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Chapitre 1 : Introduction



1.1 Introduction

La thermodynamique est la science des transformations de I'énergie. Elle étudie
les caractéristiques énergétiques relatives a la transformation de la matiére qu'elle
soit physique (production de travail ou de chaleur, changement d'état physique)
ou chimique (réactions chimiques). Elle s'intéresse plus particulierement a la
transformation d'un systéme matériel. La thermodynamique de 1’équilibre repose
essentiellement sur le premier principe de la thermodynamique (conservation de
I’énergie) et le deuxiéme principe de la thermodynamique qui traite de
I’évolution des systemes. Elle a des applications dans tous les domaines
industriels. Une fabrique industrielle produit ou consomme de 1’énergie, et est le
siege de phénomeénes physico-chimiques qui évoluent vers un état d’équilibre qui

peut étre prédit par la thermodynamique.

1.2 Systemes thermodynamiques

Le systéeme est une partie d’espace (Univers) qu’on étudie. Il est limité par une
surface réelle ou fictive (arbitraire) a travers laquelle s'effectuent les échanges
d'énergie et/ou de matiere avec le milieu extérieur qui est le reste de I'univers
(Univers= systéme + milieu extérieur).

Exemple : un réacteur chimique ouvert a I’air, un feu de bois

échanges de matiére
et d'énergie

milieu exterieur

Fig.1.1 Systeme et Milieu extérieur

On distingue trois types de systeme :



a- Systeme isolé: c’est un systéme pour lequel il n’y a aucun échange avec
I’extérieur (ni d’énergie sous forme de travail ou de chaleur, ni de matiere).

b- Systéeme fermé : un systéme fermé n’échange pas de matiére avec le milicu
extérieur mais il échange de I’énergie, exemple : la réaction de combustion.

c- Systéme ouvert : c’est un systéeme pour lequel il y a échange de matiére et de
1’énergie avec 1’extérieur, exemple : une bougie.

1.3 Transformations

1.3.1 Transformation thermomécanique

Les transformations étudiées en thermodynamique font intervenir, le plus
souvent, des échanges d'énergie thermique (Q) et d'énergie mécanique (W). On
parle alors de transformations thermomécaniques. Les plus importantes ainsi que

leurs significations sont résumées comme suit :

Transformation Signification

Isotherme Transformation a température constante

Monotherme Transformation pour laquelle T; = T

Isobare Transformation a pression constante

Isochore Transformation a volume constante

Adiabatique Transformation sans échange de chaleur avec I’extérieur

e A température constante I'évolution du gaz suit la loi de Mariotte:
PV = cte. La courbe représentative de cette fonction sur le diagramme de

Clapeyron est donc une hyperbole.

p
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fonction est représentée sur un diagramme de Clapeyron comme suit :
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e Dans une transformation isochore et d’apres I’équation des gaz parfaits :
P, T . . . i
P—l = T—1 . La représentation de cette fonction sur un diagramme de
2 2

Clapeyron est la suivante :
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e Une transformation adiabatique (isentropique) se fait sans échange de

chaleur avec le milieu extérieur. La loi de variation P = f (V) est établie

- C
expérimentalement : PVY =cte avec y = C—P
|4
La représentation de cette fonction sur un diagramme de Clapeyron

P = f(V) est ci-dessous :

P1}- -

o A Vi (m? fl:é}



e Lorsque la température du systeme isolé varie et que de plus celui-ci
échange de la chaleur avec le milieu extérieur, la transformation n‘est ni
isotherme ni isentropique, elle est polytropique. Les transformations
réelles sont polytropiques. La loi de variation se présente sous la forme :
PVE = cte.

k est un coefficient expérimental. Il dépend des conditions physiques de
I’expérience.
Une transformation thermomécanique peut étre effectuée de maniére réversible,

irréversible ou quasi statique.
a- Transformation réversible

Une transformation réversible est donc une transformation au cours de laquelle le
systéeme doit toujours pouvoir revenir a l'état d'équilibre précédent par une
variation infinitésimale d'une variable d'état. C'est donc une transformation
réalisable dans les deux sens. Une transformation réversible apparait comme une

opération idéale, difficilement réalisable en pratique.
b- Transformation irréversible

Les transformations réelles sont irréversibles. Ce sont des transformations pour
lesquelles le passage du systéme de I'état initial a I'état final se fait en une (ou
plusieurs) étape(s), mais sans retour a I'état initial. Les différences entre les

valeurs prises par les variables d'état des étapes successives sont importantes.
c- Transformation quasi statique

Elle correspond a une modification progressive du milieu extérieur en laissant au
systeme le temps de se mettre en équilibre a chaque étape. Le systéme passe donc
par des états d’équilibre intermédiaires d’autant plus nombreux que ces étapes
sont elles-mémes nombreuses. Lors du retour, on repasse par ces mémes états
d’équilibre intermédiaires mais en sens inverse, a condition bien str de modifier
le milieu extérieur en conséquence. Par contre, il est difficile de bien définir 1’état

du systeme entre chaque étape.



1.3.2 Transformation chimique

I1 s’agit d’une réaction chimique, qui est une transformation au cours de laquelle
une ou plusieurs especes chimiques se transforment. Elle est caractérisée par son

équation steechiométrique et son équation cinétique.
1.4 Etat d’un systéme

L’¢tat thermodynamique d’un systeme est représenté par des grandeurs
macroscopiques relatives a 1’état microscopique de la matiére constituant le
systéeme. Toutes les grandeurs macroscopiques, directement mesurable ou non,
susceptibles de d’écrire 1’état d’un systéme sont appelées grandeurs d’état.

Exemple : le volume (V), la pression (P), la température (T), la masse (m).

1.4.1 Grandeurs intensives

Elles sont indépendantes de la quantité de la matiére du systéme. Ces variables
sont non additives. Exemple : la pression, la température, la fraction molaire, la
masse volumique,...etc. Les grandeurs intensives s’obtiennent en divisant deux
grandeurs extensives 1’une par I’autre.

Exemples :

. m
e La masse volumique p est le rapport p = m de la masse sur le volume ;

. N .z 5N %4
e Le volume molaire est le rapport du volume a la quantité de matiere .

1.4.1 Grandeurs extensives
Elles sont proportionnelles a la quantité de matiére du systeme. Ce sont des

variables additives. Exemple : la quantité de matiere, le volume, la masse,...etc.

1.4.3 Variables d’état

Sont des grandeurs d’état indépendantes, suffisantes pour décrire parfaitement
I’état d’un systéme. L’état d’un systéme est défini par un nombre minimal de
parametres appelés variables d’état. Exemple : pression, température, volume,

fraction molaire, ...etc.

1.4.4 Fonction d’état
C'est une fonction des variables d'état (T, P,V, ....) qui a une valeur définie pour
chaque état du systeme. La fonction F(T, P, V) est une fonction d'état si sa valeur
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correspondant a un état du systeme dépend uniquement des variables d'état, mais
reste indépendante des transformations précédemment subies par le systéme. Les

propriétés d’une fonction d’état sont :

v' Si F, prend la méme valeur lorsque le systéme suit le chemin a ou b pour

passer de I'état 1 a I'état 2, alors F est une fonction d'état.

m

FI"-‘F(Fll:T]rVI::I F2=F(P21T2:V2)

v Soit une fonction d'état F(x,y) des variables x et y. La variation
infinitésimale dF de cette fonction au cours d'une transformation est une

différentielle totale exacte :

dF = ("—”)y dx + (2—;) dy (1.1)

ox X
a = V4 - 7 - \ ,
(i) Etant la dérivée partielle de F par rapport a X, y étant constant.
y

v' La variation de F, dF (ou AF pour une transformation finie) est
indépendante du chemin suivi au cours d'une transformation ; elle est
entierement définie par les valeurs des variables d'état de I'état initial et de

I'état final du systéme :

état 2

AF = [, AF(x,y) = Flétat 2(x,y)] — F[état 1(x, )] (L.2)
1.5 Travail

En thermodynamique la définition formelle du travail est le transfert de 1’énergie

d’un systéme mécanique vers un autre. Le travail peut étre exprimé par:
w = fLLf fdL ou f est la force et L le deplacement. Si un gaz se dilate
(Fig.1.2) contre une pression extérieur P,, le travail est égale a :

w = fLLf(—PexS) dL = — fVVf P,.dV (1.3)

11



ou S est la surface du piston et SdL = dV .

Fig. 1.2 Dilatation d’un gaz contre une pression extérieure

Sur la figure 1.3, on a représenté le diagramme (P,V), appelé diagramme de
Clapeyron, différentes variations de la pression en fonction du volume ; le travail
recu est égal a I’aire grisée :

v’ en a) la pression extérieur est constante,

v" en b) elle varie selon = A/V , A étant constante ,

v" en c) la transformation est cyclique.

Dans les deux premiers cas, le travail recu a pour expression, respectivement :

2
W = —Foy fl AV = —Ppr (V3 — V1) et

2 2av V.
w=-—[ PdV=—Af17=Aln(V—j)

Ces travaux sont positifs si V, > V;. En c), le travail regu est positif car le cycle

décrit dans le sens trigonométrique.

a) b) c)

Fig.1.3 Différentes variations de pression en fonction du volume
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1.6 Chaleur

La définition la plus simple de la chaleur est la capacité a modifier la température
d’un objet. Si un systeme absorbe de la chaleur a partir de I’environnement, cela
se traduit par une augmentation de la température du systeme qui peut étre
mesurée trés précisément. Si dT est I’augmentation de température, la chaleur

absorbée par le systeme est donnee par :

6Q = CdT (1.4)
Ou C, est une constante caractéristique du systéme, appelée la capacité de
chaleur. Par définition, la capacité de chaleur d’une substance est la quantité de
chaleur nécessaire pour élever la température d’une mole de substance de un
degré. Elle est généralement définie a volume constant (Cy) ou a pression

constante (C,).

C, = (‘;—Z)V (15)
Cp = (‘;—’;)P (1.6)

Pour un gaz parfait, ces deux parameétres sont reliés par 1’équation suivante :

Ou n est le nombre de moles et R est la constante des gaz parfaits.

1.7 Flux de chaleur : si un corps (metal) chaud est placé en contact avec un
autre corps froid (Fig.1.4), I’énergie sous forme de chaleur s’écoulera du corps
chaud vers le corps froid, jusqu’a ce que la température entre les deux corps soit

égale.

13



Corps Chaud

Flux de Chaleur

Corps Froid

Fig.1.4 Flux de chaleur du corps chaud vers le corps froid

1.8 Fonctions thermodynamiques

Un systeme en équilibre peut étre décrit, a 1’échelle macroscopique, par ses

variables d’état. On appelle fonctions les fonctions associées a des ensembles

déterminés de variable.

1.8.1 Cas d’un systéeme fermé de composition fixe et transformation

réversible

v" Energie interne : La fonction énergie interne est donnée par :
U = U(S,V) ou S est une fonction d’état appelée entropie.
La différentielle dU a pour expression : dU = TdS — PdV

ot (W) . po (T ary _ _(or
d"oi r= (aS)V ' P= (aV)S et (aV)S - (aS)V
v Enthalpie : L’enthalpie d’un fluide homogéne est définie par :
H=U+PV

La différentielle dH de I’enthalpie s’écrit : dH = dU + d(PV) soit

dH =TdS +VdP

La fonction thermodynamique est associée aux variables Set P.D’ou:

=), V=G« ), = (),

14
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v Enthalpie libre : L’enthalpie libre G , ou fonction de Gibbs, du nom du
chimiste américain J.Gibbs est définie par la relation :
G=H-TS

La différentielle dG s’écrit: dG = TdS — PdV + d(PV) — d(TS) soit

dG = —SdT + VdP (1.10)

b s=(), v=(®), a-s=(2), (@),

v Energie libre : L’energie libre F , ou fonction de Helmoholtz, du nom du

physicien allemand H. Helmoholtz est définie par la relation :
F=U-TS
La différentielle dF s’écrit: dF = TdS — PdV — d(TS) soit

dF = —SdT — PdV (1.11)

ot les trois équations : —S = (2£)  —p = (°F a5\ _ (o
D’ou les trois €équations : S—(aT)V P—(aV)T et (av)T_(aT)V

1.8.2 Cas d’un systeme fermé de composition variable et transformation
réversible

Dans ce cas, il faut tenir compte de la loi de conservation de la masse dans le
volume fermé. Les différentielles des quatre fonctions d’état thermodynamiques

(U,H, F,G) pour les trnasformations réversibles s’écrivent comme suit :

dU = TdS — PdV + Y™, pdn; (1.12)
dH = TdS + VdP + ¥, wdn; (1.13)
dF = —SdT — PdV + Y™, pdn; (1.14)
dG = —SdT + VdP + Y™, p;dn; (1.15)

u; est le potentiel chimique et n; le nombre de mole de I’espéce i.
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1.8.3 Cas d’un systeme fermé de composition variable et transformation
irréversible

Dans ce cas, il faut tenir compte du terme de production d’entropie et le systéme

d’équations s’écrit :

dU =TdS — PdV + Y-, w;dn; — Td;S (1.16)
dH =TdS +VdP + Y, u;dn; — Td;S (1.17)
dF = —SdT — PdV + Y-, w;dn; — Td;S (1.18)
dG = —SdT + VdP + Y, y;dn; — Td;S (1.19)

d;S : variation infinitésimale (différentielle) d’entropie du constituant i.

1.8.4 Premier principe de la thermodynamique

La conservation de 1’énergie est un principe universel. La premiére loi de la
thermodynamique stipule que [’énergie totale d’un systtme et de son
environnement est une constante. Les variations d’énergie résultent de la somme
de I’énergie ajoutée sous forme de travail et sous forme de chaleur. La premiére

loi peut donc étre exprimée par 1’équation :
dU = Uy —U; = 6Q + 6W (1.20)

Ou U; est I’énergie du systeme dans son état initial, Uy est I’énergie du systéme
dans son état final, §Q est la quantité d’énergie échangée sous la forme de
chaleur et W , celle échangée sous la forme de travail. L’énergie est une
propriété du systetme qui dépend uniquement de 1’état initial et de 1’état final du
systeme et qui est indépendante du chemin suivi. Inversement, le travail et la
chaleur sont des moyens de transférer I’énergie et dépendent du chemin suivi lors
de I’évolution du systeme.

Une nouvelle variable d’état, 1’enthalpie, est définie pour représenter la quantite

de chaleur échangée a pression constante :
H= Qp =U+ PdV (1.21)

Le terme PdV n’a une grandeur significative que pour des réactions impliquant
des gaz ou pour des réactions s’effectuant a des pressions extrémement elevees.

Dans un processus cyclique, une série de réactions successives ramene le
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systéme dans son état initial. Dans ce cas, toutes les propriétés doivent retourner
a leur valeur initiale. Par exemple, la somme des variations d’énergie du systéeme

pour toutes les étapes d’un cycle doit étre égale a zéro :

ZCycle U=0 (1.22)

Par contre, la chaleur et le travail n’étant pas des variables d’états, la somme de
ces grandeurs ne doit pas obligatoirement étre égale a zéro, ce que nous pouvons

exprimer par les deux équations suivantes :

ZCycle w=*0 (123)

ZCycle Q *0 (1-24)

1.8.4 Deuxieme principe de la thermodynamique

Pour tout systéme, il existe une fonction d’état extensive S, appelée entropie, liée
au désordre microscopique du systéme. Au cours d’une transformation d’un

systeme fermé, la variation d’entropie est égale a :
Asg_; = Sp —8; = Aps+ A;s (1.25)

ou A,s est un terme de transferts de chaleur avec 1’extérieur a la température T,

(cas d’une transformation monotherme) :

o) . . . .
A,s = f ,f—Q et A;s >0 est un terme de création d’entropie qui traduit
e i Te l

I’irréversibilité éventuelle de la transformation. Pour une transformation
¢lémentaire d’un systeme fermé, la variation d’entropie suit la relation :
5Q
ds =4, +6;s = ot 6;s (1.26)
e
avec §;s = 0.
Pour une transformation élémentaire monotherme réversible, la température

extérieure Te est égale a la température du systeme T, §;s = 0 et la variation

d’entropie s’exprime de la facon suivante :

f6Qrév
Asp_;i = |, — (1.27)
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Pour un systeme isolé, la quantité de chaleur transférée est nulle, par conséquent :

Aps =0 et As=A;s >0 (1.28)

1.8.6 Troisiéme principe de la thermodynamique : principe de Nernst

L’entropie de tout corps parfaitement cristallisé est nulle a la température absolue
(0 K) soit :
S(0K) =0 (1.29)

Ainsi, I’entropie absolue d’un systéme dans un état donné peut étre déterminée.

1.9 Critéres d’évolution d’un systéme
Le deuxieme principe de la thermodynamique définit un critére de spontanéité
pour une transformation quelconque.
AS > 0 : Transformation spontanée (irréversible)
AS = 0 : Transformation réversible
Le terme d'entropie considéré est I'entropie de l'univers, qui doit prendre en
compte la variation d'entropie du milieu extérieur A,s a c6té de celle du
systeme :

AS = AS v = Aes+A;is =0

Dans le cas des systémes isolés, A,s = 0 et donc AS,,,,;», = A;s . Or, la plupart
des systemes qui intéressent le chimiste sont des systemes non isolés échangeant
de I'énergie avec I'extérieur. Le calcul d'entropie peut devenir alors trés
compligué, notamment lorsque le milieu extérieur est composé de plusieurs sous-
systemes. Il est donc nécessaire de trouver des criteres d'évolution liés
uniquement au systéeme, c'est-a-dire indépendants de I'extérieur. On est ainsi
amené a introduire deux fonctions thermodynamiques simples: I'énergie libre F et

I'enthalpie libre G.
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1.9.1 Evolution isotherme a volume constant - I'énergie libre F

Soit une transformation isotherme reversible faisant passer le systeme isolé de
I’état initial i a 1’¢état final f ; d’aprés le premier principe de la thermodynamique
le travail maximal fourni est égal a :

Wiax = AU — Qo = AU — TAS

Winax = (Us — U;) = T(S; = Si)

Winax = (Us — TS;) — (U; — TS))
Sachantque F=U-TS
Onobtient: Wy = AF = Ff — F; (1.30)
La fonction F , dépend uniquement de 1’état intial et final. Le travail étant
fourni, donc il est négatif, et par suite AF est négatif. En conséquence a T et V
constants , le systéeme non isolé evolue dans le sens d’une dimunition de I’énergie

libre. Il est en équilibre lorsque AF = 0.

