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COURS THERMODYNAMIQUE CHIMIQUE
1 IERE ANNEE LMD

SCIENCE DE LA MATIERE

La thermodynamique est une discipline étrange. La premiére fois que vous la découvrez, vous
ne comprenez rien. La deuxieme fois, vous pensez que vous comprenez, sauf un ou deux
points. La troisieme fois, vous savez que vous ne comprenez plus rien, mais a ce niveau vous

étes tellement habitué que ¢a ne vous dérange plus.

Amold Sommerfeld, 1940

Une théorie est d’autant plus admirable que ses fondements sont simples, qu’elle se rapporte a
des domaines variés et que son domaine d’application est étendu. En ce sens, la
thermodynamique classique m’impressionne beaucoup. C’est la seule théorie physique de
portée universelle dont je suis convaincu que, tant qu’on s’en tient a son champ d’application,

elle ne sera jamais remise en cause.

Albert Einstein, 1949.
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I. 1. Définition

La thermodynamique correspond a une branche de la physique qui étudie le
comportement thermique des corps, plus exactement les échanges de chaleur.

De facon plus générale, la thermodynamique est I’étude des échanges d’énergie qui
accompagnent les changements d’états et les réactions chimiques.

Vers 1770 James Watt invente la machine a vapeur et conduit alors au siecle xixe
(19 ®siécle) a TIétude approfondie des relations entre la chaleur et la mécanique donc la
thermodynamique a pour objectif ’'é¢tude des relations entre la mécanique et la chaleur mais

son domaine s’est entendu vers I'électricité —chaleur et I'optique-chaleur.

Exemple :

-L’énergie électrique se transforme par frottement des électrons dans une résistance en
chaleur [effet Joule].

-L’énergie mécanique se transforme en chaleur par frottement sous I'effet du freinage.

-La lumiére se transforme en chaleur.

I. 2. Systéemes thermodynamiques

On définit un systeme par I'ensemble des corps limités par une surface fermée. On
distingue :
Le systeme isolé : il n'échange ni chaleur ni énergie avec le milieu extérieur. (Calorimétre)
Le systeme fermé : il peut échanger avec l'extérieur uniquement de l'énergie. (Pile)
Le systtme ouvert: il peut échanger avec lextérieur de la matiere et de Iénergie. (Etre

vivant)

Inivers

Figure .1.1 : Systéme thermodynamique.


https://www.futura-sciences.com/sciences/definitions/physique-physique-15839/
https://www.futura-sciences.com/sciences/definitions/physique-chaleur-15898/

1.3. Les grandeurs d’états

On décrit I'état d’un systéme par un certain nombre de grandeurs mesurables appelées
variables thermodynamiques ou variables d’états telles que le volume, la pression, la densité,
la viscosité, concentrations....

Ces grandeurs physiques sont mesurables et ne décrivent pas le systeme. On distingue
deux types :

Les gradeurs extensives : qui dépendent directement de la masse du systeme (nombre
de mole, le volume, concentration...)

Les grandeurs intensives : qui ne dépendent pas de la masse du systeme (pression,
température ...
1.4. L’Etat du systéme

L’état du systéme est définit par des grandeurs macroscopiques observables (m, P, T,
V,...) dites aussi variables d’état. A un systeme donné, il est aussi associé tout un ensemble

d’états possibles. Les variables d'état caractérisent le systeme lui-méme.

1.5. L’Equation d'état - Fonction d'état
La description des systemes thermodynamiques et I'étude de leurs variations se fait a
I'aide d’équations a plusieurs variables : les équations d’état ou fonction d’état.
L’existence de cette équation implique que les grandeurs physiques P, T, V sont liés
entre elles par une relation déterminée.
Par exemple : L’¢quation d’état des gaz parfaits : PV = nRT
Avec: R =Cste des gaz parfaits = 8,314 J.mol .K
P =Pression a lintérieur du systeme en Pascal (Pa)
V= Volume du systéme en m®
T= Température du systeme en Kelvin (K)
n :nombre de moles de gaz du systéme en moles (mol)
Cette équation permet d'exprimer V en fonction des autres variables d'état n, T et P :
P=nRT/NV

. . . _ (2" :
Si T est constante, P varie avec V, on écrit alors dp = ( Tv ) dv
T

b
Si V est constant, P varie avec T, on écrit alors W - (53 ) a
v

Donc : dP est une fonction d’état

FilLd ‘o P ,
d
dP = dp1+ dpy = (5 ]‘.‘" " ( av )T '



1.6. Notion de la température
La température est une grandeur physique macroscopique qui permet de rendre compte
de I'état thermique d’un corps. Elle est un indicateur de I'agitation des particules constituant

le corps. Plus la température est élevée et plus les particules ont des mouvements agités.

1.6.1. Echelle de la température

On choisit un thermométre qui traduit la variation d’une grandeur physique avec la
température et des points fixes auxquels on attribue des valeurs particulieres, cet intervalle
étudié¢ est divis€ en parties €gales, chaque partie représente un degré de I'échelle considérée.
Ainsi on peut définir plusieurs échelles :
Il s’agit alors de relier la température ten a la grandeur thermométrique.
On aura x= f(t).
Le plus simple serait que 'on ait X=t .
On choisit une relation plus générale : x=a+bt
La grandeur thermométrique X , onaura x=a+bt ; At=0, on déduit xo=a

A t=100, on déduit : X100=Xo+100b , d’oil  ;_ Y=o
100

Noo—Xo #

. . .
La relation devient : *=%* g0

Soit x:_\b[' 1+mf']
T 100x

S . Xoo—Xo
Anpi x=xy(1+ar) avec a=———%
Donc on peut écrire ol L+ar 100x,

a :est le coefficient du thermométre.

1.6.1.a-Echelle Celsius

Le degré Celsius (°C) est l'unit¢ de I’échelle de température Celsius, introduite en
1948. Son nom est une référence a I'astronome et physicien suédois Anders Celsius, inventeur
en 1742 d’une des premicres échelles de température. Cette unité de mesure est d’usage
courant a travers le monde, a exception de quelques rares pays dont les Etats-Unis.

