Définition du systeme : Un syst€me est un corps ou ensemble de corps d’délimite par une
frontiere matérielle ou fictive qui le sépare du milieu extérieur. Les échanges d’énergie se font au
travers de cette frontiere (surface délimitant le systeme)

Il existe différents types de systemes thermodynamiques qui sont représentés dans le tableau ci-

dessous:
e Echange de oo
Systeme matiere Echange d’energie Exemple
Isolé Non Non Calorimetre
Fermé Non Oui Piles électriques
Ouwvert Oum Oui Etre vivant
Etat d'un systéme
grandeur intensive grandeux extensive | produit (travail ou chaleur)
force F longueur [ Fl
moment M angle ¢ Mo
pression P volume V' 24 4
tension superficielle 7 surface 5 T
température T entropie S 1.8
potentiel de gravité gz I11ASSe M mg:z
potentiel éléctrique U, | quantité d’'électricité ¢ q.Ue

Evolution ou transformation du systeme

Au cours d’une transformation, les variables d’état du systéme varient pour atteindre un autre
état d’équilibre. Le passage de "état  d’équilibre (1) a I"état d’équilibre (2) se déroule en
général hors equilibre. On distingue alors entre :
e Transformations reversibles ou (idéales) : ce sont les transformations infiniment lentes
d’une succession d’états d’équilibres.
e Transformations frreversibles (réelles) : ce sont des transformations rapides et brutales

hors équilibre.
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Equations d’état du systeme

Les variables d’état ne sont pas toutes independantes. mais lides entre elles par des équations

dites equations d’etat dutype : f(P,V,T) =10

Exemple : 1.’¢quation qui décrit le comportement d un gaz considéré comme parfait :

PV =nRT| Ou: P :Pressiondu gaz n : nombre de moles du gaz

T : température du gaz V : volume du gaz R : constante des gaz parfaits

Dans cette équation dite équation d'état des gaz parfaits. chaque variable d’état (pression,

volume ou température) dépend des deux autres variables:

Dou: p=f(V,T) ou V=fFf/PT) ou T =f(PV)

Application :
Sachant qu’une mole de gaz occupe un volume de 22,4 1 dans les conditions normales (T= 0

°C et P = latm), calculer les valeurs de la constante des gaz parfaits R

Représentations graphiques des évolutions du systeme

Les variations d'état du systéme a. la suite d'une transformation sont représentées dans divers
diagrammes permettant ainsi de suivre ['évolution du systéme. On utilise ainsi les
diagrammes suivants : diagramme de Clapeyron (P.V) ou d’Amagat (PV, P). les diagrammes
isentropiques (T, S), le diagramme (H.5) et de Mollier (P, H).

Dans la figure ci-dessouns. on représente le diagramme le plus utilisé Clapeyron et la

diagramme d" Amagat.

P A PV A
| Isobare
\ RT
\I&mherme
Isochore
5 V 5 V
Diagramme de Clapeyron Diagramme d'Amagat

Fonctions d’état

Exemple :
L'énergie interne (U). 'enthalpie (H) et 'entropie (S) sont des fonctions d'érat ¢'est-a-dire

qu’elles ne dépendent pas du chemin suivi: mais le travail (W) et la chaleur (Q) ne sont pas

des fonctions d’état. done ils dépendent du chemin suivi.
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Principe zéro de la thermodynamique (équilibre thermique)

« Deux systemes en éequilibre thermique avec un rtroisieme, sont en
équilibre entre eux ».

Un systéme est en équilibre thermodynamicue & 'échelle macroscopique lorsgu’il n'existe
plus de variation des paramétres d’état et lorsqu’il n'existe aucun transfert de matiére ou
d’énergie avec le milien extérieur. Ainsi I'équilibre thermodynamique équivant i deux condi-
tions :

équilibre mécanique : les résultantes des forces exercées sur les parties mobiles du

systéme sont nulles,

cquilibre thermique : la température de chague partie du svstéme est uniforme.
Dans le cas d'un systéme chimique, il faut rajouter une troisiéme condition qui est la condition
d’équilibre chimique qui se traduit par une composition homogéne des espéces.