En conclusion, si T et VV constants, on a:
e AF <0, I’évolution du systéme non isolé, de 1’état i a 1’état f, est
possible.
e AF > 0, I’évolution du systéme non isolé, de 1’état i a 1’état f, est
impossible.
e AF = 0 le systeme est en équilibre.
Pour une évolution infiniment petite, on a :
dF =dU —TdS — SdT
Pour un systéme de composition constante. Et, a température constante :
dF =dU —TdS
Et AF =AU —TAS (1.31)

1.9.2 Evolution isotherme a pression constante - I'enthalpie libre G

Dans ce cas le systéeme non isolé subit une variation de volume
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AV =V; —V; , suivant une transformation a T et P constantes. Le travail

volumique (—PAV) est effectué par le systtme contre I’atmosphére qui
I’entoure ; il ne peut en aucun cas étre utilisé ailleurs. Par conséquent, le travail

utile , caractéristique de 1’évolution d’un systéme non isolé, est donné¢ par :
Watite = Winax — (—PAV) = Wy + P(Vf - VL)
Wutite = Us =TSy — U; + TS; + PVy — PV,
Wytie = (Us + PV — TS;) — (U; + PV; — TS))
Donc Wytie = (Hf — TS;) — (H; — TS;)
Wutile = Gf - Gi = AG (1.32)
Puisque le travail est négatif (fourni), I’évolution d’un systéme non isolé¢ exige
une diminution de ’enthalpie libre. Ceci nous permet d’énoncer ce qui suit :

e La condition d’évolution spontané pour une variation infinitésimale d’un

systeme physico-chimique non isolé, a T et P constantes, est :

dG(T,P) <0 (1.33)
e La condition d’évolution spontanée pour des quantités petites est :
AG(T,P) =AH — TAS <0 (1.34)

Au cours d’une évolution spontanée, I’enthalpie libre diminue pour atteindre une
valeur minimale correspondant a un état d’équilibre du systéme.
La figure suivante représente la position d’équilibre en termes d’enthalpie libre

pour un systeme a pression et température constantes.

1

Enthalpie libre G

Position de I'équilibre
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1.10 Potentiel chimique

1. Le potentiel chimique du constituant A; dans un systéme monophasé ou
polyphasé d’enthalpie libre G est égal a 1’enthalpie libre molaire

partielle G; :
aG
W= G; = (%) (1.35)

Le potentiel chimique est une grandeur intensive (J.mol™1) qui dépend de T, P

et de la composition du systéme. Pour I’enthalpie libre, 1’identité d’Euler s’écrit :

G = Xiny (1.36)

2- Le potentiel chimique du constituant A; dans un systéme monophasé ou

polyphasé d’énergie libre F est égal a 1’énergie libre molaire partielle F; :

w="F =(5) | (1.37)

3- Le potentiel chimique du constituant A; dans un systéme monophasé ou

polyphasé d’énergie interne U est égal a I’énergie interne molaire

partielle U; :
au
=U; = (— 1.38
Hi L (ani)s Ve (1.38)

4- Le potentiel chimique du constituant A; dans un systeme monophasé ou

polyphasé d’enthalpie H est égal a 1’énergie interne molaire partielle H; :

w = H; = (ﬁ) (1.39)

i S,P,leini

Généralement ce sont F et G qui sont choisies car la température est une variable

expéerimentale facilement maitrisée.
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Chapitre 2 : Thermodynamiqgues
des substances pures



2.1 Thermodynamiques des substances pures
Une substance pure est une substance de composition chimique homogéne et
stable.
e L’eau liquide, un mélange eau/glace ou eau/vapeur sont des substances
pures
e Un mélange de gaz, tel que I’air n’est pas a proprement parler une
substance pure. Cependant, en 1’absence de réactions chimiques (a haute
température) et de changement de phase (a basse température), sa
composition chimique est uniforme et constante dans le temps. Dans ces
conditions, il se comporte comme une substance pure, donc on utilise le
terme de substance pseudo-pure.
Toutes les substances pures peuvent, dans certain domaine de températures et de
pressions, se présenter sous forme solide, liquide ou gazeuse. Une substance
solide peut se présenter sous diverses variétés allotropiques qui constituent
autant de phases distinctes (exemple étain blanc et étain gris, le carbone et le
diamant).
2.2 Changement de phase
Le changement de phase est la transformation conduite a pression et température
constantes au cours de laquelle la substance, initialement rassemblée en entier
dans I'une des phases, passe progressivement dans I’autre.
Les changements de phase d’un corps pur les plus courants sont :
e la sublimation (solide — vapeur) ;
e lafusion (solide — liquide) ;
e la vaporisation (liquide — vapeur).
Pour les corps purs les plus simples, les phases ainsi que les différentes

transitions sont représentées sur le schéma suivant :
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sublimation

fusion —vaporisation —

solide liquide gaz

L solidification — L liquéfaction —

condensation

La variance d’un systéme, notée I est le nombre de variables intensives décrivant
le systéme.

9=C+2—f (2.1)
Ou C est le nombre de constituant et f le nombre de phases. Le nombre de

variables nécessaires pour décrire un corps pur :
e Sousunephase:C =1, f =1,9 = 2 ;deux variables sont nécessaires
e Sousdeux phases:C =1, f =2,9 =1, une seule variable suffit

e Sous trois phases: € =1, f = 3,9 = 0; toutes les variables sont fixées
Prenons le cas de 1’eau, a pression atmosphérique, et chauffons lentement de la
glace (T = —18°C). En fonction du temps, la température croit puis atteint un
palier ou la glace fond. Puis, le systeme devient liquide. La température est de
nouveau croissante, jusqu’a un deuxiéme palier ou 1’eau se vaporise.

Sur un palier, deux phases du corps pur coexistent, une seule variable suffit a
définir un systéme diphasique. Pour décrire completement un corps pur sous
deux phases, il est nécessaire, en plus de la température (pression), de connaitre
la répartition de la masse entre les deux phases, par exemple la masse d’une

phase.

Température
3

100°C vaporisation Apeur d'eau

i /ﬁau liquide
0°C. T 'fusmn q

Fig.2.1 Diagramme de phase de 1’eau

Temps

v o
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2.2.1 Température de saturation

La température de saturation est la température a laquelle la vaporisation se
produit pour une pression donneée. Semblablement, cette méme pression est
appelée  pression de saturation pour la température donnée. Pression et
température de saturation sont liées par une relation fonctionnelle, que ’on

appelle courbe de vaporisation.

Pression
. courbe de vaporisation
.

liquide

vapeur

-

Température

Fig.2.2 Courbe de vaporisation

2.2.2 Diagramme (P, V, T)

La figure (2.3) représente les équilibres entre phases dans un diagramme (P, V,
T) pour une substance se contractant a la solidification (toutes les substances sauf
I’eau et le bismuth).

Dans ce diagramme, le point triple t est le point de concours des courbes
d’équilibre de sublimation, de fusion, de vaporisation ; la variance y est nulle : la
pression et la température du point triple sont caractéristiques du corps consideré.
Lorsqu’il y a équilibre entre les phases 1 et 2 du corps pur, la variance est égale a
1. Donc, si la température est fixee, la pression est déterminée. La courbe C de la
figure (2.3) représente la courbe d’équilibre liquide-vapeur qui s’arréte au point

critique C. (au point critique C, on ne peut pas distinguer les phases)
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Fig.2.3 Représentation des eéquilibres entre phases dans un diagramme (P,V,T)[4].

2.2.3 Diagramme (P, T)

La figure (2.4) représente les équilibres entre phases dans un diagramme (P, T)
pour ’eau.

Les chemins a pression constante sur le diagramme (P, T) sont :

e solide s; — (a) solide en équilibre avec le liquide (palier de changement
de phase (fusion)) — liquide I, — (b) liquide en équilibre avec la vapeur
(palier de changement de phase (ébullition)) — vapeur (v,);

e solide s; — d solide en équilibre avec la vapeur (palier de changement de
phase sublimation) — vapeur (v;).

Au point critique C, il y a continuité entre 1’état liquide et I’état vapeur. Les

coordonnées du point critique sont notées T, P., V,,. (volume molaire critique).

26



ph
Pl ————
|
:
solide :
|
I
5y alfé, /b | v,
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|
/ vapeur |
|
s d g ;
¥ ; -
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Fig.2.4 Diagramme (P,T) d’équilibres entre phases (eau)

2.2.4 Diagramme (P, V)
Sur le diagramme (P, V) de la figure (2.5) sont représentés des chemins
isothermes :
e (a) a(b) état solide
e en (b) : apparition de la premiére goutte de liquide
e de (b) a(d) : équilibre solide-liquide (fusion) ;
e en (d) : tout le corps passe sous forme liquide ;
e de(d)a(e): liquide ;
e en (e) : apparition de la premiére vapeur (liquide saturé) ;
e de (e) a (f): équilibre liquide-vapeur (ébullition) ;
e en (f): tout le corps passe sous forme vapeur (vapeur saturée) ;
e en(f)a(g): vapeur.
Pour le chemin ag, la température est inférieure a la température critique.
Si la température est égale a la température critique, 1’isotherme présente un

point d’inflexion au point critique, ou 1’on peut écrire les conditions :

T=T,P=P,V, =Vmc

(), -0 G- *
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Lorsque la température est superieure au point critique, quelle que soit la
pression, le corps se trouve sous forme gazeuse (gaz hypercritique). Le point

triple t est I’intersection des trois domaines d’équilibre.

ol
T<T, IT=T_T>T
\\ ‘\ ‘
a
\ \ \
\ \ \
bY i b
P--q,( \ N
\ \ N\
' \ \
T - hauff
\ “
P \ -~ S gaz surchautie
@\
@O o g| ~ -~
. = ~
= g a s N
2 = g 3 JORE
SAL N ~
+ -~ 1B asbasimanda bagl -~ \\
@ ~
7§ - liquide & N g
g | & saturé + e N M
-= vapeur ~ Ve N
W S o
état wriple P -
t N
-
-~
solide + vapeur B
¥ -

17, volume molaire
T constante le long des trois courbes en tiretés
La courbe en tiretés passant par C est I’isotherme critique T = T,

Fig.2.5 Diagramme (P,V) d’équilibres entre phases [12].

2.3 Gaz parfait

Aux basses pressions, I’état des gaz réels tend vers ’état des gaz parfaits. Un gaz
parfait doit satisfaire les deux conditions suivantes :
1- La pression, le volume et la température absolue sont reliés par 1’équation
suivante :
PV = nRT (2.3)
Ou n est le nombre de mole et R la constante des gaz parfait

2- L’énergie des gaz dépend uniquement de la température et non de la
pression et du volume.
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L’¢énergie totale d’un gaz parfait est tout simplement son énergie cinétique et elle
est proportionnelle a la température absolue. Dans un mélange de gaz parfait : si
n, molécules d’un gaz parfait A et ng molécules d’un gaz parfait B sont

mélangés, la pression totale P est donnée par P = P, + Pg.
Les pressions partielles P, et Pg sont exprimés comme suit :

Pa=(2)P et Pp=(—2)p (2.4)

npt+ng napt+ng

n . . p
X4 = (n +An ) est la fraction molaire de la substance A dans la mélange
A B

2.4 Gazréels
2.4.1 Facteur de compressibilité

Le facteur de compressibilité est une quantité sans dimension utilisée dans la
description d’un gaz réel qui tient compte de la déviation de son comportement

par rapport a celui d’un gaz parfait.

Pour un gaz parfait, PV/nRT =1

Pour un gaz réel, PV/nRT = 7, Z étant le facteur de compressibilite.

e Le facteur de compressibilité Z tend vers ’unité pour un gaz réel quand P
tend vers zéro : Z — 1 lorsque P - 0;

e 7 est une fonction d’état propre a chaque substance : la plus utile est
Z=f(P,T)

2.4.2 Fugacite et coefficient de fugacité

La fugacité f, d’un corps pur A gazeux (ou du corps A dans un mélange
gazeux) remplace la pression réelle pour exprimer la différence de comportement
du gaz ou du meélange gazeux par rapport au gaz parfait. La fugacité a la
dimension d’une pression et le rapport fugacité/pression est appelé coefficient de
fugacité : ¢ = f/P

o =f/P — 1 lorsque P - 0 (2.5)
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Pour le gaz parfait, fugacité et pression sont confondues. La variation d’enthalpie

libre AGt a température constante a partir d’un état initial (indice 0) est égal a :
AGr = nRTIn— (2.6)
0

Par définition, pour le gaz réel, la variation d’enthalpie libre a température

constante est égale a :

AGy = nRTInL 2.7)
fo

L’ensemble des deux relations (2.5) (2.7) est nécessaire pour définir totalement la

fugacité. Si I’on note (*) les grandeurs relatives au gaz parfait, la différence

d’enthalpie libre a température constante entre le gaz réel et le gaz parfait est :

G(T,P)—-G*(T,P) =

Soit: G(T,P) — G*(T,P) = AGy + G(T, Py) — AG; — G*(T, Py)

Si ’on fait tendre Py vers 0, alors . G(T,Py) —» G*(T,P,) et ¢, = £—° -1
0

donc: G(T,P)—G*(T,P) = AG; — AG;

= nRTInL — nRTInZ
fofp Py
_ 0) — )
= nRTIn (Pfo) nRTIn (<P0) nRT Ingp  (2.8)

Puisque ¢, — 1 lorsque P, — 0

Si I’on prend comme état standard le gaz parfait sous la pression de 1 atm, les
potentiels chimiques du gaz réel égaux aux enthalpies libres molaires sont liés a

la fugacité par la relation :

u=u+ RTlnfL0 (2.9)

L’exposant ( °) indique le corps pur dans I’état standard (gaz parfait, P = 1 atm,

nombre de mol constant). On a la relation :
Lorsque la transformation se déroule a température constante dT = 0 .
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donc : dG; =V*dP =nRT-  ou VndP =RT<
dGy = VdP = nRTd7f ou V,dP = RTC;—f

En retranchant membre a membre ces deux équations, on obtient :

(V,, — V;)dP = RTd lnf (2.11)
d’ou I’expression intégrée de la fugacité :

PVy—Vnm . P(Vm 1
f = Pexp [fo — dP] = Pexp [fo (E P) dP] (2.12)

En utilisant les équations d’états des gaz parfaits ou réels :
PV, = RT et PV, = ZRT

On obtient :

f = Pexp [z - DF] (2.13)

Comme, dans une majorité de cas, le facteur de compressibilité Z est inférieur a
1, la fugacité est inférieure a la pression et le coefficient de fugacité inférieur a 1.
Pour exprimer la variation de la fugacité d’un gaz réel avec la température,

utilisons la relation de Gibbs-Helmholtz :

] G H
() =~ 7 (2.14)
avec 1’équation G* = —nRT In ¢ , on obtient alors :
dlng _ H-H*
n( T )p "~ RT? (2.15)

En remplagant ¢ par /P et en remarquant que la pression P est constante, on
obtient :

f
(—67{°> = - (2.16)
P

avec .

H,, : Enthalpie molaire du gaz réel.
H,, : Enthalpie molaire du parfait.
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2.5 KEquations d’état

Une équation d'état d'un systéeme a I'équilibre thermodynamique est une relation
entre différents parametres physiques (appelés variables d'état) qui déterminent
son état. Il peut s'agir par exemple d'une relation entre sa température, sa pression

et son volume.

2.5.1 Equation d’état généralisée : loi des états correspondants

Les états correspondants sont généralement définis comme des grandeurs
réduites ramenées a un €tat de référence. L’état de référence retenu est le point
critique du corps pur. Le volume molaire V,,. a T, et a P. a la méme valeur dans

I’¢état liquide et dans I’état gazeux. Les grandeurs réduites sont :
T

e latempérature réduite : T, = —;
C

. Ly s P
e la pression réduite : P. = - :
c

o v
e le volume molaire réduit : 1V, = V—m

mC .
Lorsqu’elle s’applique, la loi des états correspondants nous indique que tous les
gaz ont le méme facteur de compressibilit¢ Z dans les mémes conditions :
z = f(T. R).
Le diagramme d’ Amagat représente la variation du facteur de compressibilité en

fonction de la pression a differentes températures.

32



11
zepf
104
7,200
L M
094
. i
N
08+
~
o
s » methane
o éthyléne
& éthane
05 # propane
Lot o n-butane
™
04 I
0.3 misopentané
T=10 e n-heptane
= azote
0.2 * CO2
4 eau
01 1 T
0 0s 10 15 0 5 0 s o o5 50 S 60 65 " b

Fig.2.6 Variation du facteur de compressibilité Z en fonction de la pression
réduite P. pour différentes températures réduites T, [13].

2.5.2 Equation de Van der Waals
Une équation d’état doit s’écrire sous la forme f(P,V,,, T,x) = 0. Dans le cas
d’un corps pur,ona:x = 1.
L’équation du gaz parfait PV,,, = RT n’est utilisable que dans un faible domaine

de pression et a été modifiée sous la forme proposée par Hirn :

(P+mn)(V,, —b) =RT (2.17)
b appelé covolume. & est un terme correctif de pression di a 1’attraction mutuelle
des molécules, appelé pression interne. Van der Waals a établi théoriquement que
la pression interne est inversement proportionnelle au carré du volume molaire,

d’ou I’équation d’état de Van der Waals :

(P + é) (V,, — b) = RT (2.18)

Les constantes a et b dépendent du gaz considére.
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En utilisant les critéres qui doivent étre vérifiés par toute équation d’état au point

critique :

T=T,,P=P V=V ,(aP)T=o,(

Vi,

on peut déterminer les constantes a et b :

_ 27 R*T?
" 64 P,

et

__RT,
8P,

En utilisant les variables réduites :

r'mr

_ Vm

Vmc

on obtient 1’équation réduite de Van der Waals :

T

27/64

r =
Zchr_

1/8

202
ZC VmC

a?p
ovZ

)=0

(2.19)

(2.20)

(2.21)

(2.22)

Le facteur de compressibilité Z. au point critique est egal a 3/8, donc supérieur a

la valeur réelle (entre 0,27 et 0,3 pour la plupart des corps).

Les valeurs des coefficients de 1’équation de van der Waals pour quelques gaz

usuels sont indiquées sur le tableau suivant :

Gaz a(Pa.m®) | b(10°°m?) Gaz a(Pa.m®) | b(10~°m?)
He 0,00346 23,7 0, 0,138 32,6
Ne 0,0215 17,1 co 0,151 39,9
H, 0,0248 26,6 co, 0,401 42,7
Ar 0,132 30,2 N,O 0,384 442
N, 0,136 38,5 H,0 0,544 30,5
Cl, 0,659 56,3 SO0, 0,680 56,4

e Pour les pressions élevées, I’équation de Van Der Waals ne convient pas

du tout.

e Pour n moles I’équation (2.17) devient :

(P + ’f—%“) (V,, — nb) = nRT
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2.5.3 Equation d’état du Viriel

Bien que tous les gaz se comportent comme des gaz parfaits lorsque la pression
tend vers zéro (ce qui signifie que les interactions entre molécules tendent vers
zZ€ro), des écarts a ce comportement apparaissent rapidement pour la plus part des
gaz reels. Pour décrire les faibles écarts par rapport a un comportement de gaz
parfait, il est possible d’utiliser un développement du viriel. Un tel
développement consiste a exprimer le facteur de compressibilité Z = PV /RT en
fonction de 1/V. Ou V est le volume spécifique du gaz réel ; lorsque la pression

tend vers zéro, V tend vers I’infini et 1/V tend vers zéro. On obtient :

7 = E‘T’ [1+

B(T) C(T)

(2.24)

Ou B(T) est appelé le second coefficient du viriel, C(T) le troisieme coefficient
du viriel,...... etc.
Un tel développement, qui n’est valable que pour de petites valeurs de 1/V et

donc pour de faibles pressions, est un prolongement de la loi des gaz parfaits

(valables pour les trés faibles pressions) vers des pressions modérées.