La glace fondante --------------- > 0 sous pression atmosphérique standard

L’eau bouillante ------------- > 100 sous pression atmosphérique standard

Son unité est le °C, degré Celsius. Echelle linéaire dite centésimale car lintervalle de

température entre la glace fondante et l'eau bouillante est divisé en cent parties égales.



1.6.1.b-Echelle absolue (ou échelle des gaz parfaits) T

Son nom est une réference a William Thomson, mieux connu sous le nom de Lord
Kelvin. Cette unité est en relation directe avec I'énergie interne d’un corps :

Si un corps n’a plus aucune énergie interne (c’est-a-dire si ses particules ont
completement arrété a vibrer et qu’il n’y a plus aucune agitation thermique), il a une
température de 0 K (on dit que le corps a atteint «le zEéro absoluw) : c’est la température la plus
basse qui puisse exister. Le kelvin est I'unit¢ SI de la température
Conwversion : T(K) =0 (-C) + 273

1.6.1. c-Autres échelles linéaires.

Fahrenheit (pays anglo-saxons) : glace fondante 32°F ; eau bouillante 212°F. Le symbole
utilisé pour exprimer une température en degrés Fahrenheit est tr.
Conversion T F(cF) =1,8 - 6(-C) + 32

1.6.2. Mesure de la température

L’instrument de mesure de la température est le thermométre. Il existe deux types de
thermometres. C’est un dispositif fondé sur un phénoméne physique qui dépend de la
température et convenablement gradug.
Il existe difféerents types de thermométres utilisés dans la pratique, ci-dessous quelques
exemples les plus utilisé :
1- Les thermometres a mercure.
2- Les résistances de platine utilisables entre de 200 a °C630.
3- Les thermocouples basés sur I'effet SEEBECK de 600 a 1300°C.

4- Les résistances a semi-conducteurs en Germanium (Ge) pour T< 77 K

o

échelle

I tube de verre

| - réservoir de liquide

Figure 2 : Thermométre a dilatation



1.7. Equilibre thermodynamique d'un systéme

Un systeme est dit en équilibre thermodynamique lorsque ses paramétres d'état ont une
valeur identique en tout point du systeme. L'état d'équilibre implique de respecter
simultanément trois conditions :

L'équilibre thermique : la température T est la méme en tout point du systeme,
constante au cours du temps.

L'équilibre mécanique : la pression P est la méme en tout point, et ne varie pas au
cours du temps.

L'équilibre chimique : la composition chimique du systéme ne varie pas.

1.8. Les différentes transformations

Un systeme subit une transformation lorsquil passe d'un état a un autre. Lors d'une
transformation, le systtme suit une trajectoire dans lespace des variables d'état : la
connaissance de la trajectoire et de la vitesse a laquelle elle est décrite définissent la

transformation.

*Transformation isotherme : elle s’effectue a température constante (T = cste).

* Transformation isochore: elle s’effectue a volume constant (V = cste).

* Transformation isobare: elle s’effectue a pression constante (P = cste).

* Transformation adiabatique: une transformation adiabatique est une transformation au
cours de laquelle le syst¢tme n’échange pas de la chaleur avec le milieu extérieur.

* Transformation monotherme : Une transformation est dite monotherme lorsque la
température du systeme est la méme avant et aprés la transformation. La température peut
varier pendant la transformation.

* Transformation mfinitésimale : on dit qu’une transformation est finitésimale lorsque les
états d'équilibre initial et final sont infiniment proches

* Transformations réversibles ou (idéales) : ce sont les transformations infiniment lentes
d’une succession d’états d’équilibres.

* Transformations irréversibles (réelles) : ce sont des transformations rapides et brutales hors

équilibre.
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1.9. La calorimétrie

La calorimétrie est science qui s'occupe des mesures des quantités de chaleur.
Elle repose sur le principe de [l'‘égalité des échanges de chaleur : lorsque deux corps
n'échange que de la chaleur, la quantité de chaleur gagnée par l'un est égale a celle perdue
par lautre (en valeur absolue).

Soient deux mémes quantités d'eau, I'unc a la température t;. L’autre a la température
t,. Mélangeons maintenant ces deux masses d'eau, lune a la température t; et lautre a la
température to. Le mélange obtenue sera a la température teqégale aou:ty —teg = teq - t1

Si nous navions pas les mémes masses d'eau, par exemple les masses m; et mp, nous

constatons que la température teq dépend du rapport de leurs masses :
(M1 + Mp)teq = (Muty + Mptz) oU Mp(tz — teg) = Mu(teq - ).

Si nous avions deux liquides différents, teq dépendrait de la nature des deux liquides. Il
faut faire intervenir deux coefficients ci et c, qui traduisent la capacité des corps a stocker
I'énergie thermique :

Mp C2 (12 — teq) = MuCa(teq - 1)
My C1 (teq - tl) + m2C2(teq - tz) =0

La quantit¢ mc (tr - t) s'appelle la chaleur Q échangée avec l'extérieur par un corps de
masse m, de chaleur massique ¢ quand sa température passe de la valeur t;ja la valeur t;.
Cette quantité de chaleur est égale a la variation d'énergie thermique du corps: Q=m.c.t
serait la quantité d'énergie thermique stockée.
Sit; >t , le corps aregu de I'énergie et Q >0.
Siti<tj, le corps a cédé de I'énergie et Q <O0.

La chaleur massique ou capacités thermiques massiques
La chaleur massique «c» d'un corps est la quantitt de chaleur qu'il faut fournir (ou

prendre) a lunité de masse de ce corps pour que sa température s'éleve (ou s'abaisse) de 1 K

(ou1°C). L'unité de chaleur massique est le J.kgt.K* ould.kgt.cC™.

1.9.1. La capacité thermique. La valeur eneau

Le produit m c s'appelle la capacité thermique C d'un corps :C = mc, son unité est J.K™2.
L'équivalent en eau (ou valeur en eau) d'un systéme est la masse d'eau | échangeant la
méme quantité¢ de chaleur avec l'extérieur quand il subit la méme variation de température :

m.c.T =C. T =pc..T donc p= C/ ce

11



1.9.2. La chaleur latente L (Ly ou L¢)

C'est la chaleur quil faut fournir a la masse unité du corps étudié (ou qu'elle céde) pour
changer d'état (a température constante).