Autrement dit, 'éguilibre thermodynamique d'un systéme est atteint lorsque son état est
stationnaire (tous les parametres d’état restent constants au cours du temps) et s'il demeure
dans cet état stationnaire lorsqu'il est isolé du milien extérieur.

Echanges d’énergie : travail, chaleur, énergie interne

Chaque systeme a un certain contenu en énergie sous forme d’énergie mécanique (cinétique ou potentielle)
a I’échelle microscopique.

Energie interne (U)

A I’échelle microscopique, 1’énergie interne (U) du systeme est définie comme la somme algébriques des

énergies cinétiques Eci et potentielles Epi, de toutes les particules formant le systéme.

U = E?:l EC!’ + E?:l Epi’

L’énergie interne caractérise le niveau énergétique du systeme thermodynamique. L.’énergie interne d’un
systeme peut varier suite a des échanges d’énergie avec le milieu extérieur. Les énergies sont principalement
échangées sous forme de chaleur (Q) et de travail (W).

La Chaleur (Q) : La chaleur est une forme spéciale de I’énergie :
On peut définir deux types de chaleurs distinctes:
Chaleur sensible :

Elle est li¢e 4 une variation de température (AT) du systéme 4 la suite d'un réchauffement ou
d’un refroidissement de ce dernier. Elle est proportionnelle 4 la quantité de la matiére (masse

ou nombre de moles) et a la différence de température (AT).

» Pour une transformation infinitésimale:

dQ =mcCdT ou d@ =ncC dT




Chaleur latente:

On appelle chaleur latente tout transfert thermique qui se fait sans variation de température. C’est une
chaleur que doit perdre ou gagner le corps pour changer de phase et non pour augmenter sa température.
Un changement de phase s’effectue toujours a température constante.

T refroidissemement

1 4 duliqude

le changement o'atat

E' ¢ libére de la chaleur
de ;T::npc;ﬁﬂ - refrondissemement
& Fétat it solide

R

temys

La quantité de chaleur fournie pour réaliser le changement d’état s’éerit de maniére
générale :

Q=mL

La chaleur latente de changement d’état L est exprimée en Joules par kilogramme (J/kg).
On trouve aussi dans les tables son expression en cal/g. Par nombre de mole, elle s’exprime
en J/mol ou cal /mol, on écrit Q = nL.

Pour chaque changement d’état, il y a une chaleur latente différente.

Pour chaque type de matiére. 1l existe trois types de chaleurs latentes lides aux six

changements d’état physiques (Ls. Ly et Lg).

Calorimétrie

Un systéme isolé adiabatiquement du milieu extérieur: £ Q =0

Q1+Q2=0 = m,C,[madr +mbC,,_[TT;’"dT =0

m, C, (Tm - Tﬂ:] + my, Gy (Tm _Tb) =0

Mg Eﬂ Ta + mg EbTb
mg Ca + mg Eb

Exemple : On mélange 20 g d’eau a 20°C et 40 g d’eau a 60°C. Calculer la température

d’équilibre si on considére que le mélange est un systéme adiabatique.

(Mg To +mpyTy) _ Mg Ta+tmypy Ty 20.20 +40.40 _

T = o 3 =
" (mg+mp)C mg +m Tm 20 + 40 44,66 °C




Le travail (W)

Le travail est une autre forme d’énergie (énergie mécanique) :

e (C’estune énergie exprimé en [J] ou en [eal].

e A I'échelle microscopique: ¢’est une énergie échangée de facon ordonnée (grace au

déplacement par exemple d'un piston qui imprime une certaine direction aux atomes.

e (Ce n’est pas une fonction d’état.