2.5.4 Equation d’état de Martin-Hou
Pour les fluides frigorigénes (corps purs), 1’équation de Martin et Hou est

souvent utilisée. Elle s’écrit :

Ai+BiT+Djexp(—KkT) , Ag+BgT+Dgexp(—KkT)
(V—b)l eab’(1+ceab’)

RT
P=-—+2L, (2.25)

2.5.5 Equation de Peng Robinson

Comme 1’équation de Van der Waals, L’équation de Peng Robinson dépend de

deux parametres a et b et s’écrit:

RT a
P= Vb Vp24+2bVy—b? (2.26)

L’équation est retenue par de nombreux auteurs pour les vapeurs condensables.
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2.5.6 Equation de Redlich-Kwong

La forme la plus classique de 1’équation Redlich-Kwong est de la forme :

P = f(T, V)
RT a
b= Vin=b T Vi (Vi +b) (2.27)
2m2.5
[ = 042748R7T; (2.28)
2a
b= ”:ﬂ (2.29)

L’équation de Redlich-Kwong est tres pratique pour le calcul de propriétés
thermodynamiques de phases vapeur. Elle s’applique a des systemes a basses

pressions (< 10 atm) pour des systémes faiblement non idéaux.

2.5.7- Equation de Berthelot

Pour une mole I’équation s’écrit : Z = —— — 2 (2.30)

\%
V-b RT2V
Soit : (P + #) (V — b) = RT (2.31)

Jusqu’a une pression de 10 atm, I’équation de Berthelot représente bien le

comportement d’état des gaz.

2.5.8 Equation de Soave Redlich-Kwong (SRK)
Cette équation entraine une amélioration sensible du calcul de la pression de

vapeur des corps purs.

RT ax
P= Vn=b Vi (Vim+b) (2.32)
avec .

22,5
_ 0.42748R’T¢ (2.33)
2a
p = 2B8664RT, (2.34)
Pc
T
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2.6 Détente des gaz (Joule — Gay Lussac et Joule — Thomson)

Les detentes de Joule-Gay Lussac et Joule-Kelvin de gaz sont des exemples de
transformations irréversibles, qui ne peuvent pas étre approximées par une

transformation réversible.

2.6.1- Détente de Joule — Gay Lussac
Un récipient a parois fixes, rigides et calorifugées est formé de deux
compartiments de volumes V; et V,. Un robinet permet de mettre en
communication les deux compartiments.
Initialement (état (1)), le robinet est fermé. n moles de gaz parfait a la
température T, occupent le volume V; et le volume V, est vide. Initialement, le

robinet est ouvert ; le gaz subit une détente dans le vide et atteint 1’état final (F).

Vi V2

vide

Fig.2.7 Systeme fermé (gaz et vide)

e Le systéme étudié est I’ensemble formé par le gaz et le vide ; c’est un
systeme fermé. Il subit une transformation isochore (parois fixes et
rigides) et adiabatique (parois calorifugées).

v’ Etat initial (1) : gaz parfaita T, , V; et P,(avec P,V; = nRT;) + vide

v’ Etatinitial (F) : gaz parfaita T , P etVp =V, + V.

e Déterminons I’état final a I’aide du premier principe appliqué au systéme :
AU=W+Q
Transformation isochore (W = 0) et Transformation adiabatique (Q = 0)
= AU =0
La détente de Joule-Gay Lussac est isoénergétique : U(1) = U(F) .

L’¢nergie interne étant extensive, AU = AUgq, + AUyq, avec AUy = 0
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Pour un gaz parfait, I’énergie interne ne dépend que de la température, par suite
TF = TI .
e L’entropie créée Sc«s. dans le systéme (gaz parfait) est donnée par :

Screse = DS — S¢cn

AS = nCyln (%) + nRin (‘;—f) = nRin (%) et comme la

1

. , . . Vi+V;
transformation étant adiabatique , S¢.;, = 0 donc Sg,¢ce = NRIN (%)
1

Comme V; +V, >V, , Screse > 0 . La détente de Joule-Gay Lussac est
irréversible.

Or, Screce = AS donc I’entropie créée est la méme pour toutes les
transformations entre 1’¢tat initial et 1’¢tat final. Cette transformation est
donc intrinséquement irréversible. C’est une détente dans le vide, donc il y
a toujours une inhomogénéité de densité particulaire due a la discontinuité

de pression ; c’est elle qui est la cause de ’irréversibilité.

2.6.2 Détente de Joule — Thomson (Joule-Kelvin)
Considérons I’écoulement a travers un milieu poreux d’un gaz parfait de masse
molaire M dans une conduite, cylindrique, horizontale, rigide et calorifugée.
Le régime est stationnaire. L’écoulement est suffisamment lent pour que la
pression et la température soient homogeénes a ’entrée (P, + T,) et a la sortie
(P, + Ty) du milieu poreux avec P; < P,. De plus, la vitesse d’ensemble du

fluide est négligeable en tous ces points.

paroi
A1 Az poreuse B1 B2
7 .
i | % | P
— i P, % 0
sens : LV / = =
d'écoulement | Fe | / EF5 T : Ts
' - % : ;
D1 Dz C1 C:z

Fig.2.8 Ecoulement a travers un milieu poreux d’un gaz parfait

3
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e Pour définir le systeme, nous suivrons une masse de gaz dans son
mouvement entre les instants ¢, et t, . A I’instant t; , cette masse de gaz
est A;B,C,D,. A I'instant t, , cette masse de gaz est en A,B,C,D, . C’est
un systéeme fermé. Le systéme subit une transformation adiabatique
(conduite calorifugée) entre I’instant ¢, et I’instant ¢, .

e Appligquons le premier principe a ce systeme pour une transformation
entre t, et ¢, :

AE;,; =W +Q
Exprimons la variation d’énergie totale AE;,; :
AEtor = AU + AEygero = AU + AEg + AEoxt

v’ L’énergie potentielle, AE,,.,; = 0, car la conduite est horizontale dans le
champ de pesanteur

v’ L’énergie cinétique, AEx = 0, car la vitesse du fluide est négligeable
donc AU = U(t,) + U(ty)

e Atravers A; D, : masse entrante m, , énergie interne massique entrante u,
m,u, . énergie interne dans le volume A,A4,D,D,

A(t,) : énergie interne dans le volume A,B,C, D,
U(ty) = meu, + A(ty)
e Atravers B, C, : masse entrante m , énergie interne massique entrante ug
mgu, : énergie interne dans le volume B, B,C,C;
A(t,) : énergie interne dans le volume A,B;C, D,
U(ty) = meug + A(t,)
Le régime étant stationnaire, 1’énergie interne et la masse dans le volume
A,B,C,D, sont indépendantes du temps = A(t;) = A(t,) etm, =m, =m

=AU = U(tz) - U(tl) = m(us - ue)

e Exprimons le transfert thermiques Q recu entre t; et t,: Q=0

(transformation adiabatique).
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e Exprimons le travail W recu entre t, et t, : la conduite étant rigide, W
correspond uniquement au travail des forces de pression liées a
I’écoulement => W = W, + W :

> A l’entrée : W, est le travail de la force de pression E) entre t, ett, . Cette
force entraine le déplacement du gaz, le travail fourni au systéeme est
positif :

We = BVem, = B Vem

> A lasortie : W, est le travail de la force de pression E entre t, et t, . Cette
force s’oppose au déplacement du gaz, le travail fourni au systéme est
négatif :

Ws = =FVsms = —FV;m
I, et V; sont respectivement les volumes massiques entrant et sortant.
Le premier principe s’écrit donc : m(us — u,) = m(R,V,—RV;) &
us + BV, =u,+ PRV,
Utilisons 1’enthalpie massique h = u + PV, le premier principe donne : hy = h,
La détente de Joule-Thomson est isentalpique. Le gaz étant parfait, I’enthalpie ne
dépend que de la température = T, =T,
e En utilisant le méme raisonnement, le second principe donne :
m(Ss — Se) = Screce
Ou S, et S sont les entropies massiques respectivement entrante et sortante.

Ts

Or S =S = Cﬁpln (7_6) —%ln (i—:) = Screse = —%Rln (i—i)

Lors d’une détente, P, = P, = Scpece > 0
La détente de Joule-Thomson est irréversible. L’irréversibilité a pour cause les
frottements du gaz dans le milieu poreux. Le second principe interdit la

transformation inverse.

2.7 Proprietés thermodynamiques des phases condensées

Une phase condensée est constituée d’un liquide (fluide trés peu compressible)

ou d’un solide (quasi incompressible). Dans les conditions usuelles de
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température et de pression et en prenant en compte le caractére quasi constant V,

de la phase condensée, les coefficients thermoélastiques peuvent s’écrire :

o Coefficient de dilatation isobare : @ = — (a—V) (2.36)
Vo \OT/p
e Coefficient de compressibilité isotherme : yr = ;—1(2—9 (2.37)
0 T

2.7.1 Equation d’état

Une phase condensée est faiblement dilatable (@ = 0) et peu compressible
(xr = 0). L’existence de 1’équation d’état permet de considérer que le volume V

est fonction de T et de P. Sa différentielle s’écrit :

dv_(av> dT+(aV) dP
~\oT/p oP);

d’ou I’équation d’état d’une phase condensée incompressible et indilatable :

V =V, = Constante (2.38)

Lorsqu’on veut accéder expérimentalement a I’équation d’état d’un fluide on fixe
un parametre d’état et on étudie la variation d’un autre parametre en fonction du
troisiéme.

Le coefficient de dilatation isobare a permet d’accéder a la variation relative de

av . .. . .
volume 5 = a dT sous I’effet d’une petite variation de la température 9T a

pression constante.

Le coefficient de compressibilité isotherme X, permet d’accéder a la variation

: v : L :
relative de volume 5 = Xr0p sous I’effet d’une petite variation de pression
dp a température constante.

2.7.2 Energie interne

Dans les phases condensées les interactions sont trés fortes mais le volume est

quasi constant, la différentielle de son énergie interne U (T, V') donne :
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dU = (Z—LT’)V dT + (Z—LV’)T dV ~ C,dT (2.39)

IV étant constant, il n’est plus une variable d’état et 1’énergie interne ne dépend
que de la température. En conséquence on pourra simplement utiliser la relation

approchée :

dU(T) ~ C,(T)dT (2.40)

Il est aussi inutile de préciser 1’indice V et on parlera de la capacité thermique C

d’une phase condensée :

dU(T) ~ C(T)dT (2.41)
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Chapitre 3 : Les equilibres
physiques



3.1- Les équilibres physiques

Un corps pur peut exister, au moins, sous trois formes :
e Phase solide ;
e Phase liquide ;
e Phase vapeur.
I1 faut aussi mentionner ’existence de variétés allotropiques au polymorphiques
d’un méme corps.
v’ Le carbone peut exister sous deux variétés allotropiques : le graphite et le
diamant.
v Le soufre posséde aussi deux variétés : le soufre rhomboédrique et le
soufre monoclinique.
Sous des conditions de température et de pression, bien déterminées, le corps pur
peut se trouver soit dans un état de systeme monophasé, soit dans un état de

coexistence de plusieurs phases.

3.1.1- Equilibre de phase
Soit un systéeme composé de deux phases a et § en état d’équilibre. Les deux

pahases sont en équilibre, si les conditions suivantes sont satisfaites :

e TO=TB=T: (3.1)
e Pa—pB—p-: (3.2)
. GZ =GP (3.3)
g 18 p*
e
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Ol T%(T) , P*(PF), et G& (GF) désignent respectivement la température, la
pression et I’enthalpie libre molaire de la phase pur a (f).

Les deux premieres eégalités (3.1)et (3.2) traduisent respectivement les
¢quilibres thermique et dynamique. La troisiéme exprime 1’équilibre chimique ;
son ¢tablissement s’effectue ainsi :

Considérons la transition : a = 8

Comme chaque phase est caractérisé par une enthalpie libre molaire dépendant

des variables P et T ; a I’équilibre on a :

_ P _
AG = Gl .y — Glpiry = 0 (3.4)

d’ou I'équation (3.3): Gl .y =

Gmepiry » QUi peut se mettre sous la forme
@(P,T) =0, elle traduit que les deux paramétres P et T ne sont pas
indépendants, mais qu’ils sont liés par une expression analytique P = f(T)
appelée courbe d’équilibre (ici c’est la pression d’équlibre en fonction de la
température). La courbe P = f(T) nous permet le calcul, soit la pression
d’équilibre P, pour une température T donnée, soit la température d’équilibre
Tsq pour une pression donnée.
La courbe d’équilibre P = f(T) est le lieu géométrique de coexistence des deux
phases a et f . Le nombre maximal de phases s’obtient lorsque le systéme
devient invariant, c’est-a-dire lorsque la variance 9 est nulle ; d’ou, pour un
corps pur (C = 1) :

fnax =3
Cela signifie que les trois phases (a, 5 et y) ne peuvent coexister qu’au point
triple.

3.2 Relations générales d’équilibre
3.2.1 Clapeyron et Clausius—Clapeyron

Considérons un changement d’état a température et pression constantes d’une
phase «a a une phase f . Les entropies molaires et les volumes molaires seront

Noteés :

S5 et V¥ pour la phase « ;
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S,ﬁ et V,f pour la phase f3.

90 _ 4 (%m
S = =), =+ (22), ®
Pour chacune des phases, on peut écrire 1’équation de Gibbs-Duhem avec la

condition que les potentiels chimiques y sont égaux :

SEAT — V.¢dP + du® = 0
SEar —vPap +duf =0 (3.6)
p* = pb

d’ou

ap _ sh-s& _ ask

ar — yPove vk

(3.7)

Pour un corps pur, le potentiel chimique est égal a I’enthalpie libre G,,, donc :

ut = Gg = puf =Gl (3.8)
OF Gy = Hp — TS (39)
doi: AHY = Hf, — H% =T (S5 — S&) = TASg (3.10)

On en déduit la formule de Clapeyron qui s’applique a tout changement de phase

d’un corps pur a température et pression constantes :

dP _ AHy
dT ~ TAVy,

(3.11)
D’aprés cette équation appliquée a 1’équilibre solide-liquide, la variation AV, est
faible et la pente de la courbe d’équilibre liquide-solide est élevée.

— aP A
L’équation de Clapeyron : = =22

dT ~ TAV (3.12)

peut-étre simplifiée moyennant deux hypotheses vérifiées loin du point critique :

e le volume molaire de la phase liquide V! est négligeable devant celui de
la phase vapeur IV ;
e la vapeur se comporte comme un gaz parfait.

Dans ce cas, on a:
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RT
AV =V’ V=V’ =—

P
, . . dP  AH

L’équation de Clapeyron devient : - = mrz dT =

dap AH

% = ﬁ (3.13)
Qui peut étre réécrit en substituant dinP pour (1/P)dP

dinP  AH

o = (3.19

Cette derniére équation est appelée équation de Clausius—Clapeyron et soit sous
forme intégrée :

n—=-"2(2——) (3.15)

L’équation de Clausius-Clapeyron est tres importante, car son application nous
renseigne sur les enthalpies de transition (changement de phase) a partir des

données sur les pressions de vapeur saturante et sur les volumes.
3.3- Equilibre liquide-vapeur
Soit la transition liquide (a) — vapeur () : vaporisation

Pour des faibles pressions (tres inférieurs a la pression critique), on peut :
e négliger le volume molaire de la phase liquide devant celui de la phase

vapeur, si ¥ « V,f alors V,f -Vi= Vf ;

. . N . . RT
e assimiler la phase vapeur a un gaz parfait ; d’ou Vf =2

e considérer que I’enthalpie de vaporisation AH, (T) est indépendante de la
température et est égale a : AH,(T) = AHy,

Par conséquent, 1’équation de Clapeyron s’écrit :

= =var (3.16)

L’intégration de 1’équation donne : In % =—— (— — —) (3.17)
0

Ou P, et P, désignent respectivement les tensions de vapeur aux temperatures T,
etT,
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Remarque :

e la représentation graphique de InP = f (%) doit étre une droite de pente

_ AHy 5 T , , \
m=——=,et I’ordonnée a 1’origine étant égale a la constante.

e [’équation (3.17) peut étre utilisée pour la prévision de I’effet de la
pression sur la température ; on rappelle qu’un liquide bo0t lorsque sa
pression de vapeur devient égale a la pression atmosphérique : cette
température d’ébullition, dans ce cas, est appelée « température normale

d’ébullition ».

. .. dP , ) . . .
o La dérivée premiére — de I’expression P(T) possede le méme signe que

AHy. Etant donné que AHy est positive, alors Z—: est positive. Par

conséquent, la courbe P = f(T) de I’équilibre liquide-vapeur est une
fonction croissante.
Les caractéristiques de la transition liquide — vapeur , étant la température de
vaporisation Ty, et la chaleur latente de vaporisation ou enthalpie de vaporisation
AH,,. Cette derniere est définie comme étant la quantité de chaleur échangée avec
le milieu extérieur lors du changement d’état d’une mole du corps pur considéré

sous la pression P et a la température T, .

3.3.1- Diagramme isotherme

Sur la figure (3.1), la partie AB de I’isotherme de température inférieure a la
température critique correspond a la phase vapeur qui se comporte comme un gaz
parfait a pression faible. La partie DE, presque verticale, correspond a la phase
liquide dont la compressibilité est trés faible sauf lorsque I’on se rapproche du
point critique C. La droite horizontale BD constitue le palier de liquéfaction. En
B, la vapeur saturante est en équilibre avec une goutte de liquide (point de rosée)
; en D, le liquide saturé est en équilibre avec une bulle de vapeur (point de bulle).
Lorsque la température devient trés supérieure a la température critique,
I’isotherme se rapproche d’une hyperbole correspondant a 1’équation d’état des

gaz parfaits.
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P (atm)

Vp, (em?)

Fig.3.1 Courbes d’équilibre liquide-vapeur de 1’éthane [12].

L’équation d’Antoine, fournissant la pression de vapeur saturante en fonction de
la température nettement inférieure a la température critique, correspond a une
adaptation de 1’équation de Clapeyron a 1’aide des données expérimentales :

InP=A—B/(C+T) (3.18)

Exemples : si P est exprimée en atmosphéres, on a :

Pour ’eau: [nP = 11.6703 — 222 (3.19)
T—-46,13
Et pour I’éthane : In P = 9.0304 — ;iii (3.20)

3.3.2- Diagramme enthalpique

Sur la figure (3.2), lorsque la pression est nettement inférieure & la pression
critique, la partie DE de I’isobare est confondue avec la courbe de liquide saturé :
I’enthalpie du liquide saturé dépend seulement de la température. La différence
AHy, = Hy — Hp représente I’enthalpie molaire de vaporisation a la température
considérée et sous la pression d’équilibre P. Cette différence s’annule lorsque la
température devient égale a la température critique ; d’aprés la formule de

Clapeyron, I’enthalpie molaire de vaporisation est égale a :
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AH, = T(VY — VY Z—’; (3.21)

avec: VV et V' volumes molaires respectivement de la vapeur saturante et du
liquide saturé. Loin de la température critique, il est possible de négliger la

dilatation du liquide a pression constante et I’équation suivante peut étre utilisée :

AHy

— = CPm — Cm (3.22)

cy. et CL. sontles capacités thermiques molaires respectivement de la vapeur

et du liquide a pression constante.