Pour un corps de masse m: Q =m L
1.9.3. La méthode des mélanges

Dans un calorimetre adiabatique, de valeur en eau |, on verse une masse m d'eau, le tout
étant a la température T; . On y met alors le corps dont on veut déterminer la chaleur massique
c', sa température étant Ti' et sa masse m'. On attend I'équilibre pour repérer la température
finale. On aura donc :

Q'=m.c'(Ts - T{") : la chaleur recue ou cédée par le corps m

Qeart Q eav= (o) (Te-Ti)) + mce (Ts- Ti) = C(Te- Ti) + mce (Tg- Ti) : la chaleur recue ou
cédée par le corps m et la calorimétre

Systeme adiabatique : Qcat Q eaut Q=0

m.c'(Te - T+ C(Ts - T) + mce (Te- T))=0d’ou - m.c'(Ts - Ti') = (M + Wee(Ts - T)

1.9.4. Le calorimétre

Un calorimétre est un systeme isolé donc adiabatique a [lintérieur duquel les transformations
effectuées s'accompagneront donc d'un bilan thermique nul.

Il existe deux calorimétres : le calorimétre de BERTHELOT et le calorimétre BUNSEN.

thermométres

H—

agitateur

enceinte B- | 49 =]
adiabatigui :

A e R e )

Figure 1. 3 : Le calorimétre de BERTHELOT et le calorimétre BUNSEN
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CHAPITRE II :

1 PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
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I1.1. Enoncé du premier principe

Le premier principe de la thermodynamique est un principe de conservation de
I'énergie. Il stipule que la quantité d'énergie dans I'Univers est constante. On peut I'énoncer
comme suit : « L'énergie se conserve, elle ne peut étre ni créée, ni détruite »

Pour tout systeme, il est possible de définir une grandeur extensive, homogeéne a une
énergie, appelée énergie interne et notée U.
Le premier principe postule que la variation d'énergie interne U d'un systeme au cours
d'une transformation ne dépend que de I'état initial et de I'état final du systeme :
U 4 = Ufina-Uinitiar €St indépendante des transformations qui aménent le systéme de ['état
initial & l'état final.
11.2. Définition de 1’énergie interne U

Tout systeme est caractériseé par une energie interne notée « U », constituée de
Iensemble de toutes les énergies stockées dans la matiere sous ses différentes formes.
(SEnergies cinétiques associées aux mouvements des particules+ Y Energies potentiels

associees a leurs interactions aux niveaux des molecules).

Au cours d’une transformation d’un systéme, la variation de I'énergie totale ( A U) est

égale ala somme de toutes les quantités d’énergies échangées avec le milieu extérieur :

Ay =Q+W car Ec;et Ep; pour les transformations thermodynamiques sont constantes
11.3. L’expression mathé matique du premier Principe

L’énergie interne est égale a la somme des quantités de chaleur Q et de travail W
échangées entre le systeme et le milieu extérieur, soit : AU = Usinal-Uinitial = W + Q

L'énergie interne U est une fonction d'état alors que le travail W et la chaleur Q ne
le sont pas. La quantit¢ de chaleur et le travail échangés dépendront du chemin suivi pour
passer d'un état initial a un état final du systeme. L'énergie interne, le travail et la chaleur
sont exprimés généralement en Joule (J) qui est l'unité¢ standard internationale.

En désignant par AU (systéme) la variation de I'énergie interne du systétme et AU (milieu
extérieur) la variation de I'énergie mterne du milieu extérieur, le premier principe se traduit par

Iégalit¢ : AU (systeme) +AU (milieu extérieur) = 0.

15



C’est une énergic exprimée en Joule [J] ou en [cal]. Pour une transformation isolée :
(U reste constante) et la variation d’énergie interne est nulle. AU= 0= Q+W —»Q=-W.

Pour une transformation fermée la variation d’énergie interne est nulle car I'état initial
et I'état final sont identiques.

AU<Q I'énergie est cédée par le systeme.

AU>0 Iénergie est fournie au le systeme

I1.4. Notions de travail et de chaleur
Au cours d’une transformation, un systéme peut échanger de I’énergie avec le milieu
extérieur sous différentes formes. Dans ce cours, seuls les échanges sous forme de chaleur et

de travail mécanique seront pris en considération.

11.4.1. Travail mécanique W (travail des forces de pression)
En thermodynamique la définition formelle du travail est le transfert de I'énergie d’un

systéme mécanique vers un autre.

a
Figure 11.1. Travail des forces de pression

Un opérateur exercant une force F sur un corps fournit le travail W= F-6x lors d'un
déplacement infinitésimal 5x. On emploie la notation W pour un travail élémentaire
correspondant a un petit déplacement. Dans le cas particulier des forces de pression :

OW=-Pext dV, 0UPey; est la pression extérieure au systéme considéré dont le volume
varie de dV. Le signe de 6W indique si le systeme recoit (dV<0) ou fournit (dV>0) du travail
a lopérateur. Lorsque le systeme est en équilibre mécanique avec l'extérieur, Pext=P (pression
du systéme) etalors | dW = F.dx = Pgy.S.dx = P,dV
L'unité internationale de pression est le Pascal. (1Pa=1kg/m.s).

Transformations isochores (a volume constant) :

Onsait que: dW = —P dV|
Mais V est constant alors W =10

Transformation isobare :

Onsait que : IdW = —P dV]

16



Puisque P est constante : W = —P__, (V, — V;)|  avec Vi = volume initiale et V, = volume
finale

Transformation réversible isotherme :

Pour une transformation réversible : la pression du gaz est la pression externe.

