8KJ.mol*

La variation d’entropie standard de réaction (ASg) :
ASp=X9;S;(produi)tsy9;S; (réactiYs
ASy =25°(S03) - 25°(S05) — 5°(0,)

AHp =2(256,4) — 2(248) - 205 = -188,2 J.mol " K.
AHp =-188,2 J.mol' K

La variation d’enthalpie libre standard de réaction (AGg) :
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AGr= AHy - T\ASy

AGr=-197,8 —298(-188,2.107) = -141,71 KJ

2/ L’enthalpie libre standard (AGg) de la réaction d’oxydation de SO, 4 T5:
AGr= AHg(T>)- T2ASR(T>)

Loi de Kirchoff : AHp(T>) =AHp(Ty) + fTT: 29, CpdT
AHg(T,) =AHR(Ty) +ACH(To-T))

AC,=%9,Cy, (produdtsy¥,C, (réacti¥s
AC, =2C,(S03) — 2C,(SOy) — C,(02)

AC, =2(65,3) — 2(47,8) — 31,6= 3,4 .mol" K",
AHp(T,) =-197,8 + 3,4.107(750-298) = -196,26 KJ
AHR(T;) =-196,26 KJ

Loi de Kirchoff : ASy(T,) =ASk(Ty) + fTle 29, Cp
ASy(T2) =ASp(T1) +AC, In 2

AC,=3,4 J.mol K.

750
298

ASR(T,)=-188,2 + 3,4 In(>) = - 185,06 J. K.

AGR(T,)= AHg (T)- THASR (T2)
AGr=-196,26 — 750(-185,06.107) = -57,465 KJ
3/ Le domaine d’existence de & :

250,(g) + O2(g) «—— 250;(g) Nrot

t= 100 50 0 150
teq 100-2&¢q 50-E¢q 28eq 150-£.=102moles

Domaine d’existence de &eq @ 0 < &< n (valeur minimale) =) 0 <&.<50

a) Le degré d’avancement o :

—fea _ 28 _ 96 a=0,96
fmx 50

b) Les pressions partielles a 1’équilibre :

nsoz _ 100-28¢q  100-2(48)
Py =Xcp.. P, avec X¢p. = = = =0,039
50,~ &s0,-I2 S0, e 10z 1oz ,

_ _noz _ 50-%q  50-48
Py,= Xo,- P, avec Xy, = e 102 102 =0,019
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nso3 2Eeq 2(48)
Pen.=Xcp.. P, avec Xc¢p. = = = =0,94
503~ As505-12 S04 ne 102 102 )

PSOZZ 0,039 PZ 5 POZZ 0,019 Pz et PSO3: 0,94 PZ
¢/ La valeur numérique de P, a partir de la constante d’équilibre Kz, :
AGg (T2)= -RT:LnKr,

_ AGR(T2) 57,46 5105

KT2= e RT2 =e 8,31X7 50 = 9 9 9 3

Kz, =9993

2 2 p2
PSo, XS05P2

v
{ 0,P%, (Xo,Py)(X202P3)

. .
Kr, =ma;'= (T[ipi Veq = P

2
P = X503
2 KppXogX2
T24024503

P, =3,1 atm

= 3,1 atm

4/ Effet de quelques facteurs d’équilibre

- Si on diminue la température (on refroidit le systéme réactionnel) alors I’équilibre se
déplace dans le sens ou il produit de la chaleurt) le sens exothermique (AHy <0) ©le sens
1

-Si on augmente la pression (avec V#cste), I’équilibre se déplace dans le sens ou la
pression diminue c'est-a-dire sens ou ng,, diminue ( sens 1).

-Si [SOs] augmente = sens ou SO3 est consomme =ns 2

-Si[0O;] diminue => sens ou on produitdu O, => sens 2

Exercice V.13

La fabrication industrielle du chlore se déroule a 298K comme suit :
4HCl(g) + Ox(g) <> 2Clx(g) +2H0()
1- Exprimer la constant d’équilibre K, en fonction des pressions partielles
2- Calculer la variation d’enthalpie et d’enthalpie libre de la réaction.
3- En déduire la valeur de la constante d’équilibre K, a 298K et conclure.
4- On réalise la réaction précédente a 900K on a alors ;
4HCI(g) + Oax(g) <—=> 2Clx(g) +2H,0(g)

a- Exprimer K p en fonction des pressions partielles
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b- Ayant initialement 3moles de HCI et 2 moles de O, et en appelant x le nombre
de moles de O,ayant réagi, exprimer la pression partielle de CI, en fonction de
x et de la pression totale P a 1’équilibre.

c- Calculer la pression totale P sachant que K p = 0,28 et x=0,47

d- Comment doit varier P pour augmenter la production de Cl, ?

Données : AH = (HCLg )= - 92,38KJ.mol"" ; AH = (H,0,] )= - 286,87 KJ.mol ™" ; AS r=-
36524 J.K"; R=8,31J. mol' K

Solution V.13
1- La constant d’équilibre K;, en fonction des pressions partielles :
4HCl(g) + Ox(g) <= 2Clx(g) +2H0()
Ky = PCZ[Z4
Po, -Pyc
2- La variation d’enthalpie et d’enthalpie libre de la réaction
La variation d’enthalpie :
AHp = 2AH;(H,0)l — 4AH;(HCl)g
AHp =2(-286,87) — 4(-92,38) = -204,22KJ
AHp =-204,22KJ
La variation d’enthalpie libre :
AGr = AHp — T ASg,
AGp =- 204,22 — (298) (-365,24. 10™)
AGp =-95,387KJ

3- La valeur de la constante d’équilibre K, 4 298K :

o AGy, _AGp
AGg =-RThK, InKy=-—*% K,=e Rr

- 95,387.10°

K,=e 831208 =5347.10"

K,=5,09.10"° (K, est trés grande <——> le sens 1 est favorisé).
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4-
4HCl(g) + O2(g) <—> 2Ch(g) +2H0(g)

a) K p en fonction des pressions partielles :

2 2
7 _ PHzo'PClz

P B P02 : P;licl
b)
4HCl(g) +  Ox(g) <> 20h(g + 2ZHO(g) n
=0 3 2 0 0 5
teq 3-4x 2-X 2x 2x 5-x
Pci, = Xci, - Pr (Xcn : fraction molaire )
Pri, =2 Pp (xap a l'équilibre = “20Léautire,

¢) Calcul de la pression totale(Pr) :

P20 = Xn20- Pr

K’p _ PI?IZO'PEZZ Peiz i Xciz-Pr
Po, -Pyci Py, = Xo2- Pr
Pyci = Xuci- Pr

K = (Xn20- Pr) *(Xc12- Pr)?
P (Xo2Pr). XuaPr)*

) @) ente 1

P (k) ()t B-0* @) Py

N ¢ o I
D'ou: Pr= (B3-40*(2—x) "K',

o= (2.0,47)% (5-0,47)
T (324.0,47)* (2-0,47)

Pr=5,25 atm

=5,25 atm

d- Pour augmenter la production de Cl,, il faut augmenter la pression totale (sens de

diminution de nombre de moles gazeuses)
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