’-g‘ 15000 ”
= P<Pc//
T 10000 pep A
r | Lea—=- o c /
Va&‘r B \\s\
saturante c P>P
5000 t |
Y liquide D
saturé
|
lE
~5000 t
200 250 300 350

T(K)

Fig.3.2 Diagramme enthalpique de 1’éthane [12].

3.4- Equilibre solide-liquide
Soit la transition solide (@) — liquide (B) : fusion

Pour I’équilibre solide-liquide, nous sommes en présence de deux phases
condensées qui ont des volumes molaires comparables. Cependant, on

supposera :
AVe = VF -y

L’équation de Clapeyron, s’écrit comme suit :
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dP _ AHp
dT ~ TAVg

(3.23)

A |

et PZ_PJ':AVF T_1

(3.24)

Cette formule est inapplicable dans les calculs faisant intervenir une modeste
variation de pression (P, — P;). Pour illustrer cela, prenons, comme exemple,
I’eau :

AH = 6008 J.mole™?!
AVe = 1,63.107%m3. mole™?!
PZ_Pl =AP= 105Pa

Par substitution dans 1’équation précédente (3.24), on trouve que :

In==

T, AHF

G P,)) =~ AP (3.25)

Cela signifié que, pour des modestes valeurs de AP, ln? ~ 0;dou
1

I’inapplication de I’équation (3.25).
Pour remédier a cela, on procéde comme suit :

. T- T, —T-
e Ecrire lnT—2 sous la forme (n(1 + x), avec x = % )
1 1

e Développer In(1 + x) en série, puisque x ~ 0 ;

x? x3 x*
n(1 =x—-——+———....
nl+x)=x 5 + T2

e Approximer In(1 + x) par x.
L’équation (3.25) s’écrit alors :

_ AHp T-Ty

P, —P
17" 1y

(3.26)
Pour la discussion du signe de (d—P) , deux cas sont a envisager :
fusion

e 1°" Cas:AHy > 0 et AVx > 0 (volume molaire du liquide est supérieur au

volume molaire du solide).
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Z—i > 0; la courbe P(T) de I’équilibre liquide-solide (1* cas) est une

fonction croissante.
e 2°™ Cas : AHp > 0 et AVy < 0 (volume molaire du liquide est inférieur &

celui du solide ; ¢’est le cas de 1’eau, Bi, Sb et Ga).
Z—: < 0; la courbe P(T) de I’équilibre liquide-solide (2°™ cas) est une

fonction décroissante.
Les caracteéristiques de la transiton solide — liquide , étant la température de
fusion T et la chaleur latente de fusion ou enthalpie de fusion AH.. Cette
derniére, est défine comme étant la quantité de chaleur échangée avec le milieu
extérieur lors du changement d’état d’'une mole du corps pur considéré sous la

pression P et a la température Tp.

3.5- Equilibre solide — vapeur

Pour la transition solide (a) — vapeur (B) : sublimation

Nous sommes en présence d’une phase solide avec une phase vapeur : c’est
I’équilibre solide-vapeur (E.S.V).

Les mémes approximations restent (équilibre liquide-vapeur) valables. En
intégrant la formule de Clapeyron en considérant 1’enthalpie de sublimation

constante, on obtient :

In (P—””) = (l - i) (3.27)

P, R\T T,

Les caractéristiques de la transformation solide — vapeur , étant la
température de sublimation Ty et la chaleur latente de sublimation ou enthalpie de
sublimation AH,, ou AH, est la quantité de chaleur échangée avec le milieu
extérieur lors du changement d’état d’une mole du corps pur considéré sous la
pression P et a la température T,. L'enthalpie de sublimation étant supérieure a
I'enthalpie de vaporisation, aux alentours du point triple la courbe d'équilibre
solide-vapeur du corps pur dans un diagramme P-T ( courbe ci-dessous) a une

pente supérieure a celle de la courbe d'équilibre liquide-vapeur.
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d : . . :
Comme ﬁ est, aussi, positive ; la courbe P(T) de I’équilibre solide-vapeur est,

aussi ; une fonction croissante. La sublimation est endothermique, il faut fournir
de la chaleur pour vaporiser un solide. Cette courbe existe pour tous les corps,
sauf I’hélium qui n’existe pas a I’état solide.

pJL

solide

courbe de
sublimation

vapeur

g
Fig.3.3 Courbe de sublimation

3.6 Equilibres d’un mélange binaire et applications
3.6.1 Diagrammes binaires liquide-vapeur

Pour les changements d’état d’un mélange binaire entre deux constituants A et B,
les variables intensives sont la pression , la température et la composition x, (ou
xg) du systeme. Le paramétre de composition utilisé généralement est la fraction
molaire, ou parfois la fraction massique. En pratique, une variable intensive
(Pou T) est fixée. Le diagramme présente 1’évolution de ’autre variable en
fonction de la composition : diagrammes isothermes P = f(x) a T donnée ou
diagrammes isobares T = f(x) a P donnée. La variance du systtme du mélange
binaire est donnée par :
v=2+4+2—f=4—f
Pour les diagrammes isobres, la variance devient: v = 3 — f

En présence d’une seule phase (A et B liquides ou gazeux), la variance est égale
a 2. En présence de deux phases (gaz et liquide), le systeme est monovariant. Si

on fixe la valeur d’une variable intensive, les autres variables ont des valeurs
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définies. A la température T donnée, les compositions de la phase liquide x! et de
la phase gazeuse x9 sont fixées.

Un exemple de diagramme T = f(x,) est présenté sur la figure (3.4) , pour le cas
de la miscibilité totale de deux liquides. On distingue trois zones. La courbe de
rosée correspond a I’apparition de la premicere goutte de liquide lorsque 1’on
refroidit un mélange gazeux. La courbe d’ébullition correspond a 1’apparition de
la premiére bulle de vapeur lorsque 1’on chauffe un mélange liquide.

Les deux axes verticaux correspondent aux composés purs (A a gauche et B a
droite, x;, = 1), de températures d’ébullition T, et Tgz. Pour notre exemple, le

composé B est plus volatil que le composé A (T, < Tg).

3.6.1.1 Meélange liquide-vapeur: sur la figure (3.4), un mélange liquide-
vapeur a une température donnée T;, correspond a un état du systéme situé dans
le fuseau (zone 3). Les deux phases sont représentées par deux points : [ pour la
phase liquide et g pour la phase gazeuse. Ces deux points situés sur une
horizontale sont liés ; ils décrivent un mélange en équilibre. Un état d’équilibre
entre deux phases liquide et vapeur, dans le fuseau, est donc décrit par deux
points qui sont a I’intersection de 1’horizontale et du fuseau. Les deux phases en
équilibre ont des compositions différentes :

e la composition de la phase gazeuse se lit sur la courbe de rosée, au point

g : composition x9
e la composition de la phase liquide se lit sur la courbe d’ébullition : au

point [, composition x*

54



= vapeur
urbe de roSé
e

Zonel

vapeur + liquide

| By, e e S e 9
€
: Co"’be zone 3
liquide @ébullition T8
A i zone 2 E B
0 xt x93 1 Xp

Fig.3.4 Equilibre isobare d’un mélange binaire

Pour un mélange liquide-vapeur en équilibre a une température donnée (Fig.3.5),
le rapport entre le nombre de moles gazeuses et le nombre de moles liquides,
déterminé a partir du diagramme isobare, est proportionnel a la position du point
M par rapport aux deux courbes d’ébullition et de rosée.

Mo XgTXm MG (3.28)

ng  xm-x; LM

vapeur

L \ m

Fig.3.5 Température en fonction de x

Lors du chauffage d’un mélange binaire, quand la température augmente, la

proportion de liquide x; — x,, diminue; alors que la proportion de vapeur

augmente comme x,, — X; .
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3.6.1.2 Mélange avec azeotrope

Si les constituants A et B d’un mélange binaire sont relativement différents, les
courbes d’ébullition et de rosée sont éloignées du cas idéal. Elles présentent un
extremum commun appelé point d’azéotropie. Le mélange de composition
correspondant a I’extremum des courbes est appelé azcotrope ou mélange
azeéotropique.

Sur la figure (3.6) un exemple de diagramme présentant un azéotrope a
maximum. Ce dernier, comporte deux fuseaux. On observe un extremum, le
point A, , correspondant a la composition x,. Si on chauffe un mélange liquide
de composition x,, il passe a I’¢tat de vapeur a température constante, comme un
corps pur. De plus, il donne un mélange gazeux de méme composition x,. Un tel

mélange est appelé azéotrope.

[ vapeur
T(K) 2
Tz
|
|
| liquide
I
A : B
0 Xz Xp

Fig.3.6 Tempeérature en fonction de x

Exemples : quelques mélanges présentant un azéotrope :

e eau-éthanol : azéotrope a minimum ;a P = 1.013 bar , les coordonnées
de I’azéotrope sont : T = 78.15°C et x,;** = 0.11
e chloroforme-acétone : azéotrope a maximum ; a P = 1.013 bar les

coordonnées de 1’azéotrope sont : T = 64.4°C et x2ctone = 0.36
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3.6.1.3 Application des diagrammes binaires liquide-vapeur

Les diagrammes binaires liquide-vapeur sont surtout utilisés pour comprendre les
phénomeénes se produisant lors des distillations fractionnées. Le diagramme
binaire d’une distillation fractionnée est représenté dans la figure (3.7) pour un
mélange de deux liquides A et B, avec les températures d’ébullition T, > Tg. Une
distillation fractionnée consiste a réaliser une suite de distillations simples (ou
¢lémentaires) dans une colonne a distiller ot une multitude d’équilibres liquide-
vapeur libére progressivement une vapeur de plus en plus riche en constituant le
plus volatil (B). La tempeérature de la colonne a distiller décroit progressivement

de bas en haut de la colonne.

Ti A
plateau
Ta
"'-"'Ez‘l
T Tha-1 ----I----{N+1}
Le2
T \{] Vv
M y Taa 15' (N)
T, 9 I"—m
M- Le2 Vi3
LB3 TE TM+1 """"" {N = 1}
1 Xg
Fig.3.7 Diagramme binaire Fig.3.8 colonne a distiller

Le liquide de composition x,, est chauffé a une température T),. Il s’établit un
équilibre liquide-vapeur de composition Lg; = x), et Vg, pour respectivement la
phase liquide et la phase vapeur. L’équilibre est repéré sur le diagramme par une
ligne horizontale appelée plateau théorique de la colonne a distiller.

La premiére vapeur de composition Vg, apparue a cette température T,, en
refroidissant est condensée en liquide jusqu’a la température Tp,_;. Un nouvel
équilibre liquide vapeur s’établit aussitot. Les compositions des deux phases sont
égales a Lg, pour le liquide et V5, pour la vapeur. Le processus se poursuit ainsi

de suite et la vapeur s’enrichit progressivement en constituant B. Apres la
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premiére vapeur partie du mélange, la composition du liquide, appauvri en B, est
en toute rigueur Lz, . Le chauffage du liquide a la température Ty,_, produit une
vapeur plus chaude qui apporte 1’énergie nécessaire a 1’établissement de
I’équilibre liquide-vapeur. Tout au long de la colonne a distiller, la vapeur
montante et le liquide descendant sont en étroit contact et donnent lieu a un

échange de chaleur et de composition.

3.6.2 Diagrammes binaires isobares des équilibres solide-liquide

Les diagrammes solide-liquide sont le plus souvent tracés a la pression
atmosphérique. La variance dans les diagrammes solide-liquide est donnée par :
v=3-—-f

3.6.2.1 Diagramme binaire solide-liquide avec miscibilité totale

Les deux composés sont totalement miscibles en toute proportion. lls vont
donner des alliages monophasés. On obtient une solution solide de substitution,
quelle que soit la composition du mélange. Sur la figure (3.9), on distingue trois

zones et deux courbes de séparation.

T(K) 4 A T(K)

liquid
liquidus qdiee

Ta zone 1

solide + liquide

zone 3
r Te
solide soliaus
Zone 2
100% A ' 100 % B

Fig.3.9 Diagramme binaire solide liquide avec miscibilité totale

e zone 1: La phase liquide est plus riche en composé B, sa temperature de

fusion Ty étant la plus basse.
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zone 2 : correspond a un mélange solide constituée d’une seule phase.
zone 3: correspond a 1’équilibre entre deux phases, un liquide et un
solide. L équilibre est décrit par deux points, 1’un sur le liquidus donne la
composition de la phase liquide, et 1’autre sur le solidus donne la
composition de la phase solide. Les deux phases ont des compositions
différentes.

Exemples : alliages homogénes de substitution : Cu-Ni, Ag-or, Ge-Si.

3.6.2.2 Diagramme binaire solide-liquide avec miscibilité nulle ou

partielle a I’état solide

Sur le diagramme de la figure (3.10), les différentes zones sont :

zone 1 : liquide (1 phase) ;

zone 2 : liquide + solide A (2 phases) ;

zone 3 : liquide + solide B (2 phases) ;

zone 4 : solide A + solide B (2 phases) : alliages hétérogénes en toute
proportion ;

zone 5 : liquide + A solide + B solide (3 phases).

A(s) +L
T E Zone 2 [1': ; . €,
1 | Zones solidus
i Zone 4
A i A(s) + B(s) 6
0 Xe Xp -

Fig.3.10 Diagramme binaire solide liquide avec miscibilité nulle ou partielle a

I’état solide
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La ligne horizontale est un invariant. La traversée de Il’invariant, lors du
chauffage ou du refroidissement se fait a température constante. Tant que 1’on est
en présence des trois phases, la température reste fixe a la valeur T, . Dés que
I’une des trois phases a disparue, la température varie a nouveau (zones 2, 3 ou
4). Le point de rencontre des deux branches du liquidus avec le solidus, le point
E, est un point particulier du diagramme. Un mélange de composition x, change
d’état physique a température constante, T, . Le mélange de composition x, est
appelé mélange eutectique, et le point E est appelé point eutectique. Il
correspond a I’équilibre :

liguide 2 A(s) + B(s)

3.6.2.3- Application

Un des intéréts des alliages du diagramme présenté sur la figure (3.9), c’est que
leurs températures de fusion, sont toujours inférieures a la température de fusion
du corps pur. Donc I’ajout d’un composé¢ B a un composé A solide permet
d’abaisser, fortement parfois, le point de fusion du mélange. A titre d’exemple
I’ajout de chlorure de sodium a la glace pour abaisser son point de fusion ;

propriété utilisée lors du salage des routes en hiver.
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Chapitre 4 : Les equilibres
chimiques



4- Les équilibres des réactions chimiques

4.1- La réaction chimique

Les réactions chimiques sont géneralement décrites par des équations
steechiométriques. En thermodynamique, les €quations stcechiométriques sont
écrites sous une forme spéciale, c’est-a-dire que I'équation générale (4.1) est
égale a zéro. L’avantage de cette forme est que les réactifs et les produits peuvent
étre traités de la méme maniere. L’équation steechiométrique générale peut étre

écrite ainsi:
R —
i=1 viAi = 0 (41)

Le symbole A; désigne la formule steechiométrique de l'espéce i et v; le
coefficient steechiométrique de cette espéce. L'indice i parcourt toutes les especes
qui réagissent dont le numéro est R.

Exemple de la réaction de formation d’ammoniac :

1NH; —3/yH, =1/, N, = 0 (4.2)
D,aprés l’équatlon (42) Al = NH3 y Az = Hz ) A3 = NZ y
V1=1,V2=_3/2,V3=_1/2

La forme de I’équation familiére est la suivante :

3/2H2+1/2N2=1NH3 (4.3)

On considére toujours le coefficient steechiométrique v; des réactifs négatifs et

celui des produits positifs.

4.1.1- Conditions des équilibres chimiques a température et pression
constantes
Considérons un systéeme thermodynamique réactif a pression et température

constantes. La condition d'équilibre dans ce cas est le minimum de la fonction de
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Gibbs G(T, P,n). Au minimum de la fonction, son premier différentiel est égal a
Z€ro :
dG = —SdT + VdP + ¥X  p;dn; =0 (4.4)
Comme la température T et la pression P, ainsi que les quantités n; de K - R
especes non réactives étant constantes, la condition d'équilibre chimique se
simplifie a :

i=1 idn; =0 (4.5)
Examinons cette condition en cas de réaction chimique générale:

e Vidi =0 (4.6)
Le potentiel chimique de chaque composant A4; , peut-étre écrit comme suit :
w; = 1 + RTIna; (4.7)
ou activité est définie par : a; = f;/f , avec f; la fugacité a I’équilibre et f°

la fugacité a 1’état standard.

En substituant la formule (4.7) dans 1’équation (4.5), on obtient :
R (4 + RTIna;)dn; = 0 (4.8)

Notons la concentration initiale (avant le début de la réaction) de chaque
composant par mn;, et exprimons sa concentration instantanée au cours de la
réaction a l'aide d'une variable & (grec minuscule "ksi") en fonction de I'évolution
de la réaction :

n; = Njo + Vif (49)

La variable ¢ est nommée avancement de la réaction, c’est une quantité extensive
et son unité est le mol. Pour formuler la condition d’équilibre, nous avons besoin

de n;, que nous pouvons obtenir en différenciant 1’équation (4.9) :
dn; =v;d¢ (4.10)
Puis substituant cette équation dans 1’équation (4.8), on obtient :

R (4 + RTIna;)vidé =0 (4.11)
Comme d¢ ne dépend pas de I’indice i, la condition d’équilibre est simplifiee
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par: YR vi(p? + RTIna;)) =0 (4.12)

Une propriété intéressante de cette condition apparaisse quand on substitué le

potentiel chimique u; selon I’équation (4.7).
Vit =0 (4.13)

Comme on peut le constater, la condition d’équilibre chimique a la méme forme
que I’équation steechiométrique (4.1), avec le potentiel chimique y; a la place de
A;.