Onsait que : |dW = —P dV]
av v,
W=—|PdV=— | nRT —=> W = —nRTIn—
|4 Vi
Vi Vi
Transformation irréversible P exierne # la pressiondugaz : W = —P V,— V

11.4.2. Notion de chaleur (Q)

Lorsque le systtme échange de la chaleur (énergie calorifique) avec le milieu
extérieur, cette chaleur provoque une variation de la température ou un changement de son
état physique. Dans ce cas, la quantit¢ de chaleur notée « Q » échangée est proportionnelle a
I'écart de température provoqué (AT) et a sa masse (m). La quantité de chaleur est exprimée

par la relation:  go =m, ¢. dT
Ti et Tf représentent respectivement la température initiale et la température finale.

La constante c représente la capacité calorifique massique (ou la chaleur massique).
Si on utilise la quantit¢ de matieres (moles) et non la masse, on definit la capacité

calorifique molaire ou la chaleur molaire C et la chaleur est donc exprimée par :

dQ=n.C.dT

I1.5. Chaleur de réaction
Considérons un systeme fermé, siége d’une réaction chimique supposée totale :
aA+Bb—>cC+dD
La chaleur de cette réaction a la température T est égale a I'énergie calorifique
échangeée avec le milieu extérieur lorsque les réactifs A et B ont réagi dans les proportions
steechiométriques pour former les produits C et D. elle se produit soit :

A volume constant, la transformation est isochore :  AU= Qy; si Q,> 0 le systeme

gagne de I'énergie calorifique au cours de la réaction. Elle est donc endothermique. Si Qy < 0
le systeme perd de I'énergie calorifique au cours de la réaction. Elle est donc exothermique.

A pression constant, la transformation est isobare : AH= Qp

17



Généralement, les réactions chimiques sont réalisées a P=cste et la chaleur de réaction est

encore appelée : Enthalpie de réaction.

*Si AH g> 0: la réaction est dite endothermique. Elle absorbe de la chaleur.

*Si AHg< 0: la réaction est dite exothermique. Elle céde de la chaleur.

*Si AHr= 0, alors la réaction est dite athermique. Elle n'échange pas de chaleur

Pour pouvoir comparer entre les chaleurs des différentes réactions, il est nécessaire de
préciser les conditions dans lesquelles ces réactions sont effectuées. On définit alors
I'enthalpie standard de réaction pour chaque réaction qui présente la variation d’enthalpie
accompagnant la réaction dans les conditions standards.

Rappelons que D'état standard correspond a I’état physique dans lequel le réactif ou le
produit est a I'état le plus stable, sous une pression de 1 atm et a la température envisagée T

(généralement, = 25°C).

11.5.1. Relation entre Qp et Qv

Pour un systeme qui évolue d'un état initial i a un état final f, AU= Q+W, sila
réaction a pression constant AU= Q ,+W= Q , — P (Vs V))
AH = Q= A(U+PV) = AU + A(PV)
On peut réécrire l'expression ci-dessus en considérant que seuls les gaz sont
compressibles: AH=AU+A(PV)ga; , le gaz est parfait :
(Vs-Vi)= (c+d) RT /P- (a+b) RT/P =Ang, d’ou on peut tiret la relation suivante :

Qp = Qy + AnRT

11.5.2. Capacité calorifique molaire

La capacité calorifique ou thermique molaire est aussi appelée chaleur spécifique. Elle traduit
la quantit¢ d'énergic nécessaire pour ¢lever d'un kelvin la température d’une mole du corps
pur .Son unité est [J/mol.K] .

A Volume constant, dU =dQ (dV=0,doncdW=0) — AU=Q=mC,AT = Q,

Cequidonne Cv = (dU/dT),

Cyest la capacité calorifique a volume constant.

A pression constante  dH = dQ (dP=0) — AHFAC=mEAT

Ce qui donne Cp = (@H/dT),
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C, est la capacité calorifique a pression constante.

11.5.3. Relation entre C, et C,

Sachant que  dH = dU + d(PV)
Etque dH=Q,=ncC,dT e dU=Q,=nC,dT

nC,dT =nC,dl +d(py) Mas PV =nRT

Onauradonc nC,dT =nC,dT +d(nRT)=nC,dT +nRdT
Relation de Mayer : Cpb— C, =R

Cette relation est applicable pour Cp et Cv capacité thermigue molaire a pression constante et

a volume constant.

Attention on trouve aussi la relation : Cp-Cv =n R

Il s’agit de : Cp [capacité thermique a pression constante (J/K)] et Cv [capacité thermique a
volume constante (J/K).

I1.6. Transformation réversible d’un gaz parfait :

11.6.1. Transformation réversible

Une transformation réversible est une transformation effectuée a température constante.

L’énergie et enthalpie : AU=0 et AH=0

D’aprés le premier principe de la thermodynamique dU=dQ+dW=0 alors dQ= -dW

Dans le cas d’une transformation faisant passer le systéme d’un volume initial V1 a un autre
volume final V, ona

P;Vi=nR T

P,Vo=nRT
On aalors P1V1=P,Vs

Loi de Boyle-Mariotte V=RV, ==KV, =PV = cste

La courbe représentative de cette fonction sur le diagramme de Clapeyron est donc une
hyperbole.

Figure 1.2 : Diagramme P=f(V) isotherme
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Le travail :

2

2 2 dv dv Vy
WlZZ_JPdV:—f ?1RT—=—n.RTf — = —nRTIn—
1 1 %4 1 |4 1

W,, =nRTI i RTI P
2 =1 .nV2 =n .nP1

La quantité de chaleur :

Vi Py
dQ=-dW dou Q42 = Wy, = nRT Inv— =nRT IrJP—

2 1
11.6.2. Transformation adiabatique

Une transformation adiabatique est une transformation effectuée sans échange de chaleur avec
I'extéricur. dQ=0.

D’apres le premier principe de la thermodynamique dU=dQ+dW=0 alors dU = dW

dU = dW = nCydT = —PdV nCydT + PdV =0

Pour un gaz parfait : PV =nRT ; d(PV) = nRdT

VdP+PdV

nRk

dPV + PdV =nRdT —p dT =
On remplagant

VdP+PdV

ncy ( )+Pav =0

T

Cy .VdP + CyPdV + RPAV = 0 >

Cy.V.dP + PdV(Cy +R) =0

CyVdP + CpPdV = 0=C var C PAv._
v +Cp = VPV‘l' Py

dv dP CpdV dP
Cp—+4Cp—=0d——+—=0
Py v G,V P

Cp/Cy =y d'ou: };%4_%: 0=>

dv dP

Y’-?-I- ?:Csfea’

ylogV +logP = cte=>
logVY + logP = cte =

logP.VY = cste > BV =cste 20



La formule de Laplace  py» — cste|

En combinant la formule de Laplace avec I'équation caractéristique des gaz parfaits,

on obtient les expressions reliant soit T etV soit T et P.