Le travail résulte le plus souvent d'une variation de volume d'un systéme déformable (non

rigide). par exemple le cas du déplacement d’un piston. On parle alors de travail définit par :

dx
S

Un travail résultant d’un déplacement de piston

transformation isobare (P = cste)

2

2
Pdv = —Pf dV
1

Wi =— j
1

(Wi, = —P(v,—1)|

transformation isotherme ( T = cste)

2
Wi, = _j PdV ; P#constante: Gaz parfait: PV =nRT
1

W fz rr Y RTrdV RTIn2

V= n = N N n nvl
Py

Ona: P,V;=P,V, Donc: Wi, =nRT fﬂp—
1

transformation isochore (V = cste)

Pas de variation de volume. donc d¥V = @

Wy =—[  PdV =0

CHAPITRE II : Le 1* principe de la thermodynamique

Enoncé du 1er principe de la thermodynamique

Au cours d'une transformation quelconque d'un systeme non isolé, la variation de son énergie
interne est égale a la quantité d'énergie échangée avec le milieu extérieur, par transfert
thermique (chaleur) et transfert mécanique (travail).




La somme algébrique du travail (W) et de la chaleur (Q) échangés par le systeme avec le milieu
extérieur est égale a la variation ( A U) de son énergie interne.

Transformation élémentaire (infinitésimale): dU = dW + dQ

Donc: |[AU=U,—U, = [dW+ [dQ =W +Q

Enthalpie (H)

La fonction enthalpie (H) correspond a I'énergie totale d'un systeme thermodynamique. Elle
comprend I'énergie interne (U) du systeme, a laquelle est additionné le travail que ce systeme doit
exercer contre la pression extérieure pour occuper son volume.

dH =dU +d(PV) —>=| H=U+PV

dU=dQ +dW Or: dU =dQ — PdV

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

dH = dQ — PdV + PdV + VdP Soit: | dH = dQ + VdP

Capacité calorifique

0
Transformation dU=dQ +dW Or: dU=dQ —P;d'{ —= dU=dQ
isochore D'oit: AU —Q —mC, AT — 0,
(V = cste)
Ce qui donne : C, = (dU/dT), | Cy:Capacité calorifique a volume constant.
0
transformation dH = dQ + Vgﬂé —> dH =dQ
isobare D'ot: AH=AQ=mC, AT
(P = cste)

Ce quidonne :| C, = (dH/dT),, | Cp: Capacité calorifique a pression constante.

Relation entre Cp et Cv (relation de MAYER):

Sachant que : dH = dU + d(PV)
Etque:dH =Qp=nCpdT et dU = Q, =n C, dT
Donconawa: nC,dT =nC,dT + d(PV)

Et: PV=nRT Donc:nC,dT =nC,dT +d(nRT)=nC,dT +nRdT

On aura la relation de MAYER: | €, — C




Transformation isochore (V = cste):

Transformation isobare (P = cste)




Transformation isotherme (T= cste)

Transformation adiabatique réversible (dQ= 0)




CHAPITRE III : APPLICATIONS DU PREMIER PRINCIPE DE LA
THERMODYNAMIQUE AUX REACTIONS CHIMIQUES

Chaleur de réaction : Lorsqu'un syst¢me chimique (réaction évolue de 1'état A (ensemble des
réactifs) a I'état B (ensemble des produits), la somme des énergies (Q + W) échangées avec le milieu
extérieur est donnée par I'équation du premier principe, appliquée aux transformations ouvertes :

W"'Q:ﬂUABZUB-UA

AUgg = Q + W
réactifs > | produits
Etat initial A Etat initial B
éner‘gie interne Ua Energie interne Ug

On appelle chaleur de réaction la quantité de chaleur Q qui transite a la frontiere du systeme
chimique au cours de la réaction.

Q=AU-W

Chaleur de réaction a pression constante.

La chaleur d'une réaction a pression constante est égale a la variation d'enthalpie du
systeme chimique a l'issue de la réaction.

Quand le systeme fournit de la chaleur au milieu extérieur (AH<O0) la réaction est dite
exothermique. Elle est dite endothermique dans le cas contraire (AH>0) et athermique si (AH=0)
par abus, on appelle souvent AH enthalpie de réaction.

Chaleur de réaction a volume constant.

La chaleur de réaction a volume constant est égale a la variation d'énergie interne du
systeme chimique a l'issue de la réaction.

AU est positif pour une réaction endothermique et négatif pour une réaction exothermique.