Bien que (4.12) soit approprié pour déterminer 1’état d’équilibre, en pratique, ce
n’est pas cette équation qui est utilisée, mais une forme différente. Pour obtenir
cette forme habituelle, modifions 1’équation et introduisons une nouvelle

notation. L'équation réarrangée avec laquelle nous commencons est la suivante:

v = = X& 1 viRTlng, (4.14)
Notons que le potentiel standard u est identique au potentiel partiel molaire de
Gibbs G? a I’état standard. Nous pouvons donc écrire :

Rovind =R v,GY = AgG° (4.15)

La quantité AzG° est appelée le potentiel standard de réaction de Gibbs. A partir

de I’équation (4.14), on obtient :

YR ViRTIna; = RT YR, In(a;)Vi = RTIn[[X ,(a)vi (4.16)
En utilisant ce résultat, nous pouvons récrire (4.15) sous la forme suivante:
ARG = —RTIn[[R ,(a;)" (4.17)
La condition d’équilibre peut étre formulée comme suit :

Kq = [Tisa(a)™ (4.18)
Avec K, , appelé la constante d’équilibre

Le résultat ci-dessus est généralement exprimé sous la forme :

ARG® = —RTInkK, (4.19)
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L’expression la plus simple pour le calcul de la constante d’équilibre est donnée

—ARGO

par: K, =e &RT (4.20)
Les équations (4.19) et (4.20) ont une large gamme d’applications. La valeur de
la constante d’équilibre K, dépend uniquement de la température. C’est une
grandeur sans dimension. Il est possible de determiner la valeur de K, a partir

des données thermodynamiques.
Eneffet: ApG° = —RTInK, et ApG® = ARH® — TALS® (4.21)
d,Oﬁ _RTana = ARHO - TARSO

ARS®  ARH®

R RT

Soit Ink, = (4.22)

On peut déterminer expérimentalement les valeurs de K,, et AxH®, ce qui permet

de déduire la valeur de ARS° a une température T.

4.1.2- Relation entre la constante d'équilibre et I’équation de la
Steechiométrie

Il est important de connaitre certaines limites de l'application de la constante
d'équilibre. La limitation la plus importante est qu’elle ne fait pas référence a
une réaction, mais a une forme réelle de I'équation steechiométrique.

Considérons la formation d’ammoniac a partir de ses éléments. L'équation

steechiométrique s’écrit sous la forme :

3/yH, +1/5 N, = 1 NH,

La constante d'équilibre et le potentiel standard de réaction de Gibbs peuvent étre

donnés comme suit:

aNH
K 1= 3 : T (4.23)
¢ (aHz) /Z(aNz) /2
3 1
AR,lGO = .ul(\)IH3 - 5#22 - 5#1%2 (4.24)

Considérons ensuite une autre équation steechiométrique pour la méme réaction,
qui ne contient pas de nombres stoechiométriques fractionnaires mais uniquement

des nombres entiers.
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3H, + N, = 2NH,

Le potentiel standard de réaction de Gibbs et la constante d'équilibre pour cette

équation sont donnés par :

_ (aNH3)2

Kop=—7"—""7— (4.25)
(an,) an,
AR G° = 2.“1(3/1-13 - 3.“1912 - #1(\)12 (4.26)
4.2- Affinité chimique
L’affinité chimique A a été définie par De Donder a partir de la relation :
aG
A(T,P,§) = —AgG = =X vipy = — (a_f) (4.27)
T,P

De méme, I’affinité chimique standard a pour expression :
A%(T) = =BG (T) = = Z;vid (T) (4.28)

A partir de larelation dG = —SdT + VdP + }}; u;dn; , Pexpression suivante
est établie :
dG = —SdT + VdP — Ad¢ (4.29)

Ou le terme (—Ad¢) est le terme supplémentaire du a la réaction chimique. I

correspond a la production d’entropie : Adé = T4§;S.

4.2.1- Systeme monotherme - monobare

Lorsque le systéeme évolue a température et pression constantes, la variation

d’enthalpie libre a pour expression suivante :
dG = —Ad¢ = X wdn; = X pyvid§ (4.30)
Pour une variation infinitésimale 1’évolution spontanée d’un systéme physico-
chimique a T et P se produit si :

dG(T,P) <0
Cest-a-diresi Y, u;dn; <0 ou ARGdé <0 ou Adé >0
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Par conséquence, le transfert de matiére entre phases se produit dans le sens des
potentiels chimiques décroissants. Le sens d’évolution de la transformation
dépend du signe de d¢ :

dé > 0= A > 0 sens réactifs — (1) produits

dé < 0= A < 0 sens réactifs (2) <« produits

. 0 N
Lorsque le systéme est a 1’équilibre : (%) =ArG=0 ou A=0
T,P

4.2.2- Systeme monotherme - monochore

Lorsque le systeme évolue a température et volume constants, la variation de son

enthalpie libre a pour expression la relation suivante :

4.3 Thermochimie
4.3.1 Chaleur de réaction

La chaleur échangée (chaleur de réaction) Q,, lors d’une transformation chimique

a pression constante correspond a la variation d’enthalpie AH du systéme. Elle
peut étre soit positive (réaction endothermique), soit (réaction exothermique) ou
AH est nulle (réaction athermique). L’enthalpie est une fonction d’état extensive
dont la variation correspond a la quantité de chaleur mise en jeu pendant une
transformation a pression constante :

Comme dU = 6Q + SW , il vient :
dH = dU + PdV + VdP = 6Q + W + PdV + VdP

Pour un systéme dont le seul travail est le travail d’expansion 6W = —PdV ,
ilvient: dH =6Q, +VdP

Pour une évolution a pression constante, dP = 0 et donc, en notant la chaleur
échangeée a pression constante §Q,,, il vient :

dH = §Q, et AH = H, — H, = Q,
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4.3.2 loi de Hess

la quantité de chaleur mise en jeu dans une réaction donnée ne dépend que de
I’état initial et de I’état final ; elle est indépendante du nombre et de la nature des
réactions intermidiares.la détermination de la chaleur de réaction se fait comme
suit :

e Appliquons la loi de Hess et faisons apparaitre sur un schéma les

différents états.

Etat initial AH Etat final
{:d{'m?mnr + {}2 (H) 1 COE '['U)

am A'Hg

Cg:r'ﬂphite + '{]2 (ﬂ)

D’apres le principe de 1’état initial et de I’état final, on peut écrire :

AH]_ == AHZ + AH3
e Calcul a partir des enthalpies sandards de formation

I’enthalpie standard de formation d’un composé, notée par AH}% i, n’est autre que
I’enthalpie de la réaction de ce composé a partir des ses éléments pris dans les
conditions standars (P = latm,T = 298 K). On les trouve dans les tables
themrodynamiques (Annexes 6-8). Par convension, on pose que I’enthalpie
sandard de formation des éléments est nulle.

Lorqu’une réaction se déroule dans les conditions standards, son enthalpie est
appelée enthalpie standard de réaction et est désignée par : Az Hoog

L’application de la loi de Hess a une réaction chimique nous permet d’arriver a la

la relation suivante :
AgRHY5g = ZiviAHgi(produits) — ZjvjAng (réactif's) (4.32)

L’enthalpie d’une réaction, dans les conditions standards, est égale a la différence
entre la somme des enthlpies standards de formation des produits et le somme

des enthalpies standars de formation des réactifs.
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Exemple : calcul de AgH9,4 de la réaction suivante :
C,H,(g) +30,(g) — 2€0,(g) + 2H,0
ARH29g = 2AHEc, + 2AHPy, , — AHE. ,, — 3AHP,
Comme par convention AHg, =0

AgH%g = 2(—94,05) + 2(—68,32) — 12,5 = —337,24 kcal

e Calcul a partir de I’enthalpie standard d’autres réactions chimiques.
Quand une réaction chimique peut s’écrire comme une combinaison linéaire de
plusieurs réactions, 1’enthalpie standard de cette réaction s’exprime par une
combinaison linéaire, avec les coefficients pertinents, des enthalpies standard des

différentes réactions chimiques (v; étant positif ou négatif) :

AgH3 (réaction) = ¥ saction i ViARH2 (réaction i) (4.33)

Exemple :

Calcul de ARH (1) de la réaction suivante : N,(g) + 20,(g) — 2N0,(g)
Connaissant AgH(2) = 180 KJ de laréaction 2 : N,(g) + 0,(g) — 2N0(g)
et ARH(3) = —112 K] de laréaction 3: 2NO(g) + 0,(g) — 2N0,(g)

AgH(1) = AgH(2) + AgH(3) = 68 K]

4.3.3 Laloi de Kirchoff

La loi de Kirchoff permet de calculer la variation d’enthalpie standard d’une
réaction a la température T, , connaissant la variation d’enthalpie standard de
cette réaction ala temperature T, (souvent 298 K), en utilisant les capacités
calorifiques pour lesquelles nous disposons de mesures précises.

Pour une mole d’un composé de capacité calorifique a pression constante CJ |
dans les conditions standard, & partir de dH°® = ngT, nous avons entre les
températures T;, et T, une variation d’enthalpie donnée par :
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HY = HY + f;f CodT (4.34)
et si la capacité calorifique ne varie pas sur ’intervalle de température :

HP =Hp + C3(T, —T)) (4.35)
Soit une reaction aA + bB — cC + dD ayant lieu a la température T;, et dont

I’enthalpie de réaction est Ag HTO1 . Pour connaitre 1’enthalpie de réaction ARH792

a une température T, , on fait apparaitre un autre chemin realisé a la

température T, comme I’indique la figure suivante :

AgHz,

ad + bB cC + dD

chemin 1

c%(A) o |-0 0

C3(C)
0
AgHY,
ad +| bB —— cC +|dD
chemin 2

Cycle avec deux températures pour la réaction chimique

Le passage de T; a T, pour les réactifs A et B fait intervenir les capacités
calorifiques des deux composés, respectivement C2(A) et CP(B) et la
variation d’enthalpie associée est notée AH? . De méme, pour les produits,
avec Co(C) et CI(D),de T, aT,,lavariation d’enthalpie associée est notée
AHY . Nous avons :
AH®(chemin 1) = AH°(chemin 2)
Soit : ARH‘T)1 = AH? + ARH‘T)2 — AH?
Soit encore, en utilisant les propriétés des capacités calorifiques :
AgHp = [aCP(A) + bCR(B)](T, — Ty) + AgHz,
= [cCR(C) + dCp(D)I(T, — Ty)

La loi de Kirchoff s’énonce donc de la maniére suivante :
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ARH?'Z = ARH% + (TZ - Tl)[Zproduitsivi CI(J) (L) - Zréactifsjvjcf(’) (])] (4-36)
La variation de I’énergie interne s’écrit :
AR U7Q2 = AR U7Q1 + (TZ - Tl)[Zproduits i Viclg (l) - Zréactifsj Vj CI? (])] (4-37)
et la variation d’entropie sera égale a :

. . T:
ARSTQZ = ARS% + [Zproduitsivi Clg (l) - Zréactifsjvjclg)(])]lnT_j (4-38)

Les capacités calorifiques molaires des réactifs et des produits dans leur état
standard sont donc pondérées par les coefficients steechiométriques.
Si nous devons tenir compte d’une variation des capacités calorifiques avec la

température, il vient :

e Variation d’enthalpie a T,

AgHO(T) = AgHO(Ty) + [,” AgCR(T)dT (4.39)

avec AR Clg (T) = Zproduits iViCI(J) (l) - Zréactifs j Vj CI(J) (]) (4-40)

e Variation d’énergie interne a T,

ARU°(T,) = AgUO(TY) + [ ApCY(T)dT (4.41)

avec AR 619 (T) = Zproduits ivicig (l) - Zréactifs j Vj 619 (]) (4-42)

e Variation d’entropie a T,

0
BRSO(Ty) = AgSO(Ty) + [, 2 4T (4.43)

Exemple : Calcul de ARH®(773K) de la réaction suivante :

N,(g) + 3H,(g) » 2NH;(g)

Données : ARH®(298K) = —22,1 Kcal ;
Cy,(Ny) = Cy(Hy) = 7,3 cal. mole™* K~ ; C,(NH3) = 8,2 cal. mole ' K™*
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D’aprés la loi de Kirchoff :  ApHO(773K) = AzH(298K) + []°[2(8,2) —

(7,3 4+ 3x7,3)]dT = —28,18 Kcal

4.4 Loi d’action de masse

Pour définir la loi d’action de masse reprenons ce qui a été vu précédemment
dans la partie conditions des équilibres chimiques a température et pression

constantes pour le cas simple d’une réaction équilibrée du type :

ald + bB = cC +dD

c_d
I’enthalpie libre de réaction est: ArG = ArG® + RTIn Zg‘;’; (4.44)
AYB
c_d
Soit ARG = ARG° + RTInK,, ou K, = aﬁZ’j est le quotient réactionnel.
A"B

A I’équilibre, pour lequel ARG = 0, le quotient réactionnel prend une valeur

particuliere, appelée constante d’équilibre et notée K.

(@@eq(af) e,

CANCAN

Dans I’expression de la constante d’équilibre, les activités des produits et des

Loi d’action des masses : K, (4.45)

réactifs sont les activités a I’équilibre, ce qui est représenté en mettant un indice
(ég). La loi d’action des masses est utilisable pour tout type d ’équilibre,
qu’il soit en phase homogéne ou hétérogene.

Pour le cas d’une réaction, qui se déroule en phase gazeuse, la fugacité f;° = 1,

donc a; = f;.

ced
La loi d’action de masse devient : Ky = }}:fl;[;, (4.46)
AJB

En supposant le gaz suit la loi des gaz parfaits, donc la fugacité est égale a la

pression partielle f; = P; , I’équation (4.46) devient :

_ PEPp
- PgPR

Kp

(4.47)
La pression partielle est liée a la fraction molaire par la relation P; = P.y; , en
combinant cette derniére a I’équation (4.47), on obtient :

Kp = KyPt(C+d)_(a+b) (4.48)
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vévg
avec K,, = JayE (4.49)

L’équation (4.48) permet d’évaluer la composition en termes de constante
d’équilibre(K,).
Connaitre(K,,), permet la détermination de la conversion de la réaction et par
conséquent son rendement. Les étapes a suivre pour atteindre cet objectif sont les
suivantes :

e Evaluer AG?;

e Déterminer la constante d’équilibre Kp (équation 4.21);

e Obtenir K, (équation 4.48) ;

e Calculer la conversion a partir de K,, .

La premiere étape nécessite les données thermodynamiques (Annexes 6-8) , des

enthalpies de formations.

4.5 Déplacement de I’équilibre.

Lorsqu’un systéme est a 1’équilibre, la proportion relative des réactifs et des
produits ne varie plus. Cependant, si on modifie un des parametres de
I’équilibre, il est possible de déplacer 1’équilibre vers la droite, ¢ ’est-a-dire dans
le sens de formation des produits ou bien vers la gauche, dans le sens de

formation des réactifs.

45.1 La loi de Le Chatelier

Une fois que le systéme a atteint son état d’équilibre, il est possible de
déplacer cet équilibre en modifiant par exemple la composition du systéme
(en réactifs ou en produits). Le sens d ’évolution du systéme a été décrit
qualitativement par Le Chételier de la fagon suivante : toute modification d’un
des facteurs d’équilibre (température, pression,composition) d’un systéme a
I’équilibre entraine une évolution spontanée du systéme dans le sens qui
tend a s’opposer a cette modification jusqu’a I’établissement d’un nouvel
état d’équilibre.

Les facteurs d’équilibre sont de deux types :
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* les facteurs de milieu : pression, température ;
* les facteurs de composition : pression partielle, concentration.
Voyons comment chacun de ces parameétres peut étre utilisé pour déplacer un

équilibre.

4.5.1.1 Influence de la concentration

A T et P constantes, d ’aprés le principe de Le Chatelier : si on augmente la
concentration de ’'un des réactifs, 1’équilibre se déplace dans le sens d ’une
consommation du réactif ajouté en exces, c’est-a-dire dans le sens direct. Si
I’on augmente la concentration de I’un des produits, la réaction se déplace
pour entrainer la disparition du produit ajouté, ¢’est-a-dire dans le sens indirect.
A volume constant, 1’ajout d ’un constituant inerte vis-a-vis de la réaction ne

modifie pas la position d ’équilibre.

4.5.1.2 Influence de la pression (ou du volume)

Supposons un équilibre en phase gazeuse :

Ag) + B(g) = B(g)
A température constante :

» Une augmentation de la pression totale va conduire a faire évoluer le systéme
de facon a faire diminuer le nombre de moles de gaz. Pour la réaction (1), si la

pression totale est augmentée, 1’équilibre se déplace dans le sens direct.

» Une diminution de la pression totale entraine un déplacement de 1’équilibre de
facon a augmenter la pression par une augmentation du nombre de
molécules gazeuses c’est-a-dire dans le sens indirect.

Si le nombre de molécules gazeuses est identique dans le membre de
droite et de gauche de I’équation de réaction, la pression n’a pas
d’influence sur 1’équilibre. De méme, s’il n’y a aucune molécule en phase

gazeuse dans I’équilibre, la pression n’a pas d’influence sur I’équilibre.
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4.5.1.3 Influence de la température

A pression et concentration en constituants constantes, une élévation de
température tend a faire évoluer spontanément le systeme dans le sens d’une
consommation de cette énergie sous forme de chaleur, donc dans le sens
endothermique. Réciproguement, une diminution de température tend a faire
évoluer la réaction dans le sens exothermique.Si la réaction est athermique, la

température ne peut influencer la position d’équilibre.

4.5.2 Equation de Van’t Hoff

Une modification de température change la valeur de la constante d’équilibre.
L’équation de Van’t Hoff donne quantitativement I’influence de Ila

température sur la constante d’équilibre

d(Ink;) _ AgH°
dT  RT?

(4.50)

Cette derniére est obtenue en combinant les deux relations suivantes :

0

0(3)/0T = = 2| et 2GR =-RTInK,r o Kor = exp(-=22)

ARG ARHO d(InkK,) AgrHO
. — N . n
Il vient L = =R d’ou la relation : 6 =R
aT T2 dT RT2
p

L’équation de Van’t Hoff permet de prévoir le sens d’évolution du systeme en
fonction de la température. Lorsque T augmente :

« pour une réaction exothermique dans le sens direct, AzH® <0

d(InKg)

donc <0 : K, diminue avec T ;

« pour une réaction endothermique dans le sens direct ApH® > 0 donc

d(InKg)

i 0 : K, augmente avec T.