‘TV?'_I = cste| et ITY PV — cstel Oou encore

1-y

TP

= cste

La représentation de cette fonction sur un diagramme de Clapeyron [P=f(V)] est ci-

dessous :

Y (m?kg)

Figure 11.3 : Diagramme P=f(V) adiabatique

Le travail

La variation de I'énergie interne est égale au travail regu par le systéme.

AU=Q +W <=2>

AU = W = nCy(T, — T,)

[PV, P

W — nc ) “Vepv. _pv
_”'Vt-_a-;f{' nRk _R('Ez V1)

Cy
W=——(~PV, — P T
CP_CV(Z Z J..J.)
PV, — P13
% _
Cy
PV, — PV
W= 2V 32 i¥1
y—1

Enthalpie et énergie interne

Les expressions de I'enthalpic et I'énergie interne Seraient :
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AU =n C!)(Tz — Tl) — le
AH = AU + APV S AH = AU + (P,V, — P,V;)
AH = nCy(T, — T,) + (nRT, — nRT,)

AH =nCp(T, —Tq) (2°™ loi de Joule)

C
% =y AH==yn Cy(Ty — Ty)=yAU

11.6.3. Transformation isochore
P T

Dans une transformation isochore et d’aprés I'équation des gaz parfa P, T,

La représentation de cette fonction sur un diagramme de Clapeyron est la suivante :
P
()

Paf- - —92

Pil — 41
I

v

—

[0} Vi=Va {m3;kg}

Figure 1.4 : Diagramme P=f(V) Isochore.

Le travail
dW =—-P.dV = W,,=-[ PdVv=0
Donc Wi, =0

La quantité de chaleur

dU = dQ + dw

Donc Q. =mC, AT = Q,

L’énergie interne et enthalpie

AH = AU + A(PV) = m C,(T, — Ty)=Q,
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11.6.4. Transformation isobare

A pression constante et d’apres I’équation des gaz parfaits 5_1 - %
2 2

Cette fonction est représentée sur un diagramme de Clapeyron comme suit :

p
(R)
Pi=pPa 1

T
[
— — — — &

|

|

l

[ v
(8] Vo V4 {m:img:'

Figure Il. 5 : Diagramme P=f(V) Isochore.

Le travalil :
-2
Wi, = _J

1

Wi, = —P; (:Vz_V:L) = —P, (Vz_Vl)

2
Pdv = —Pf V= —P (Vo —V})
1

Oubien w,, = —P [V, —V;) = —(P,V, — P,V;) = —(nRT, — nRT,)
Wi, = —nR(T,—T;)

La quantit¢ de chaleur

dH = dU + d(PV) = dQ — PdV + PdV + VdP

Q2 =AH = Qp, =m¢, (T, — Ty)

L’énergie et enthalpie

Aﬂ.l[»'I =m CIJ‘ (Tz - Tl)

AH=mC, (T, — Ty)

Remarques : toutes ses équations sont valables pour les systemes fermés
Pour un gaz monoatomique : Cp=5/2R et Cv= 3/2 R.

Pour un gaz diatomique : Cp=7/2R et Cv=5/2 R



CHAPITRE Il : THERMOCHIMIE

APPLICATION DU 1 IER PRINCIPE & LA CHIMIE
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I11.1. Définition
La thermochimie est le domaine de la chimie qui étudie les échanges d'énergie
qui accompagnent les réactions chimiques. Les énergies mises en jeu sont la chaleur et le

travail des forces de pression (ou travail mécanique).
I11.2. Changement latente de changement d’état

Lorsqu'un corps pur subit un changement d’état & pression constante, la température

reste constante mais le systéme échange de I'énergie calorifique et du travail.

T( température)

T final I e i e
p,
4
7
Twl - o e ‘/ l,*
f/l
o)
;’/- -
,,/"" :
T initial [~ 1. i . m W v
t ( temps)

Figure 1.1 : Diagramme de changement d état

La quantit¢ de chaleur échangée avec le milieu extérieur lors du changement d’état est

exprimée par la relation :
£ final

T TV . T
AHr = [; Cp soitey dT + AH_+ Jr Cp G dT +AH  + ‘IT-N- C, (e dT

initial

Tt est de la température de fusion
Ty . est de la température de vaporisation
AHs est la chaleur de fusion

AH, est la chaleur de vaporisation
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I11.3. Chaleur de réaction a différentes températures

La chaleur de réaction Q; est la quantité de chaleur recue ou cédée par un systeme

au cours d'un avancement < de la réaction a une température T. En laboratoire, les
réactions ont lieu le plus souvent a pression atmosphérique constante.

Soit la réaction chimique suivante effectuée a P= constante a une température T :

aA +bB AHZ? ¢cC+dD

=

Supposons qu’on connait la chaleur de cette réaction AH° a une température To.