Les deux résultats précédents expriment la loi de HESS, conséquence directe du premier principe :

La chaleur dégagée, ou absorbée, au cours d'une réaction chimique effectuée soit a pression
constante, soit a volume constant, ne dépend que de 1'état initial et de 1'état final.




Exemple:
Onveut caleuler AHY de la réaction suivante en utilisant d’autres réactions chimiques:
CHi (g) +20:(g) ———— C0:(g) +2H:0 (i) AHS=?
Sachant que :
Clg)+2H:(g) +20) (5 ————— (0:(g) +2H:0 (lig) AH]
@+ — CH( A

En utilisant les trois réactions. on aura : C(g) + 2Hz (g) +2 01 (g) » (0:(g) +2H:0 (lig)

A,
AH!\ /AH,_,

CHi(g) +20: (3
Done on faisant un bilan énergétique on aura : AH; = AH> + AH, = AH, =AH; -AH,
Orona:dH;= AHJ? (COyg + ZﬂH)? (H,0) qig
Et AH)= MH] (CHyig Donc:  AH,=AH, - AH; = AH{ (CO3)g) + 2 AH} (H:0)aig - AHF (CHgg
Don. & partir de cette équation on remarque que ’enthalpie standard d'une réaction chimique

(AHD) peut étre aussi est égale 4 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.

AHp 208, = £ AH? (Produits) - T AH7 (Réactifs)

Relation entre AH et AU pour une méme réaction chimique

On sait que AH = AU + PAV

AHT = AUt + RTARn
Variation de AH et AU avec la température : Loi de KIRCHHOF.

Les chaleurs de réaction sont toujours considérées pour un systeme dont la température de I'état

final est la méme que celle de 1'état initial, si bien que AH et AU sont les chaleurs isothermes de
réaction.

Variation de AUet de AH avec la température

Les deux résultats encadrés expriment la loi de KIRCHHOF

Tz
AUp, = AUp + f (Cy, — Cy,)dT
Ty

T;
AHy, = AHp, + f (Cpy — Cp,)dT
T,
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Exemple :

Calculer la variation d’enthalpie de la réaction suivante 4 la température 500 °C.

Nz (2) + 3 Hz (8) » 2NH:(g)  AHggzeg) =—221 kecal
Sachant que : Cpyy = 3 Cpg,y = 7.3 cal/mol.K : Cpyy,y = 8,2 cal/mol. K
On applique la loi de KIRCHOFF :  AHpg(r,) = AHg(r,) + f:;z ACp dT
Dans ce cas : ACp = 2 Cpwa,) — CPn,) — 3 CPew,)  (ACP #£T))

Done : AHg(so0) = AHg(20g) + (2 CPwry) — CPwvy) — 3 'CP[HZ}) (T —Ty)

ACp=2(8,2)—73—-3(73)= —12,8cal/mol.K

AHg(sooy = —22,1 + (—12,8.1/1000) (500 — 298) = AHg(r,) = —24.68 Kcal

CHAPITRE 1V : Deuxieme principe de la thermodynamique

Extensité de 1'énergie calorifique
La chaleur est une énergie dont la tension est la température. Considérons un systeme ¢
n'échangeant avec le milieu extérieur que de la chaleur (quantité 6Q), on peut écrire :

dU = 6Q = 6Qrév = T, dx
x = extensité de 1'énergie calorifique, variable d'état, donc fonction d'état du systeme est appelée
entropie et notée S

Cas de la transformation réversible ne mettant en jeu que de 1'énergie
Calorifique T, = T,y

5Qrsrré:: = _5Qextréu
Or: ‘SQJI-E.U = ToxtdS, et 5ngtré[; = TodSext donc TextdSe = —T5dSext

Soit : d§' = dS,+ dS_., =0

Lors de cette transformation réversible, I'extensité S se comporte comme les extensité des autres
formes d'énergie.

L'entropie est indestructible (comme toutes les extensités

des diverses formes d'énergie) mais elle est créable
(@ la différence des extensités des autres formes d'énergie).