Donc, connaissant la constante d’équilibre a une température, il faut
connaitre la variation d’enthalpie libre standard de réaction a une

température quelconque pour calculer la constante d’équilibre a une autre
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température. En supposant ARpH°® constant dans I’intervalle de température

T, — T, , ’intégration de 1’équation de Van’t Hoff donne :

_ Ka,Tz _ ARHO TZ_Tl
InK,7, —InK,7, =1In = ( e )

Kar, " (4.51)

L’équation (4.51) est applicable pour la conception des réacteurs chimiques.
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Annexe 1- Valeurs de quelques constantes universelles

Grandeur Symbole Valeur Valeur arrondie
couramment utilisée

Atmosphére P 1,01325.10° Pa 1,01.10° Pa

normale

Constante desgaz | R 8.31441 J.K™*.mol™ 8.314 J.K .mol™
8,20562.10 L.atm.K™ .mol™* | 0,082 L.atm.K™*.mol™
8,31441.10% L.bar.K™ .mol™* | 0,083 L.bar.K™.mol™
8,31441.10° m®.bar.K*.mol™* | 8,31.10° m®.bar.K™*.mol™*

Volume molaire V. = RTO/ 2,241383.10% m>.mol™ 2,24.10° m>.mol™

normal des gaz 0 Po | 22,41383 L.mol™ 22,41 L.mol™

parfait

Zéro de I’échelle To 273,15 K 273 K

Celsius

Annexe 2 - Unité de base du systeme Sl

Grandeur Nom Symbole
Longueur meétre m

Masse kilogramme kg
Temps seconde S
Quantité de matiere mole mol
Température kelvin K
thermodynamique

Intensité de courant ampere A
électrique

Intensité lumineuse candela cd

Annexe 3 - Quelques Unités dérivées Sl

Grandeur Nom Symbole | Dimension en fonction
d’unités : dérivées de base
Force newton N m.kg.s™
Pression pascal Pa N/ m? m™.kg.s
Température Celsius degré Celsius C K
Energie joule J N.m m°.kg.s”
Travail joule J N.m m?.kg.s™
Potentiel volt Vv WI/A m°.kg.s°.A™
Puissance watt W s m?.kg.s™
Quantité de chaleur joule J N.m m*.kg.s™
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Annexe 4 — Multiple des unités

Facteur multiplicatif Prefixe Symbole

10 Téra T

10° giga G

10° méga M

10° kilo k

10° hecto h

10 déca da

10" déci d

10 centi c

107 milli m

10°® micro T

10 nano n

107" pico p

10 femto f

Annexe 5 — Lettres grecques couramment utilisees

Nom Minuscule  Majuscule Nom Minuscule  Majuscule
alpha a nu \

béta B xi (ksi & =
gamma Y r omicron 0

Delta d A pi T I1
epsilon € rho p

dzéta 4 sigma o )y
Eta n tau T

théta 0 (] upsilon v

iota ! phi [0 )
kappa K chi (khi X

lambda A A psi W ¥
mu 0 oméga ® Q
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Annexe 6 - Données thermochimiques a (298,15 K, P=1 atm)

Substance AH AGY s° Cp
(KJ/mol) (KJ/mol) (J.K™.mol™) (J.K".mol™)
Ag (3) 0,00 0,00 42,701 25,48
AgBr (3) -99,49 -95,939 107,1 52,38
AgCI (s) 2127,03 -109,72 96,10 50,79
Agl (s) -62,38 -66,31 114,0 54,43
Al (s) 0,00 0,00 28,32 24,33
AlLO, (3) -1669,7 -1576,4 50,086 78,99
Ar (g) 0,00 0,00 154,7 20,786
Br (g) 111,7 82,38 174,912 20,786
Br, (g) 30,7 3,1421 248,48 35,9
Br, (I) 0,00 0,00 152,0
C (g) 718,384 672,975 157,992 20,837
C (diamant) | 1,8961 2,8660 2,4388 6,011
C (graphite) | 0,00 0,00 5,6940 8,527
CCl, (q) -106,0 64,0 30,4 83,51
CH, (g) 74,847 -50,793 186,1 35,71
CO (q) -110,523 -137,268 197,90 29,14
CO, (g) -393,512 -304,383 213,63 37,12
C,H, (9) 226,747 209,20 200,81 43,927
C,H. (9) 52,283 68,123 219.4 43,55
C,H; (9) -84,667 -32,38 229.4 52,655
CsHs (Q) -103,8
n-CsHyw (@) | -126,16 17,15 300,9 97,45
i-C,Hyp(g) | -134,53 -20,92 2946 96,82
CH5OH(l) -283,6 -166,3 126,7 81,6
ccl, (1) -139,5 68,74 214.4 131,8
CS, (1) 87.9 63,6 151,0 75,5
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Annexe 7- Données thermochimiques a (298,15 K, P=1 atm)

Substance AHY AG? 50 c?
(KJ/mol) (KJ/mol) (J.K*mol™) | (J.K".mol?)
C,HsOH (I) -227,63 -174,8 161,0 1115
CH3CO,H(I) -487,0 -392,5 159,8 123,4
CeHe (1) 49,028 172,8 124,50
Ca (s) 0,00 0,00 41,6 26,2
CaCO; (calcite) -1206,8 -1128,7 92,8 61,88
CaCO; (aragonite) | -1207,0 -1127,7 88,7 81,25
CaC; (s) -62,7 -67,7 70,2 62,34
CaCl, (s) -794,6 -750,1 113,0 72,63
CaO (s) -635,5 -604,1 39,0 42,80
Ca(OH), (s) -986,58 -896,75 76,1 84,5
Cl (9) 121,38 105,40 165,087 21,841
Cl, (9) 0,00 0,00 222,94 33,9
Cu (s) 0,00 0,00 33,3 24,46
CuCl (s) -134 -118 91,6
CuCl, (s) -205
CuO (s) -155 -127 43,5 44,3
Cu,0 (s) -166,6 -146,3 100 69,8
Fe (s) 0,00 0,00 27,1 25,2
Fe,03 (5) -822,1 -740,9 89,9 104,0
H (g) 217,94 203,23 114,611 20,786
H, (g) 0,00 0,00 130,58 28,83
HBr (g) -36,2 53,22 198,47 29,1
HCI (g) -92,311 -95,265 186,67 29,1
HI (g) 25,9 1,29 206,32 29,1
H,0(g) -241,826 -228,595 188,72 33,57
H,O (1) -285,840 -237,191 69,939 75,295
H,S (g) -20,14 -33,02 205,6 33,9
Hg (g) 60,83 31,7 174,8 20,78
Hg (1) 0,00 0,00 77,4 27,8
HgCl, (5) -230 76,5
HgO (s, rouge) -90,70 -58,534 71,9 45,73
HgO (s, jaune) -90,20 -58,404 73,2
Hg,Cl, (s) -264,9 -210,66 195,0 101
I (9) 106,61 70,148 180,682 20,786
1, (9) 62,24 19,37 260,57 36,8
I, (s) 0,00 0,0 116 54,97
N (9) 358,00 340,87 153,195 20,786
NH; (9) -46,19 -16,63 192,5 35,66
NO (g) 90,374 86,688 210,61 29,86
K (s) 0,00 0,00 63,5 29,1
KBr (s) 3921 -379,1 96,44 53,63

83




Annexe 8- Données thermochimiques a (298,15 K, P=1 atm)

Substance AHY AG? 50 c?
(KJ/mol) (KJ/mol) (J.K*mol™) | (J.K".mol?)
NO, (9) 33,85 51,839 240,4 37,9
N, () 0.00 0,00 191,48 29,12
N,O (9) 81,54 103,5 219,9 38,70
N,O, (9) 9,660 98,286 304,3 79,07
Na (s) 0,00 0,00 51,0 28,4
NaBr (s) -359,94 52,3
NaCl (s) -411,00 -384,8 72,38 49,70
NaHCO; (s) -947,6 -851,8 102,3 87,61
NaOH (s) -426,72 80,3
Na,CO;s (s) -1130 -1047 135 110,4
O (9) 247,52 230,09 160,953 21,909
0, (9) 0,00 0,00 205,02 29,35
Pb (s) 0,00 0,00 64,89 26,8
PbCl, (5) -359,1 -313,9 136 76,9
PbO (s, jaune) -217,8 -188,4 69,4 48,53
PbO;, (s) -276,6 -218,9 76,5 64,4
Pb30;, (5) -734,7 -617,5 211 147,0
S (s, rhombique) 0,00 0,00 31,8 22,5
S (s, monoclinique) | 0,029 0,096 32,5 23,6
SO, (9) -296,8 -300,3 248,5 39,78
SO;(9) -395,1 -370,3 256,2 50,62
Ss (9) 100
Si (s) 0,00 0,00 18,7 19,8
SiO, (s, quartz) -859,3 -805,0 41,84 44,43
Zn (s) 0,00 0,00 41,6 25,0
ZnCl, (s) -415,8 -369,25 108 76,5
ZnO (s) -347,9 -318,1 43,9 40,2
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Exercices Supplementaires

Avec
Solutions




Université de Chlef, Dr. BERIACHE M’hamed

Exercicescorrigées

Exercice0l1:

Un (01) m3 d'air assimilé & un gaz parfait sous une pression P1=10 bars subit une détente &

température constante; la pression finale est de P>=1 bar.

1°/ Déterminer le travail issu de la détente de I’air

2°/ Déterminer la quantité de chaleur échangée par le I’air lors de son évolution

3°/ Déduire lavariation en énergie interne au cours de cette détente isotherme.

Solution :

Latransformation de I’air considéré étant isotherme : an et T constante, on écrit :

PV, = NRT,
pzvz = nRTz

Avec, T1=T> (détente isotherme), donc :

PV, = PV,
i p,V, 10*10°*1
D’ou: Vv, = 1p21 BRETST =10m’

1- Letravail issu de la détente de I’air :

2
W, = —j pdV = —nRT

1 1

2 2

& _ ~nRT [ d(inV) = -nRT |n[ﬁj
1 V 1 V
AVEC: nRT = pV, = pV, e p1=10°Pa; Vi=1m?

D’ou: W,_, =-10°In10=-2,3.10°J.

2- Laquantité de chaleur échangée par I’air :
2 2
Q, = .[ mcdT = ch. dT =mc(T,-T,), sachant que: T>=Tx (ti
1 1
Alors: Q12=0

3- La variation en énergie interne de I’air lors de la détente isothert

Lavariation en énergie interne est donnée par : AU = Q+W

Donc, AU =Q+W =0-23.10° =-2,3.10°J.

f. isotherme)



Exercice02:

Un récipient fermeé par un piston mobile renferme 2 g d'hélium (gaz parfait monoatomique)
dans les conditions (P1, V1). On opére une compression adiabatique de fagon réversible qui
ameéne le gaz dans les conditions (P2, V2). Sachant que : p1=1 bar et V1=101, p,=3 bar.
Déterminer :

1- levolumefinal du gaz V>

2- letravail 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 satempérature initiale.

C
Ondonne: g=

S _5 R-g32JK.mole
c, 3

Solution :

1- 1l s’agit d’une transformation adiabatique :
plvlg = pzvzg
9
On écrit : (ﬁ] =P 0333
Vl p2
Donc : V»>=5,17 litres
2- Letravail élémentaire des forces de pression :
2
_ _ PNV, - pVM
W, = !pdv S

=2125]

3.10°*517.10° -10°* 1072
VV:I.—Z =
1.66-1

3- D’apresle premier principe de lathermodynamique, on a:
AU =Q+W

Pour une transformation adiabatique: Q=0

[l'vient: AU =W

AU =2125]

4- Par définition, la variation d’énergie interne est donnée part :
AU = mC, AT

Cequi donne:

AU AU 2125

AT = = =
mC, nRC, 05*832

=511K.




Exercice03:

Calculer lavariation d'énergie interne de chacun des systémes suivants :

a) - un systéme absorbe Q=2 kJ tandis qu'il fournit al'extérieur un travail W=500 J.
b) - un gaz maintenu a volume constant céde Q=5 kJ.

c) - lacompression adiabatique d'un gaz saccomplit par un travail W=380 J.

Solution :

a) Lavariation interne d'énergie est donnée par:
AU =W +Q
Dansle cas ou le systeme absorbe une quantité de chaleur Q=+2000 J et fournit un travail
au milieu extérieur W=-500 J.
Il en résulte:
DU= +1500 J.
b) Un gaz maintenu a volume constant (DV=0) implique un travail nul, par contre il céde
au milieu extérieur une quantité de chaleur Q=5 kJ.
Alors:
AU =W +Q=Q=-5kJ.
C) pour une compression adiabatique (Q=0), le travail accompli est 80 J.

Lavariation en énergieinterneest : AU =W +Q=W =80J.

Exercice04 :
On effectue une compression de 1 bar a 10 bars d’un litre d’air assimilé a un gaz parfait
pris initidlement a la température ambiante 20 °C. Cette compression est suffisamment

rapide pour que le récipient renfermant I’air n’ait pas le temps d’évacuer la chaleur pendant

: _ b A J | 2 _J
la compression (dQ=0). On donne pour I’air : g=14 ; r_287'1{K.kg} ; Cv 0,55[K_kg]

Solution :

1°/ Etant donné que la compression effectuée est une compression adiabatique (dQ=0), on
écrit :

PV = pVy
Et

p.vV=mr.T

D’ou, on tire :



o1 04
5\14
T, =T, 22| % —29g) 010" ¥ _og3ec,
P, 1.10
2°/
p,V,=mrT,
Et
p,V,=mrT,
Ona pl'\/l — p2'\/2
Tl T2
v, T
Donc, v, = P¥ilz _g2litres
P,.Ty
3°/

AU =mg, (T, -T,)

De: p,V,=mrT,

L_PVi_110°110°

=120.
rT,  287.293 29

AU =1,2.0,55(556-293)= 0,2 Joules.
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Exercicescorrigées

ExerciceOl :
En utilisant |'équation d'état du gaz parfait, démontrer que la masse volumique relative de

tous les gaz par rapport al'hydrogéne n'est égale gu'ala moitié de sa masse molaire.

Solution :

La masse volumique::

r_m_pM
V RT
Pour I’hydrogene : M, =2

Le rapport de la masse volumique d’un gaz a la masse volumique de I’hydrogéne est

toujours :
r__ ™M M
rn, My, 2

Exercice 02 :

Un gaz parfait a la température To=0 °c. A quelle température faut-il I'échauffer pour que

sous la méme pression son volume sera doublé ?

Solution :

Un gaz subissant un échauffement a pression constante (transformation isobare), on écrit :

omr T, o omrd, T,V
= V. =p,=

=
P Vv, T, Vv,

La température a la fin de I’échauffement est :

T, =

qgk4

N

Si, Vv, =2V,

=2.27316="546,32 K.

Alors: T, =2T, = 27?’16

2



Exercice 03:

Quéel volume occupe 01 kg d'air a 15 °c sous la pression de 100 bars absolus?
A quelle température faut-il porter cet air pour que sous la méme pression, son volume sera
doublé? On donne : rair=287,1 J/kg.deg

Solution :
Un gaz subissant un échauffement a pression constante (transformation isobare), on écrit :

mr.T. mr.T. T, V,
pl = 1 =p, = 2 = 1 _ 71
Vl

Vs T, V,

La température a la fin de I’échauffement est :

-
T, =—L
2 Vl
V2
Si, Vv, =2V,
Alors: T, =2T, = 28816 _ 2.28816=576,32 K.
2

Exercice 04:

Pour un gaz parfait, on donne T1=10 °c et T.=20 °c. Déterminer |la variation relative de
pression.

Solution :

En appliquant laloi de Gay-Lussac, on écrit :

T , I . .
2Pz &=%=L04, c’est la variation relative de pression.

. P p, 283

Exercice 05:
Une sdlle de classe a pour dimensions 3x6x8me. Déterminer la masse de I'air dans la salle,

s T=17 °c, p=780 mmHg. On donne pour I’air : r=287,1 J/kg.K.

Solution :

pV =mr.T

V =3.6.8=1441M°



780mmHg

= =1,026.10° Pa.
760mmHg(Patm)

5
Alors: m= PV _102610"144 _ 177,45Kkg.
rT 287,1.290

Exercice 06:
Quel est le volume massique du gaz propane CsHs dans les conditions normales?
P=760 mmHg, m=1 kg, R=8,314.10*3)/Kmole deg

Solution :

p = 760mmHg =101325 N/m?

La masse molaire du CzHs est:

M cane=12* 3+ 1*8=44 g/mole.

Ou: M csns=44 kg/kmole.

D’apres la loi des gaz parfaits, on écrit:

pV=mrT= mB.T
M

Le volume massique du CzHs:

_ mRT 18314.10°273
M.p 44.101325

\Y

= 0,509 M/kg.

La masse volumique a pour valeur:

1
L = Lo kg/m?®.

m
r=—-=
%
Exercice 07:
Un réservoir fermeé renferme de I'air a 35 °c et sous une pression de 7 bars. Que devient la

pression quand latempérature sabaisse a 10 °c?

Solution :

L’air du réservoir subit un refroidissement (transformation a volume constant). On écrit :

mr.T. mr.T. T, 710°2
= 1 = V2 = 2 = p2 = pl 2 = O 83
pl p2 Tl 308

\A =6,43Bars.

p, =6,43Bars.



Exer cice 08:

La masse volumique d'un gaz de ville est r = 0.56kg/m® & 17 °c et sous une pression de

980 mbars.

1°/ Quelle est lavaleur de sa constante r?
2°/ Quelle est sa densité par rapport al'air?
Solution :

1°/ Laconstanter :

Ona P=rT
r
3
Doy ; r=_P - 9810 =603J/kg.K.
rT 056290

2°/ Ladensité du gaz

_Tew _ 603 _
ro 2871
Exercice05:

Un volume d’air (gaz parfait) occupe un volume de 20 litres a la pression
p, =1,013.10° Pascal et sous une température T, = 273K subit deux transformations définies
comme suit :
1- une compression isochore : I’air est chauffé jusqu’a ce que sa pression soit 3 fois
sapression initiale.
2- Dilatation isobare : I’air est chauffé jusqu’a ce que sa température soit égale a
876,1 K.
1°/ Représenter sur un diagramme de Clapeyron les deux transformations qu’a subi I’air.
2°/ Quelle est la température atteinte par I’air a la fin de la premiére transformation ?
3°/ Caculer la masse m d’air et déduire la variation d’énergie interne de I’air lors de la
premiere transformation.
4°/ Quel est le volume occupé par I’air a la fin de la deuxieme transformation ?
5° Calculer lavariation d’énergie interne de I’air dans la deuxieme transformation.

On donne : R=8,32 JJK.mal, y=1,4, Cy=708 J/K.mol, M=29 g/mole.



Solution :

1°/ Représentation des transformations subies par I’air.

A P
T
1l'lr'r1 =Vz \,-'3

2°/ Latempérature alafin de la 1¥© transformation « isochore »

PV, = MRT,
P, V; = MRT,
P, =3.p,
mR= PV,

T
Donc: T, = PeYi _3PVi_ar 50031-8103 K.

mR PV,
T

3°/ La masse m d’air

_PVi ,, _ 101300002

. 29102 =26.
RT, 8322731

m

Lavariation en énergie interne lors de la 1% transformation
AU, , =mg, (T, -T,)=26.10"°.708(2.2731) =10 kJ

4°/ Le volume de I’air & la fin de la 29 transformation (Isobare)
p,V, = mRT,

PV,
'3
V. = mRT, T, VT, _213 Litres
s = = = .
P, 3.p, 3T,




Lavariation en énergie interne lors de la 2™ transformation

AU, , =mc, (T, -T,)=26.10"°708/(873-819,3)= 985 J.

Exercice 06 :

Dans un cylindre de 200 mm de diametre est emprisonnée une certaine masse d’azote sous
une pression de 30 bars absolus et a la température de 17 °C. Le piston, qui se trouvait
initiallement a 100 mm du fond du cylindre, est brusquement libéré et son déplacement
stoppé apres une course de 100 mm.

On demande de déterminer :

1° latempérature finale du gaz ;

2° la variation d’énergie interne ;

3° la variation d’enthalpie ;

4° |letravail utile recueilli sur latige du piston, la pression atmosphérique du moment étant
de 1 bar. On néglige les frottements ainsi que la masse du piston.

On donne : R=8,32 JJK.mol, y=1,4, Cp=6,94 cal/K.mole.

Solution :
1°/ La détente du gaz s’effectue trés rapidement, elle peut donc considérée comme

adiabatique.

g-1
Latempérature finae T2 est donnée par : 1_2 = (ﬁ]
1

1 14-1
Dou: T, = 290.(5) =220K.