Pour déterminer on peut imaginer 2 processus :
a Le processus direct : la réaction est effectuée a la température T.
b Le processus indirect :

1. On fait passer la température des réactifs de T a To.

2. On effectue la réaction a To.

3. On fait passer la température des produits de To a T.

T: aA+bB AHf : cC+dD T
H, AH,
To. aA+bB AH, _cC+dD T,

L’enthalpie est une fonction d’état et ne dépend que de ‘état initial et I’état final

Le bilan de cette réaction :

- -T . T i
AHy = JTT" aCy(A) dT + ff’ bC,(B)dT + AHy + Iy cCp(C)dT + [ dCy(D)dT

MHr = — [" aC,(A)dT - [* bC,(B)dT 4 aHj, +J‘TTO cC,(C) dT + Lf; dC,(D)dT

To T,
AHyp = Az, + fp [€.C,(C) + d.C,(D)] AT — [1 [a.C,(4) +b.C,(B)]dT

Posons Y nCy(produits) — X nCy(réactifs) = AnC,
T

1 '*® |oi de Kirchoff AH7 = AHp, + fﬂ-'ﬂcp dT
Tp

Si AncC, est constante AHy = ﬂ.H;-o + ﬂnC,,(T —Ty)

Dans le cas ou la réaction chimique s’effectue a volume constant :
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T
AUy = AUz, + fﬁmcv dT

To

2 ®™€ i de Kirchoff

I11.4. Détermination des chaleurs de réaction a partir des enthalpies de formation

Dans une réaction on peut imaginer deux processus difféerents pour obtenir des

produits soit : Formation des produits a partir des éléments

Formation des réactifs a partir des élements puis transformation des

réactifs en produits

E AI_{})(prcnzluits.}

Eléments > Produits

Z AHP[réactif&) AHg

Réactifs

Figure 111.1 : Bilan d 'une réaction

Selon le cycle formé, on peut écrire :
Y AHY (produits) = ¥ AHp (réactifs) + AHp
111.4.1. Définition

L’enthalpie de formation AfHO d’'un compos¢ est la variation

d’enthalpie

accompagnant la réaction de formation a pression constante, d’une mole de ce composé a

partir de ses éléments pris a leur forme la plus stable, pris sous leur forme la plus stable dans

les conditions standards. (T= 289 °K et P= 1 atm).

Il faut savor que lenthalpie de formation des éléments purs est nulle car la stabilit¢ d’un

composé est plus grande que I'enthalpie de formation.

Donc : 1l s’agit de la loi de Hess  |AHS = X AH? (produits) — ) AH? (réactifs)

I11.5. Energie de liaison

L’énergie d’une laison covalente est I'énergie libérée au cours de la formation de cette

liaison covalente entre deux atomes supposés libres a I'état gazeux.

Par définition, elle est égale a la variation d’enthalpie nécessaire pour effectuer la

réaction de formation cette liaison chimique.

A(g) + B(g) » A- B aT=298°Cetlatm

Ces énergies sont exprimées en calories ou en joules.
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Les enthalpies de formation de liaison (4 /) sont toujours négatives, cela veut dire que
les atomes pris a I'état libre se combinent entre eux en dégageant toujours des quantités

d’énergies importantes.

Energie
&

A+B (arromes fibres)

.

Etat mitial >

AH =0

A-B (arromes lids)
Etat final 3

L

Figure 111.2 : Dégagement d’énergie lors de la formation d une liaison

L’enthalpie de formation correspond a I’énergie de la formation de HCI a partir de ses
constituants simples a I'état moléculaire. (Synthese).

1 1. @
EHZ(g) +E(‘l2(ﬁﬂ) L HCl(g)
AHp = —22.05 kcal.mol™!

L’¢énergie de liaison correspond a la formation de HCI a partir de ses constituants a
I’état atomique gazeux : (Hg) et (Cl g).
H(g) + Cl(g') AHg_q HCE(g) AH°y_ = —103 kcal. mol~!
- —_— >

ey_ci = +103 kcal.mol™!

Exemple : L’enthalpie standard de cette réaction a partir des atomes libres.

6 H(g) + 2C(g) > C,Hs(g)
AHR = 6 AHc_ppy + AH(c—)

AH? = 6(—99) + (—83) = —677 Kcal
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CHAPITRE IV : 2 EME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
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IV.1. Introduction

Le premier principe affirme ['équivalence entre les différentes formes d’énergie, et ne
pouvant en aucun cas nous renseigner sur les sens d’une évolution donnée. Et n’indique pas
dans quelque sens se fait la transformation.

Le second principe quant a lui contrairement au premier principe, peut de prévoir l’évolution

d’un systeme.

IV.2. Enoncé de CLAUSIUS.
Expérimentalement, une quantitt de chaleur ne peut jamais étre transférée spontanément
d’une source froide vers une source chaude.

=
T [™ t

Evolution
naturelle

Impossible

Il est cependant possible de transférer de la chaleur d’un corps froid a un corps chaud, en
imposant certaines modifications au milieu extérieur.
IVV.3. Enoncé de KELVIN

Lors du freinage d’une voiture la température des freins s’élévent ; de I'énergie cinétique a été
transférée sous forme thermique au systetme de fremnage. Inversement, il n’est pas possible de

mettre en marche une voiture en prenant de I'énergie thermique aux freins.

Source d’énergie (Q)

l

\ Impossible O—P Travail (W)

Roue de voiture sur une pente
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IV 4. Enoncé du Second Principe pour un systeme fermé

IV 4.1. Définition
Physiquement, lentropie est une grandeur abstraite qui mesure le degré de désordre d'un
systeme a I'échelle microscopique.
IV 4.2. Enoncés du deuxiéme principe
La thermodynamique classique cherche a expliquer le sens privilégié des transformations
naturelles ou spontanées, mais elle postule simplement lirréversibilité de ces transformations
observées expérimentalement.

Bilan énergétique
Une machine préleve de la chaleur Q d'une source froide a température T, < T; et la transfere
entiérement vers une source chaude a température T1.
Comme T,< Ty, ce transfert de chaleur est impossible selon Clausius et ce cycle est

donc irréversible en pratique.

—=— ==£>0

7ng dQ dQ
T T, T,

= <50

- BdQ_l_fAdQ BdQ_ Bd_Q Q Q
A AT, J, Ty T, T4

Y

Puisque le transfert d'une quantité de chaleur d'une source froide vers une autre source chaude
est impossible selon Clausius, on en déduit que pour un cycle réel d'une machine,

il faut donc : ZdTQ <0

On peut donc en déduire que pour un cycle réversible d—Q =0

T
Et pour un cycle irréversible: Z_ <0

Concept d’entropie
Considérons un systeme fermé passant d'un état initial (A) a un état final (B) en échangeant de

la chaleur avec le milieu extérieur atempérature T.