Cette possibilité est la cause et le secret de 1'existence des phénomenes irréversibles, car elle brise la
symétrie de la transformation.
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Calcul de la variation d’entropie

Transformation reversible isotherme

T=cste = AU=0 =0=-W

2 2
av Vi
W:—JPdV :—nRTJ —=nRTIn—Donc: | AS=—=nRln—=nRIh—
1 T 7 T v, P,

Transformation reversible isohare

aP=cste1dQ,,, =dQ,=nC, dT

2 2 24 2 T
=;.45=J‘ d5=J‘ dQ”’“’:J &=J nde_T S1Cp=cste . on aura ; ﬂS=nCpIn—z
1 y T T r

Transformation reversible isochore

2 2

2
éV=c5Tﬂlereu=dQV=RCvdT=;-dS:f dszf %=J nfud—T
1 1 r 1 r

SiCy=cste .omaura: | AS=nCln T_2
1

Transformation reversible adiabatique

2

dQ,,, = 0= AS:J

1

2
d
ds=[&=0
T

Au cours d"un changement d’etat

La quantité de chaleur qui accompagne un changement d’état physique de matiére est la

chaleur latente. Donc: Q,,, = AH

ereU 1 Qr@u AH AH
= = — == — ﬂS=_
4 J 7 TJ Wrew == =7 3|27

Avec:
AH: Chaleur latente de Vaporisation, fusion ou sublimation.

T : température du changement d'état physique de matiére.
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Nouvelles expressions de I’entropie

Entropie en fonction des variables T et V

Selon le 1% principe de la thermodynamique : dU = dQ + dW Donc : dW = —PdV

d rev
Grev _, gy = Tds - Pdv

Selon le 2™ principe de la thermodynamique : dS =

= nC,dT =TdS - Pdv

RT
Pour une mole de gaz parfait: PV =nRT = p= % Done:C, dT =TdS - 7dV

ar av

ds =
= T v

Entropie en fonction des variables T et P

Or: dU=TdS—PdV = dH=TdS—PdV +PdV+VdP = dH=TdS+VdP

. RT
Pour une mole de gaz parfait: PV =nRT = V= 7 Done :
is - ¢ dT ° dP )
= = b7 P et e wee v (2)

Selon le 1% principe de la thermodynamique : dH = dU + d(PV)=dH = dU + PdV + VdP

dp
G, dT =TdS +RT—

Entropie en fonction des variables V et P

L’expression (1) et (2) représentent la variation d’entropie (ds) : done :

dar _dv ar  dp dv dl dP
as = v?‘l'R?: Cp?—R?:' RT— (Cp— CU)F—R?

ar_av_ i

Or. selon la relation de MAYER : (€, — C, = R)Done : =7 + P

Remplacant (3) dans (1) ou (2):

(1)=dS=¢ (ﬂ+d—P)+Rd—V— cd—V+ cd—P+cd—P— dr
- "\y op v v Pp  vop
ds cdv+cdp
TPyt p
Ou bien :

N oo ds - ¢ dV+dP de Cdv+cdp CdP+CdP
@ = _?’(V P) p- Yy T pT T W)
dv dp

ds=cp7+c,,?
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Application :

1. a) Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se détend de 30 a 50 litres de
maniere isotherme et irréversible.

b) Calculer I’entropie créée.

2. Méme question que celle de 1-a, mais la détente n’est plus isotherme, la température passant de
300K 2 290K. On donne Cv = 5 cal.mol” K''

Solution : 1. a) Variation d’entropie du systéme

2dQ 1? Qrev
dSS}rg = J- ?:"BU =?J‘ dorm: =—= » T=cste = AU =10 = [? =—W
1 1

T
Z 2 dv Vv, v,
W=—deIf' =—nRTj —= —nRTIn—=nRTIh—
1 ¥ Vi Vs
Vs Py
Done : Qrgu=HRTfnﬁ=nRTfng
Qreu VE 5[}
AS.. . = =nRin—=2(8,314)In— =852 ]/K
sys T Vl [:. ) 3[} ]Jf
b) Entropie Créée :
doéch Q{'rr H’rirr 1 (2 Pe.x't
Bun= [T T = = = | PV = (13- V)
nRT nRT nR
Ona: Py V= P,Vo=nRT = P, =——= AS;.p, = (Vo—Vy) =— (Vo — ;)
v, TV, v,
2(8,314) : .
= ASeenp = T(Sﬂ —30) = 6,68 /K 5 AS¢rece = ASsys — ASeen =852 — 6,68 = 1,84 ] /K