2°/ La variation de I’énergie interne :

AU =nc, AT
5 -3
:ﬂ:p_'v:w:agomoles,
M RT 8,32.290
C C
g=—-14= ¢, = -9 _4o5cal/K.mole
c, g 14
Alors,

AU =3,90.4,95(-70)=-1351Calories.

AU = -1351.4,185 = -5654 Joul €s.



3°/ La variation d’enthalpie :

AH =nc, AT =390.694(- 70)=-7930 Joules.

4°/ Letravall utile:
Le travail utile c’est la différence entre le travail de détente du gaz Wi et le travail résistif

Wk que le piston a effectué contre les frottements.
W

utile

=W, —Wg
W,_, =AU, , +Q,, =-5654Joules  (Q12=0: détente adiabatique)
W, = p,(V, -V,)=10°(-314.10%)= -314.10*=314 Joules.

Donc: w

utile

= —5654— (-314) = —5340 Joul es.

Exercice 07 :

Un réchauffeur est traversé par un débit horaire de 1000 kg d’air qui, entrant a +15 °C, sort
chauffé a 75 °C, sous une pression constante de 10 bars absolus.

Calculer :

1°/ la variation d’énergie interne du gaz ;

2°/ lachaleur absorbée par son échauffement ;

3°/ le travail fournit par sa dilatation.

L air sera supposé sec et I’on prendra g =1,4 et r=287,1 J/kg.deg.

Solution :

1°/ La variation de I’énergie interne du gaz :
287,1(348- 288)

AU, , =mg, (T, -T,)= mng(T2 ~T,)=1000 = 43065kJ/h.

2°/ La chaleur absorbée par I’échauffement du gaz :

I
Ql—2 = mcp'(TZ _Tl): mg__gl(Tz _Tl)

2871.14

Q, , =1000. (348-288) = 60291 kJ/h.

3°/ Letravail fourni par ladilatation du gaz :
Le volume d’air entré dans le réchauffeur,

_mrT, 1000.287,1.288

5 010 8268 m*/h
A .

\2




Le volume d’air sortant du réchauffeur,

T
V, =V, -2 = 82,685. 528 _ 99011 mi/h
T 288

1

W, , = p(V, -V, )=mr(T, -T,)=1000.287,1(348 - 288) = 17226 kJ/h.

Exercice 08 :

Au cours d’une transformation isobarique a 7 bars absolus, le volume d’une certaine masse
de gaz passe de 70 a 100 dm®. Au cours de cette évolution, I’énergie interne du gaz
augmente de 20 kcal. On demande la grandeur et le sens de la quantité de chaleur qui

accompagne I’évolution.

Solution :

Le travail accompagnant la transformation qu’a subi la masse de gaz :

\Z
W, , =- j paV =—p(V, -V, )= ~7.10°(100- 70).10~* = —21000 Joul es.
Vi

W, , =-501kcal.

On voit que le travail est négatif c’est-a-dire que le systeme (gaz) aregu du travail.
En se basant sur le premier principe de lathermodynamique, on a:
AU, , =W, +Q.,

Alors: Q_, =AU, , -W, , = 20—(-5,01)= 25,01 kcal.

Le systéme (gaz) arecu de la chaleur au cours de sa transformation.

Exercice 09 :

Une masse d’air de 1 kg prise dans I’état initia 1 (1bar, 17°C) subit les transformations
suivantes :
a) compression adiabatique réversible 1-2 jusqu'ala pression P,= 10 bars;;
b) détente isobare 2-3 au cours de laquelle le gaz recoit une quantité de chaleur
Q=100 kcal/kg ;
C) détente isotherme 3-4 jusqu’a la pression initiale ;
d) compression isobare 4-1 jusqu’a I’état initial.
1°/ Déterminer les paramétres (p, V, T) de I’air a chaque point du cycle.

2°/ Représenter e cycle 1-2-3-4 sur le diagramme de Clapeyron (p, V).



3°/ Calculer le travail échangé le long de chacune des transformations partielles.
4°/ Déduire le travail total échangé avec le milieu extérieur

5°/ Déterminer la quantité de chaleur échangée le long du cycle.

On donne : C,=0,244 kcal/kg.deg ; Cv=0,175 kcal/kg.deg ; g=1,4; r=287,1 J/kg.deg
Solution :

1°/ Détermination des variables (p, V, T) aux différents point du cycle:
Transformation 1-2 : (compression adiabatique) :

plvlg = pzvzg

Et p,v,=mrT,

On ales données suivantes :

p, =1bar ; T1=17°C

_mrT, 1.287,1.29016
P, 1.10°

V, =0,833m°.

Transformation 2-3 : (détente isobare) :

Ona p, = p, =10bars et Q, , =100 kcal/kg (quantité de chaleur regue)

L&
0,4
T,=T, [&j ? ~29016(10)1s =553K.

1

1 1
v, =v1.[ﬂjg - o,sss.(ij " _o16md,
10

Q, ; =mc, (T, - T,)= 418000 Jkg

=% 553 g62.82K.
10,244

PV, =mr.T,

mrT, 1.287,1.962,82

3
P, 0100 oM

V; =

Transformation 3-4 : (détente isotherme) :

Ona:T,=T,

Il vient donc :



T, =962,82 K.
PV, =mrT, =mrT, =p,V,

~10.10°.0,28

o 28 m?

\Z

Transformation 4-1 : (compression isobare) :

Py =P =1bar.

2°/ Représentation du cycle de transformations :

‘-':-\\ 3
- Q=100 kcalkg
2
Py=Ps |------- . ’
Py=Py |------- $omm=e — B \. ¢
v I i
Vo, Vi V) Ve r
Vm?)

Repr ésentation du cycle de transformations.
3°/ Calcul du travail lors de chaque évolution :

_ PV, -pV; _100159-10832

W,
2 g-1 0,4

5 =194360 J/Kg.

W, , =—p,(V, -V, )=-10.10°(0,323-0,159) = —164000 JKg.

W, , = p, Vs.ln(&J - 743740 JKg.
p

3
W, , =-p,(V, -V, )=-10°(0,833-3,224) = 239200 JKg.

4°/ Letravail total échangé avec le milieu extérieur:



Wi =Wop +W, 5 + W5, +W,
W, =194360—164000— 743740+ 239200 = -474180 J/Kg.

5°/ Laquantité de chaleur échangée le long du cycle:
Le gaz éant revenu a son état initial, on adonc :

AU cycle = QCycIe +WTotaJ = 0
AlOrs: Quye = Wi = 474180 JKg.

Qo =113291 keal/kg.
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Exercicescorrigées

ExerciceOl :
On chauffe 10 g de dioxygéne de 20 a 100 °C sous pression constante. Calculer lavariation

d’entropie correspondante. On donne : ¢,[ O2(g)] = 29,26 J.KL.mol L.

Solution :

Pour une transformation isobare, la variation d’entropie est donnée par :
dQ dr T

AS=S,-S =j?=.|.mcp?=mcp In—%

1

AS=S,-S, =10.10".29,26. In% =0,47JIK.

Exercice02:
On chauffe 10 g de dioxygene de 20 a 100 °C sous volume constant. Calculer la variation

d’entropie correspondante. On donne pour les gaz parfaits: ¢, =c, - R.

Solution :
Pour une transformation isobare, la variation d’entropie est donnée par :

d daT T
AS:SZ—Slzj.?Q:J.mc\, ?:m.cV In_l_—2
1

AS=S,-S§ =m(cp —R)In-_ll:—2

1

AS=S,-S, =10.10°(29,26-8.32).| n% -0.337 JK.

Exercice03:
Une masse de 1 kg de dioxyde de carbone CO> décrit un cycle de Carnot entre les

pressions limites 2 et 16 bars.

1°/ Lesvaeursdep, V, T et Saux quatre points du cycle, on prendraS= O pour T=0 et p=1
bar.

2°/ Les quantités de chaleur et de travail échangés avec le milieu extérieur.

3°/ Letravail fourni par le gaz lelong du cycle.

4°/ Le rendement thermique du cycle.

5°/ Représenter e cycle des transformations sur les diagrammes (p, V) €t (T, S).



Ondonne: g=13, ry, =189J/kg.K, c, = 0,196 kcal/kg.K.

Solution :
1°/ Cdcul dep, V, T et S aux quatre points du cycle de Carnot:
Au point1:

p,V, =mrT,

v, = mr.T
P,

v, _ 1:289.290

= = 0,.274m?
2.10

19

S, =c,.InT,p,° —c,.InT, = 0883kcal/kg.

Au point 2:

PV = PV, =mrT,

v, =V, P - o,274§ — 0137 P,
p

2

S, = 0,196(I n290-In4. 1—33] ~0196=0852 kcal/kg.

Au point 3:
p, =16bars.
g-1

T, =T{&J ? _3993K.

P,

.
V, =V, 3 0047 nE.
T

Ps 1y
S, = 0,196.2,3.(I n399,3— 1—3; In 16j -0,1968 = 0,852 kcal/kg.

S, =S, (Vérification)



Au point4:

Py pe
P, B

=4

D’ou: p,=4.p, =8hars.

<|<

V.
=-1_4
V2

3

) V.
Dou: Vv, =V,.—*
V2

=2V, =0,094 M.

S, =0883=S, (Vérification)

2°/ Cdcul des quantités de chaleurs et des travaux échangés :
Pour latransformation isotherme 1-2, on :

Q.,=W_,=pV, InP2 ~ 3gkJ.

1
Pour latransformation isentropique 2-3, on :

Q, , = 0 (Compression adiabatique)
W, ; =mc, -(T3 -T, ) = %— (T3 -T, ) =68,86 kJ.

Pour |atransformation isotherme 3-4, on ;

Q.. =W, , = p.V, In>4 = 52208 KkJ.
p

3
Pour latransformation isentropique 4-1, on :

W, , =mc, -(Tl =T, ) = %— (Tl -T, ) =-68,86 kJ.

Q,, = 0(Compression adiabatique)

3°/ Letravail fourni par le gaz lelong du cycle:

W,

eyge =Wi o +W, 3 + W, , +W, , =143 kJ.

4°/ Le rendement thermique du cycle :

hoNove Wowe 143 -,

QConsommée Q374 - 52, 29




5°/ Représentation du cycle thermodynamique en diagrammes (p, V) et (T, S) :

F
\ 3 .

[t
&
=

Exercice04 :

Un métal de masse m=1 kg, de capacité massique c=880 J/kg.K et de température initiale
To=27 °C, est mis en contact brutalement, a pression constante, avec un thermostat de
température T:=100 °C ; on attend que le métal soit en équilibre thermique avec la source
de chaleur.

1°/ Latransformation est-elle réversible ?

2°/ Calculer la variation d’entropie du métal.

3°/ Calculer la création d’entropie Scree.

Solution :

1°/ Non, le fait d’avoir un gradient thermique important est une cause fondamentale
d’irréversibilité (pas de retour possible a I’état initial).

2°/ La transformation réelle est donc irréversible, mais I’état initial et I’état final du
systeme (métal) sont parfaitement déterminés : I’entropie étant une fonction d’état, on peut
alorsimaginer une transformation réversible fictive, partant du méme état initial et arrivant
au méme état final, qui conduira a la méme variation d’entropie pour le métal choisi
comme systéme. On peut alors écrire pour une transformation isobare:

_dQ_ . odr

ds
T PT

T
= AS=mc, InT—°=19L5J/K.

1



3°/ Par ailleurs, le métal arecu de la part du thermostat la quantité de chaleur :

Q=mc,(T,-T,)

Q _ me'(Tl _To)

S, =
T

échangée —
o TS)LITCE

D’apreés le second principe, on écrit :

mc_ (T, -T,
AS=S§ -5 =mgc, InL= Sechangee + Scree ZM"'Scréée
T, T,
S = mcp.[ln_-ll_-—l—@] =+19,3J/K.
0 1

L’entropie créée est positive, puisque la transformation est irréversible.

Exercice05:

Un réservoir d’air comprimé servant au démarrage d’un moteur Diesel a une capacité de
0,5 m3. 1l est entierement vide a I’arrét, p1=0 bar, on le remplit a I’aide d’une batterie de
trois bouteilles d’air comprimé de 30 litres chacune et sous pression de 100 bars. Le
remplissage s’effectue lentement et la température de I’ensemble (réservoir, batterie de
bouteilles) reste inchangée a 20 °C.

Calculer I’augmentation d’entropie au cours du remplissage.

Ondonne: p,=0bar, v,=05m? T, =293K.

p, =100 bars, v, =0,09 N, T, = 293K.

Solution :
La pression finale dans I’ensemble (réservoir-bouteilles) est donnée par laloi de Dalton :

PVt PV, = pfinale(vl+v2)

D’Ol:l pﬁnaje — p1V1+ p2'\/2 — O+1000,09 :15,25ba]’5
V, +V, 0,5+ 0,09

Lamasse de I’air comprimé est :

e PaVs _ 100.10°.0,09

=10,7 kg.
rT, 2871293

L’augmentation d’entropie de I’air au cours du remplissage :

100

AS=S, - S, =mr.In—2—-10,7.2871.In - =577711J/K.

pfina]e y




Exercice 06 :

Une machine thermique dégage une quantité de chaleur de 1600 kJ/kg et produit un travall
de 800 kJ/kg (Voir Figure ci-dessous).

1°/ Caculer la quantité de chaleur regue par la machine.

2°/ Calculer son rendement thermique.

Somerre e chafeur

—_

O 1600 kI

Diffusenr de chaleur

Solution :

1°/ D’apres le 1¥ principe, on écrit :
W= QH - Qc

Q,, =1600+ 800 = 2400 kJ/kg.

2°/ Le rendement de la machine :

hy, = W _ 80 _ 0,3333=33%
Q, 2400
Exercice 07 :

Un compresseur rotatif a air aspire de l'air (gaz parfait) a une pression de 1 bar et une
température de 20 °C et le comprime de maniére adiabatique a une pression de 6 bars. Le
rendement isentropique de la compression est de 0,85 et les variations de I'énergie

cinétique et potentielle peuvent étre négligées.
Calculer lavariation de I'entropie déterminée de I'air.

On prend : R= 0,287 kJ/kg.K et c, = 1,006 kJ/K.

Solution :
Pour un systeme fermé, le premier principe permet d’écrire :

AU =Q+W



dQ=T.dS
dw = —pdVv

du

“ar

Alors:
¢, dT =T.dS- pdv

p dar
dS==-dV +¢,.—
T “ T

Par intégration, on obtient :

V. T
AS=S -S =RIn—2+¢,In2
S-S =Ringz g In?

1 1

Pour une transformation adiabatique (isentropique), on a:

1
v, _ (gj
Vl p2

Et

g-1
T (gj g
T Py

Alors:

1
P ) T,
-S =RIn—| +¢,In=
S-S [sz ¢ T,

1,4-1

p 14 6 0,285
T,=T| 2| = 293’{1} = 4885K.

Py
T, =4885K.
T,=T,+ —TZSh_ L 2931+ 4885-2931 _ opak,

1

S |1 9 2

2 1

1

1)\u4 523
AS=S, -S =0.287.In = | +(1,006—0,287)In-=>
S-S (Gj (i ) 93



AS =-0,3673+0,4166

AS=0,05kJ/kg.K.

Exercice08:
Une masse de 01 kg d'air contenue dans un cylindre sous la pression de 1,5 MPa et la
température de 1000 K, se détend d’une maniere isotherme réversible a un volume dix fois

plus grand.

1°/ Calculer le transfert de chaleur au cours de la transformation et la variation d'entropie
del'air.

2°/ Tracer I’évolution de I’air dans les diagrammes (p, V) et (T, S) respectivement.

On donne pour I’air, r=287,1 J/kg.K.

Solution :
T
P A A
15 MPa 1
] = //
X
T=1000 K Q
WF
Vi va2 V AS FS

Représentation de la transformation dans les diagrammes (p, V) et (T, S).
Pour une transformation isotherme, on a:

Q=W-=py, ln:’/—z Avec, Vo=10.V1

1

Q=W-= mr.Tl.In% =1.287,1.1000.1n10 = 661,07 kJ.

1

D’aprés le 2™ principe, on a:

1s-2
e



Il vient :
1000.AS = 661070

Donc:

S 661070

= 661,07 J/K.
1000
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Exercicescorrigées

Exercice01:

Dans un ballon de 150 litres avec un vide préalable, on a introduit 1,4 kg d’eau sous la
pression de 1 bar. On a ensuite chauffé le ballon jusqu’a ce que la pression intérieure

atteigne 16,5 bars. Quelle est la composition du fluide contenu dans le ballon ?
Solution :

D’apres la table des propriétés thermodynamiques de la vapeur d’eau saturante, on tire:
v' =012 m*kg. Si toute I’eau introduite était sous forme de vapeur saturante séche, sous la
pression de 16,5 bars, elle occuperait un volume de V=1,4.0,12=0,168 m?, soit 168 litres,

alors que le volume du ballon n’est que de 150 litres.

Le fluide contenu dans le ballon est donc a I’ état de vapeur humide.
Le volume massique::

150.10°
V, =———

X

=0107m°/kg

Letitre delavapeur :

x=e - 0207 _ g5
V' 012

Lamasse de vapeur saturante seche dans le mélange est :
m, = xm=0,889.1,4=1,245Kg
Par suite, la masse d’eau est :

m, =m =m-m, =14-1245=0155K(g.



Exercice02:

Considérons un systeme composé initialement d’une masse md’un corps pur a I’état solide
a une température To inférieure a la température de fusion. Ce systéme regoit du milieu
extérieur une certaine quantité de chaleur et a I’état final, le corps est a I’état vapeur. Nous
représentons schématiquement ci-dessous I’évolution de la température du systéme au
cours de cette transformation en fonction du temps.
Calculer :
1°/ Laquantité de chaleur Q1 regue par le systeme lors de son échauffement jusqu’a Trusion.
2°/ Lachaleur absorbée Q- par le systeme lors du changement d’état : solide-liquide.
3°/ Laquantité de chaleur Qs recue par le systeme provoquant I’échauffement de la masse
mdu liquide jusqu’a sa température d’ébullition.
4°/ Laquantité de chaleur Q4 regue par le systeme provoquant la vaporisation totale de la
masse mdu liquide (changement d’état : liquide-vapeur).
On donne pour I’eau ala pression atmosphérique:
La masse du systeme est m=1 gde glace; To=-20 °C; p=1 bar ; Truson=0 °C et
Tvap.=100 °C ; Lt (0°C)=335 kJ/kg ; Ly (100 °C)=2250 kJ/kg.
Les chaleurs spécifiques sont considérées constantes dans [I’intervalle de
température (-20 °C -100 °C) : c; =21kJkg.K ; c; =418kIkg.K.

i
1 /

.
L

Temps (t)




Solution :
1°/ Laquantité de chaleur Q1 regue par le systeme lors de son échauffement jusqu’a Trusion:

Palier 1 : échauffement du solide jusqu’a sa température de fusion, il s’agit donc d’une

chaleur sensible.

dQ, =mc,.dT
T fusion s _ s

Q= m.jT ¢3.dT =mc3 (T o — T, )= 42 JOUlES.
0

Qi1=42joules.