Dans le cas d’une transformation réversible.
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>V
Cycle d’une transformation réversible
Cycle d’une transformation réversible
Le bilan énergétique des deux transformations

Zd—Q—deQ“)+fAde—o - deQtli)_deQ(ZJ _ 0
T J, T T a T 4 T

B

= J‘BdQ(l) _ J‘BdQ(Z) _ fB dQrey
a T a T a T

Jhe dOr'el.’
4 T

Cette grandeur dépend uniquement de I'état initial et de I'état final, elle ne dépend pas du
chemin suivi.

Donc: S= J’ FdQrep
A T jB dQT‘eT.’

Avec la variauon ae renropie : S= Sg-Sa= T
A

Dans le cas d’une transformation irréversible:

Considérant un cycle irréversible formé par une transformation irréversible de l'état initial (A)

a l'état final (B) et une transformation réversible de (B) a (A).
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réversible

irréversible

Cycle d’une transformation irréversible

Le bilan énergétique des deux transformations.

Zd_Q _ J‘Binﬂ‘ +J.Aerev <0
T 4 T B T

B th"}‘ B d Q-}‘eu
5 f _ f rev
A T A T

B in?‘:‘ 5 erev inn‘
=>f <f - ; <dS
. T T T
g inr‘r

= AS>J-
A T

Cette inégalité conduit a un terme AS’ ; I'entropie échangée avec le milieu extérieur.
AS (sy)s=AS(crée) +AS(ext)
B .
AS (sys) = AS (crée) + J. %
4 T
AS (crée) =le terme de source au a Pirrésistibilité
Pour déterminer la valeur de AS (sys) lors d'une transformation irréversible on imagine que le
systeme se transforme de maniére réversible en le ramenant du méme état initial voire final (S

et une fonction d'état). AS ne dépend pas du chemin et de la maniere dont s'opéere la

transformation ; la valeur de dépend des états initial et final.

erév -

ASsyer = [ 222 = AS; + [ et

T
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Remarques :

1) S est une grandeur extensive, elle est exprimée en J.K™.

2) T est la température d’échange, elle est égale a la température du systeme uniquement pour
les transformations réversibles.

3) Pour une transformation adiabatique AS:0.

4) Pour une transformation isotherme  AS est donnée quelque-soit la transformation
(réversible ou irréversible) par la relation:

Signification physique de I’entropie

La notion d’entropie est liée aux possibilités de mouvements existants a I’échelle
microscopique (mouvements de vibration, de rotation et translation).

L’entropie constitue en quelque sorte une mesure du désordre a I’échelle moléculaire.
L’entropie = désordre

La variation d’entropie, au cours d’une transformation, caractérise I'ordre perdu ou gagné lors
de cette transformation :

Si AS> 0 — augmentation du désordre a I’échelle microscopique.

Si AS<0 — ordre augmente a I'échelle microscopique

Le 2eme principe de la thermodynamique dans sa formulation la plus générale affirme que :

qu’au cours d’une transformation d’un systeme, I’entropie totale ne peut diminuer :
ASior = ASgygt + ASext = 0|

s AS,,;=0 (ASS},S,: = —&Sext) pour une transf ormation réversible.

» AS,,: > 0 (AS,5 + AS,,; > 0)pour une transformation irréversible.
Donc :

o Si Pentropie totale augmente, la transformation est irréversible

a Si I’entropie totale reste constante, la transformation est réversible.

a Si Pentropie diminue, la transformation est impossible.
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IV 5.3.Calcul des variations d’entropie.
On peut calculer I'entropie d’un systéme thermodynamique selon le type et la nature de la

transformation qu’il subisse.
Soit un systetme fermé qui se transforme d’une maniére réversible isobare ou la température

varie d’un état (01) vers un état (02).

IV. 4. 3. a. Transformation réversible isotherme

L’entropie d’un Systéme a température constante s’écrit ;

Zdev 1(? Qrev
AS—L T _?—[1 dQrey _T

On sait que T=constante, AU=0 ; donc : AT=0, d’ou Q=-W

2 2qav Vs Vi
W=—deV =—nRTf — = —nRTIn—=nRTIn—
1 v Vi V

On trouve alors :

v, P
va —nRin—=nRIn—

A8 =
T Vi P,

IV. 4. 3. b. Transformation réversible isobare :
L’entropie d’un systéme a pression constante :
dQrev=dQp =ncypdT

d Zd 2
Aq_f ds = f Q”’”:f &=f ne, L
T T, T

2
Sicpestconstante onaura 45 =71 Cp l”f
IV. 5. 3. c. Transformation réversible isochore
L’entropie d’un systéme a volume constant :

dQrev=dQy =nc,dT

2 ZdQv 2 dT
= AS :f dS :f = f ncy_
1 1 T 1 T

T
Si ¢y est constante on aura AS=n CvlnT—z
1
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IV. 4. 3. d. Transformation réversible adiabatique

L’entropie d’un systeme qui évolue de maniere adiabatique

2 2
do
dQpep, =0 = AS=de=f <
1 1 T

IV. 4. 3. e. Aucours d’un changement d’état

=0

La quantit¢ de chaleur qui accompagne un changement d’état physique de matiere :

vaporisation, fusion, sublimation ; est donnée par la relation suivante :

erev Qrev
Qrep = AH = A5 = J. = J. Qrev = T
. . ﬁ'Hunp
Dans le cas de vaporisation : ASygp =M (ou m) N
vap
Dans le cas de fusion : ASs,s =N (0ou m) T;m
AH,,
Dans le cas de sublimation : ASgup = 1 (0u m)—,.:
IV. 5. Expression de ’entropie pour les gaz parfaits
a) Expression en fonction de T etV :
On a démontré que : dU =TdS —PpdV
Onsait que : dU = nCydT et PV = nRT
ds = daT nRT d
D’ou on peut tirer : S = nCV? + TV V
dT dv|
dS = nC,— + nR—
T | i
b) Expression en fonction de T etP :
Onsait que : dH = TdS + VdP
dH VvV
Dou: dS=-———dP
T T
Mais : dH = nC,dT >0y ds = "CP T ot "R_
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¢) Expression en fonction de V etP :