2. Variation d’entropie du systéme :

s 2dQ, oy [2 dU — dw J‘Q ?1£‘!de+ [2 nRTdV o T2+RE v,
S-“_J‘l T ), 1 )T . Ty TGt Rng

= AS,.=71]/K
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CHAPITRE V : LA CINETIQUE CHIMIQUE ; VITESSES ET MECANISMES DES
REACTIONS CHIMIQUES

Cinétique chimique : étude des vitesses des réactions, des facteurs qui influent sur celles-ci, et de
la séquence des évenements moléculaires, appelée mécanisme réactionnel, selon laquelle les
réactions se déroulent.

Vitesse : variation d’une grandeur par une unité de temps.

N Alréactif | Alproduit]
- At - At

Donc :
De facon plus théorique : pour la réaction
aA + bBB — cC + dD

vitesse = — 1 M = _1 A[B] = 1 A[C] =

1 4D]
a At b A c At d A

La loi de vitesse d’une réaction chimique

Pour une réaction impliquant 2 réactifs, A et B :
aA + bB — produits
les mesures expérimentales ont montré que la vitesse de réaction est proportionnelle au produit des

v = k[A]"[B]
concentrations des réactifs affectée chacune d’un exposant :

La constante de proportionnalité k est appelée constante de vitesse.

Les exposants m et n sont les ordres de réaction.

On dit que la réaction est d’ordre m par rapport a A, et d’ordre n par rapport a B.
- Lasomme de m et n est ’ordre global de la réaction.

La méthode des vitesses initiales

EN RESUME :

Si on double la concentration d’un réactif, la réaction est :

d’ordre zéro si on n’observe aucun effet sur la vitesse;
d’ordre un si la vitesse double;

d’ordre deux si la vitesse quadruple;

d’ordre trois si la vitesse augmente d’un facteur 8.
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Réactions d’ordre 1

Dans les réactions d’ordre 1, la vitesse de la réaction est proportionnelle a la concentration du
réactif.

i d[A
j[j] [T]] = [ kdr = k[ ar

On peut également transformer cette expression sous sa forme exponentielle :

Cette équation décrit une décroissance exponentielle de la concentration en fonction du temps.
Toutefois, I’équation sous forme de droite est la plus souvent utilisée.

Réactions d’ordre zéro et d’ordre deux

Les réactions d’ordre z€ro sont celles dont la vitesse est indépendante de la concentration des
réactifs.

v =—-—= =k[A] =k

La derniere équation est la loi de vitesse différentielle car son expression a la forme d’une équation

dAl _,
dt
[A] t t
j[A]O dA] = L— kdt = —kjodt
d[A] = —kdr

[A] - [A], = —( - 0)

Réactions d’ordre 2 :

On considere encore une réaction du type A — produits. Donc, la vitesse de réaction est
proportionnelle au carré de la concentration de A :

16



m - dA] ,
j[:] [A][z] = [ kdr = k[ dr

La demi-vie
On peut également exprimer la vitesse d’une réaction par sa demi-vie, dont le symbole est 7,,.
- La demi-vie correspond au laps de temps au bout duquel la concentration d’un réactif
diminue de moitié;

- Si la demi-vie est peu élevée (courte), la réaction est rapide.

Selon la définition, lorsque ¢ est égal a 1, [A] est égale a 0,5[A]y.

On peut calculer la valeur de ¢,,, a partir des lois de vitesse intégrées :

a)- Pour une réaction d’ordre zéro :

b)- Pour une réaction d’ordre 1 :

In 05 = —kt, = -0,693

¢)- Pour une réaction d’ordre 2 :
1

! = + kt
VA, [l

La demi-vie des réactions d’ordre 2 dépend de la concentration de A, comme dans le cas des
réactions d’ordre zéro.
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	c)- Pour une réaction d’ordre 2 :