dT dP dv
La loi des gaz parfaits :PV =nRT -)? = + ~

dr av]
Mais on sait que : dS =nCy +nR |

Donc on remplace :

dS= nCv [(dP/P) +dV/V)] + nR(dV/V)

et Cp-Cv=R donc R=Cp-Cv

dS=nCv [(dP/P) +dV/V)] + n(Cp-C¥v}{dV/V)
dS=nCv [(dP/P) +dV/V)] + n(Cp-C¥)}{dV/V)
dS=nCv(dP/P) +nCv (dV/V)] + n(Cp-Cv){(dV/V)

dP av
Et on trouve : dS =nCy.—+nCp—

IV. 6. Machines Thermodynamiques :

Le travail peut facilement étre converti en d’autres formes d’énergie, mais la conversion

d’autres formes d’énergie en travail n’est pas si facile. Mais la conversion de la chaleur au

travail nécessite [lutilisation de certains appareils spéciaux. Ces dispositifs sont appelés

machines thermiques.

Source chaude a T, > T,

w

Source froide a T;

Principe de fonctionnement d’une machine thermodynamicue

V. 6. 1. Définition

C’est un dispositif capable de convertir de I'énergie thermique en énergie mécanique et

inversement et subissant une transformation cyclique.
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Exemples de machine thermodynamiques :
* Machines a vapeur.
* Moteurs a combustion a essence ou a diesel.

* Centrales thermiques ou nucléaires de production d’électricité

Sion fait un bilan énergétique sur cette machine (T.D) ; on peut écrire :

Selon le ler principe de la thermodynamique: Q2 =W + Q;
Selon le 2éme principe de la thermodynamique :

Notion du rendement : n - Weourni _ W _ Q2 — Qs
Qpr'éfevée Q QZ

1
n=1-—<1
On trouve alors : Q2

Le rendement est toujours inférieur a lunité, puisque la quantité de chaleur prélevée de la

source chaude n’est jamais transformée intégralement en travail (énoncé de Kelvin).

IV. 7. Cycles thermodynamiques :

Les machines thermodynamiques fonctionnent avec plusieurs transformations successives

formant ainsi un cycle. Le processus de transformations n’est pas réversible, alors on

transforme ces processus irréversibles par des transformations réversibles afin de faciliter les

calculs, d’ou on obtient des machines idéales.

Il existe plusieurs cycles thermodynamiques : nous citons celui de Carnot qui donne le

meilleur rendement

Cycle de Carnot (moteur idéal)

On appelle cycle de Carnot un cycle ditherme réversible composé de :
e 1—2: Détente isotherme (avec apport de chaleur).

e 2—3: Détente adiabatique.

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

e 4—1: Compression adiabatique.
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,> V

Cycle théorique de moteur de Carnot

Le rendement du cycle de Carnot pour une machine thermodynamique est :

n=1- 0,
Avec :
Qi est la quantité de chaleur perdue a la source froide de température Tf; donc Q1 = Qf
Q2 est la quantité de chaleur prélevée de la source chaude de température Tc; donc Q2 = Qc
Donc : n=1—Q—l= l—Q—f= l—Ti
2 QC TC
IV.8. Enoncé du 3eme principe
Le 3eme principe de la thermodynamique annonce que :
Au zéro absolue (0K) I'entropie d’un cristal pur (solide de structure ordonnée) est nulle
Sok=0
Ce principe également appelé « hypothése de Nernst » affirme qu’au 0 K, il régne un ordre
parfait cad:il n’y a aucune agitation thermique a cette température et le cristal est parfait.
IV. 9. La notion d’entropie créée
En effet, toute transformation réelle d'un systeme doit s'effectuer dans le sens d'un bilan
entropique global sur le systéme et son échange avec le milieu extérieur positif, autrement dit
d'une création d'entropie.
L’entropie créée ne peut pas étre calculée directement mais simplement déduite des deux

entropies (du systéme et 'échangé avec le milicu extérieur).

AScrese = ASH}’S — AS4cn
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Avec :

AS ¢r¢e : La variation d’entropie créée.

AS s La variation d’entropie du systéme.

AS ¢ch: La variation d’entropie échangée avec le milieu extérieur

Or i dQ?‘PE‘
A5, = —
Sys J T

i dQéch - Qirr
Téch Téch

ASgcn = J

Avec : Tech : Température du milieu extérieur échangée avec le systéme, est généralement elle

est constante.

IV. 10. L’entropie d’une réaction chimique

Soit une réaction chimique s’effectuant a dans les conditions standards (P =1 atm et T = 298K)

aA+bB——>c(C+ dD
La relation suivante donne la variation d’entropie d’une réaction chimique :
ASg = Stinat = Sinitiw = €Sy + A5y — aSa) — bS(s)

D’ou on obtient :

ASp208) = Z ASJos (Produits) — z ASDos(Réactif's)

IV. 11. Variation de avec la température
Soit une réaction chimique s’effectuant a dans les conditions standards (P =1 atm et T =
298K)

aA+bB——scC+ dD

En connaissant de cette réaction; on peut determiner a partir de la relation suivante de
Kirchhoff :
T
o o dT
ASy = S59g + fAnCp?
298

T
: o o o dT
AVeC AnCp = ) nCp (produits) — ) AS;y =Sy + fAnCV?
Si la réaction s’effectue a volume constant : 298
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Avec : AnCy = ). nCy (produits) — ), nCy (réactifs)

IV. 12. L’enthalpie libre d’une réaction chimique

L’enthalpie libre (G) est une fonction indispensable pour I'étude des réactions chimiques ; elle
permet de prévoir si une réaction chimique effectuée a T et P est théoriquement possible et

dans quel sens elle évolue.

dG =dH-TdS
AG = AH -TAdS

La relation suivante représente la fonction d’état dite de GIBBS appelée enthalpie libre.
AGEQS - ﬂHzoge =T ’5*52098

AHP et AS? sont calculés en utilisant la loi de Kirchhoff :
L’enthalpie libre standard de tous les corps simples estnulle ; AG=0
Si la réaction est spontanée,AG < 0.

Si la réaction est équilibrée,AG =0.
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