2°/ Lachaleur Q2 absorbée par le systeme lors du changement d’état (solide-liquide) :

Palier 2 : Changement d’état : solide-liquide
La quantité de chaleur Q2 absorbée par e systéme pour la fusion totale de la masse mdu
solide en liquide sans augmentation de sa température (chaleur latente) est :

Q,=L;m

Q2= 335 Joules.

3°/ La quantité de chaleur Qs regue par le systéme lors de son échauffement jusqu’a

Tebullition:

Palier 3 : échauffement du liquide jusqu’a sa température d’ébullition, il s’agit donc d’une
chaleur sensible.

dQ, = mc,.dT

Q= m'Clp'(TébuIIition _Tfusjon>= 418 Joules.

4°/ La quantité de chaleur Qs regue par le systéme provoquant la vaporisation totale de la

masse m du liquide (changement d’état : liquide-vapeur) :

Palier 4 : Changement d’état : liquide-vapeur : il s’agit donc d’une chaleur latente de
vaporisation :
Q, =L, m

Q, = 2250 Joules.



Exercice 03 :
Un thermoplongeur de 71200 W est placé dans un bécher contenant de l'eau. A partir du
moment ou I'eau commence a bouillir, calculer le temps nécessaire pour que 500 grs d'eau

soient vaporisés. On néglige les pertes de chaleur. On donne : L, = 23.10° J/kg.

Solution :

Le temps de vaporisation :
Pour le changement d'état : eau-vapeur, il faut fournir une quantité de chaleur de :

Q=m.L,= 0,500.23.10° = 11,5.1(° Joules

Pour fournir cette énergie avec un thermoplongeur de /200 W, il faut un temps de :

5
At = Q _USI07 958,33s.
P 1200

Exercice 04 :

On désire fondre /50 kg d'aluminium. On dispose de lingots d'Aluminium a 25 °C.

1°/ Calculer la quantit¢é minimale de chaleur qu'il faut fournir pour fondre cette quantité
d'Aluminium. Cette quantité de chaleur est produite par un four électrique ayant un
rendement global de 60 %.

2°/ Calculer I'énergie ¢€lectrique utilisée.

Solution :

La température de fusion de I'aluminium est : 660,3 °C.

1°/ Pour fondre ces lingots, il faut :

a) amener les lingots a la température de 660,3 °C
01 = Mai.ca.AT =150.900.(660,3 - 25) = 8,58.107 Joules
b) Fondre les lingots d’aluminium :

0>=man.Ly = 150.3,96.10° = 5,94. 107 Joules

Soit au total :

Oiwr= 01 + Q2= 1,45.10% Joules (énergie utile).

2°/ Comme le rendement est de 60 %, I'énergie €lectrique a fournir est de :

AE

AEfoumie = hutile = 2,4.108 Joules.




Exercice 05 :

Un explorateur met 500 grs de glace a -20 °C dans une casserole qu'il place sur un
réchaud. Aprés un certain temps, il constate que toute 1'eau contenue dans la casserole s'est

évaporée. Calculer 1'énergie minimale qu'il a fallu dépenser pour cette opération.

Solution :

1°/ Calcul de I’énergie minimale de vaporisation :
Trois étapes de calcul sont nécessaires:

a. Chauffer le lingot jusqu’a sa température de fusion

01 = m. cplom» . AT =2,5.129.(327,5 - 24) = 9,79.10* Joules

b. Fondre le lingot

0>=m.Lr=2,5.02510°=6,25.10* Joules

¢. Chauffer le plomb liquide

O3 = M.Cotomp tiguiae - AT =2.,5.140. (370 - 327,5) = 1,49.10* Joules
Ot = 01 + 02+ 03 =1,68.10° = 1,8.10° Joules

I1 obtient donc, la quantité d’énergie minimale de vaporisation :

AECQnsommée = Qtot/0,73 = 2,4. 105 JOHICS.

Exercice 06 :

La figure suivante représente un ensemble de courbes expérimental es, appel ées isothermes
d’Andrews, représentant la pression p d’une mole d’un fluide en fonction du volume V
occupé, pour différentes températures, (diagramme de Clapeyron).
1°/ Déerminer les coordonnées (pc, Vc) du point critique C.
2°/ Préciser I’état physique du fluide et calculer les titres molaires xy, €t x de la vapeur et
du liquide pour :

2a)V=006Ilitreet T=110°C

2.b)p=110bar et T = 200 °C

2c)V=0.2litreet T=125°C

3°/ Que vaut le volume molaire de la vapeur saturante seche ala pression de 40 bar ?



P (har) l
200°C
s K 175°C
"""" Mre
™ LA
100°q  OF
30 H—F—— %ﬁ%
| I I I
0 0,2 04 0,6 vy

Solution :

1°/ Mise en évidence des états du fluide sur le diagramme ci-dessous.

CRITIQUE
LIQUIDE

GAZ +
LIQUIDE

. Courbe de Rosée
Courbe

d’ébullition

v

Le point critique est le point au sommet de la courbe, reliant 1a courbe de roseée et la courbe
d’ébullition. on lit : p. = 75bars €t V. =0/llitre.
2°/ Etat physique du fluide :

2.a) Pour : V= 0,6 litreet T = 110 °C, forme gazeuse non saturée, avec x, =1€tx, =0.

2.b) Pour : p= 110 bar et T = 200 °C, forme critique, les titres en vapeur et en liquide ne

sont pas définis.



2.c) Pour : V= 0,2litreet T = 125 °C, mélange liquide + vapeur, avec x, =0,6€etx, =04 .

3°/ Pour une vapeur saturante seche = située sur la courbe de rosée. A la pression de 40
bars, on lit V=0,39 litre.

Exercice07 :

Trouver les valeurs des variables d’état d’une vapeur humide de degré de sécheresse
x—1= 0,06 correspondant alapression p =6 bars et température de T, =158°C.

Solution :

Ona: x=1-0,06=094

A latempérature : Ts=158 °C et d’aprés |a table des propriétés thermodynamiques de la
vapeur d’eau saturante, ontire:

V' =0,3214 m/kg
h' =159,4 kcal/kg
S’ =0,4594 kcal /kg.K

1°/ Le volume spécifique :

v, = xv" =094.0,3214 = 0,302 N/Kg.

2°/ Enthalpie de la vapeur humide:
h,=h"+L,x

3°/ Pour une pression p=6 bars, et d’apreés la table des propriétés thermodynamiques de la
vapeur d’eau saturante, on tire la chaleur latente de vaporisation : L,=498,9 kcal/kg.

h, =159,4+498,9.0,94 = 629,4 kcal/kg.

4°/ Entropie:

S, =5+ X.i =0,4594 +0,94. 4989 =1526 keal
T, 158,08+ 273 kg.K

5°/ Energieinterne :

+5
U,=h - pv, =629,4— 6.10.10130302 585,7 kcal /kg.
4186,8




Exercice08 :

Pour amener une vapeur d’eau a la pression de 12 bars. On effectue une opération
d’échauffement sur de I’eau initialement a O °C. L’échauffement s’effectue sous une
pression constante, et a consommeé une quantité de chaleur de 650 kcal/kg. Dans quel état

est devenue cette vapeur ?

Solution :

La chaleur fournie a I’eau a pour expression :

Q=h—h

Dans I’état initial (I’eaua 0 °C),ona: h =0.

D’autre part, si la vapeur dans I’état final était saturante séche, son enthalpie est :
h" = 664,9 kcal/kg

Tirée de la table des propriétés thermodynamiques de I’eau en ébullition et de la vapeur

d’eau saturante.

L’enthalpie de la vapeur considérée étant inférieure ah” (état de saturation), cette vapeur
est donc humide. Sontitreest: h, =h'+xL,

D’aprés la table des propriétés thermodynamiques de I’eau en ébullition et de la vapeur

d’eau saturante, lesvaleurs de Ly et de h¢sont :
L, = 474,3kcal/kg

h' =190,6 kcal/kg

D’ou :

h, —h' _ 650-190,6

=0,968
L, 4743
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‘ : Exercices de TD

Série de TD N°01

Exercice 01 :
Dans les conditions normales, une mole d’un gaz parfait occupe un volume de 22.4 L.
Calculer la constante des gaz parfaits :

a) Dans le systeme MKSA.

b) Si la pression est exprimée en atm et le volume en litre.

c) Sila pression est exprimée en mmHg et le volume en litre.

d) Si la pression est exprimée en bar et le volume en m®.

e) Encal.mol™.K™.

R=8.314 Jmolt.K?, R=0.082 atm.L.mol™.K?, R=2 cal. mol*.K?

Exercice 02 :

Un récipient de volume 3L contient 2.73 moles d’oxygeéne, 3 moles d’hydrogeéne et 1.23

moles de carbone solide.

1) Sachant que la température des gaz est de 25°C, calculer la pression totale dans le
récipient.

2) A température constante, le carbone réagit avec 1’oxygéne en donnant le CO, et
I’hydrogene réagit avec ’oxygene en donnant la vapeur d’eau. Quelle serait la valeur de
la pression totale ? Calculer les pressions partielles des gaz dans le mélange.

Exercice 03 :
A la température constante de 300 K, on considére une mole d’oxygéne que ’on comprime
de 20 L a 2 L selon un processus réversible. Calculer le travail de cette compression :
a) Sil’on considére le gaz comme parfait.
b) Sil’on considére le gaz comme réel dont I’équation suit la relation de Vander Waals.
c) Déterminer les variables d’état du gaz dans les deux cas.
Données : A=0.13 J.m*; B=3.8.10° m’

Exercice 04 :
1) On comprime de facon isotherme et réversible (a 25°C) 48 g d’oxygene de latm
jusqu’a 10 atm. Calculer le travail fourni a ce systéme en Joules et en calories.
2) Le systeme revient a son état initial sous la pression atmosphérique ? Quel est le
travail fourni au gaz ? le comparer a celui obtenu en (1).

1) : Wiey = 8547.62 J, 2) : Wiye,= -3276 J

Exercice 05 :
Calculer la quantité de chaleur mise en jeu lors de la transformation faisant passer, a pression
atmosphérique, 1 kg d’eau d’un état solide a 1’état gazeux.

Données :  Tinitiaie= 263K ;  Tfinae= 390 K ; Cp (H20)s= 38 J.K*.mol™;
Cp (H20)= 75 J.K .mol™*; Cp (H20)y=33 J.K .mol™; Lgs(H20) = 6 Kl.mol™;
Lvap (H20) = 40.6 KJ.mol™.

Q =3057.4 kJ
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Série de TD N°02
( 1°" principe de la thermodynamique)

Exercice 01 :
On introduit 3 moles d’oxygéne, que 1’on considére comme parfait, dans un cylindre fermé
par un piston mobile. L’¢tat initial A est défini par : Pa= 1atm ; Ta= 300K.
> Le systéme est comprimé réversiblement et de facon isotherme. Au cours de cette
compression, le systéme fournit une énergie égale a 3500 cal (état B).
» Le systeme est réchauffé a pression constante au contact d’une source a 450K (état C).
» On calorifuge le systeme et on relache réversiblement le piston contre la pression
atmosphérique (état D).
> A pression constante, on laisse le systeme revenir a son état initial A.
1) Représenter ce cycle de transformation dans un diagramme de Clapeyron.
2) Calculer pour chaque transformation le travail et la quantité de chaleur échangés avec le
milieu extérieur, ainsi que la variation de I’énergie interne et la variation d’enthalpie.
3) Calculer le travail et la quantite de chaleur échangés lorsque le systeme décrit une fois le
cycle.
On donne : Cp= 7 cal. K*.mol™*
Woeycle = 7989.107 cal

Soit une mole d’un gaz parfait se trouvant dans un état initial pour lequel : P;= 10 atm et
T1= 400 K. On fait subir successivement a ce systeme les 03 transformations réversibles
suivantes :
» Une compression diminuant son volume de moitié vérifiant 1’équation de Boyle-
Mariotte.
» Une transformation diminuant sa température de moitié pour laquelle la variation de
I’énergie interne est nulle.
» Enfin, une détente isobare ramenant le systéme a son état initial.
1) Déterminer les variables d’état P, V et T pour les 03 états du gaz.
2) Représenter ce cycle de transformation par un diagramme de Clapeyron.
3) Calculer pour chaque transformation et pour le cycle: W, Q, AU, AH et AS.

On donne : Cp= 7 cal. K*.mol*.
Quyete = - 631.13J

Exercice 03 :
On donne les enthalpies de formation standards suivantes :

C (g) » AH% = 171.7 kcal.mol™*
C (diamant) — AH® = 0.45 kcal. mol™
C* (g) > AH®; = 431.65 kcal. mol™
C (graphite) — AH°; = 0 kcal mol™
C** (g) - AH° = 995.3 kcal mol™
1) Quelle est ’espéce la moins stable ?
2) Calculer les variations d’enthalpie standard des réactions suivantes et donner les
significations physiques de chacune d’elles :
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e« C'(9—-C"(g) AH®y
e C(@—~>C (9 AH®,
 C(9)—~>C" (9 AH®3
e C (diamant) — C(g) AH®4
e C (graphite) > C () AH°®s
e C (graphite) —» C (diamant) AH®%
e C (diamant) — C*(g) AH®;
Exercice 04 :

Sachant que la combustion de 18 g de I’acide lactique (C3HgOs3) fournit une énergie égale a
272.54 KJ dans les conditions standards. Calculer I’enthalpie standard de formation de cet
acide.
Donnees :

C (s) + 02 (g) — CO: (9) AH°g = -393.51 kJ. mol™*

Ho (9) +% 02 (g) > HO (I)  AH°; = -285.83 kJ. mol™

AH°:= -688.745 kJ. mol™

Exercice 05 : On connait I’enthalpie standard de combustion du méthane :
Soit AH®9s = -890.34 KJ.mol™
Déterminer I’enthalpie standard de combustion a 100 °C dans le cas ou 1’eau formée est (i)
liquide et (ii) gazeuse ?
Donnees :
Cp (CO)y = 37.12 J.K™. mol™; Cp (CH4)g=8.5J. K*. mol*;
Cp (02)g =29.4J. K*. mol™; Cp (H,0) = 75 J. K*. mol™ ; Cp (H20)q = 33J. K. mol™
AHCyap (H20) = 40.6 KJ. mol™*

Exercice 06 :

Sachant que la combustion du d’une mole de benzéne liquide a 20°C, sous pression
atmosphérique, cede une énergie égale a 3265 KIJ, calculer 1’énergie libérée au cours de la
combustion d’une mole du benzéne vapeur a 80°C et sous pression atmosphérique.
Donnees :

Cp(CeHe) = 1.9J. Kt gt cp (H20)=4.2J. K. g*;

Cp(02)g= Cp(CO2)q=29.4 J. K. mol™; AH®,, (benzéne) = 395.4 J. g*

Exercice 07 :
Calculer I’enthalpie standard de formation de I’eau gazeuse a 400°C a partir des données
suivantes :

AH® 208(H20); =-285.83 k. mol™ ; AH®, (H,0) = 40.6 kJ. mol™

Cp (H20)=75J. K*. mol* ; Cp (H,0)g= 29.59+ 11.37.10° T ;

Cp (H2)g= 27.71+ 3.34.10° T ; Cp (O)g= 34.58+ 1.10.10° T

AHC¢ 400 = -247.906 kJ. mol™
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Exercice 08 :
Calculer ’enthalpie standard de la réaction suivante :
C2Ha (9) + H20 (g) — C.HsOH ()
1) A partir des enthalpies standards de formation.
2) A partir des énergies de liaisons.
3) Comparer et conclure.
Données :
AHof’293 (C2H4)g = 33,6 kJ.moI'l ; AHofvzgg (C2H5OH)g =-275,9 kJ. mol'l
AH®208(H20)y = -242,4 k. mol™ ;
AHO(H-H) =-434,7 kJ. mol™ ; AHo(c-H) =-413,8 kJ. mol™* ; AHo(c.C) =-263,3 kJ. mol*
AH®(0.1) = - 459,8 kJ. mol™ ; AH°c.0)= - 313,5 kJ. mol™ ; AH®c=c) = - 611,8 k. mol™

Exercice 09 :
On considére la réaction d’oxydation de ’'ammoniac en phase gazeuse par le dioxygene :
2NHj3 (g) + 5/2 02 (9) — 2NO (g) + 3 H20 (9)

1) Calculer I’enthalpie standard de cette réaction a 298 K.

2) En déduire la chaleur de cette réaction a volume constant.

3) Calculer I’énergie de dissociation de la liaison N-H dans NHs.
Données :

AH°t (H,0), = -68.38 kcal. mol™ ; AH®¢(NH3)y = -11.05 kcal. mol™*;

AH°: (NO)g = 21.52 kcal. mol™ ; AH®y,, (H,0) = 40.6 kJ.mol™ ;

€ ny= 225 keal. mol™ ; € 4.4y = 104 keal. mol™

Exercice 10 : ( Détermination de la température de flamme)

Calculer la température de la flamme de CO brilant dans I’air. Les gaz initiaux sont pris a
298K.

CO (9) +1/2 02 (9) + 2 N2 (9) — CO; (9) + 2N (9)
On suppose qu’on effectue une telle réaction a 298K dans une enceinte adiabatique. La
chaleur fournie par la combustion, sert a élever la température des produits de la réaction.
Donnees :
AH® 208 (COz)g= -94,05 kcal. mol™ ; AH®¢295 (CO)q= -26,4 kcal. mol™
Cp (CO2)g=7,3+47,810"T;Cp (N2)y=65+10°T

T=2555K
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Série de TD N°03
(2°™ et 3°™ principe de la thermodynamigque)

Exercice 01 :
Dans un four préalablement chauffé¢ a 900°C, on introduit une mole d’une substance solide
prise a 25°C. Sachant qu’entre 25°C et 900°C, cette substance reste solide et que sa chaleur
molaire & pression constante est égale & 30 J.K™.mol™

1) Calculer la variation d’entropie du solide.

2) Calculer la variation d’entropie échangée entre le four et le solide.

3) En déduire la variation d’entropie créée au cours du chauffage.

Exercice 02 :

On mélange dans une enceinte adiabatique 360 g d’eau a 25°C avec 36 g de glace a 0°C.
1) Calculer la température d’équilibre thermique.
2) Calculer la variation d’entropie accompagnant cette transformation.

Donnees :
Cp (H20)=75J. K. mol™* ;  AH®ys = 6 kJ. mol™

Exercice 03 :
Calculer la variation d’entropie qui se produit en mélangeant 4 moles d’azote et une mole
d’oxygene a température constante sous pression atmosphérique.

AS=4.97 cal. K?

Exercice 04 :

Quelle est la variation d’entropie qui accompagne le chauffage d’une mole d’hydrogéne,
occupant un volume de 10 dm® a 100K, jusqu’a une température de 600K. Le volume final
étant & 100 dm®.

On donne : Cy = 4.960 — (0.19999.10®) T+ (4.808.10%) T? cal. K™

AS=13.47 cal. K?

1) Calculer la variation d’entropie lorsqu’une mole d’iode solde a 25 °C se vaporise a 180 °C
sous la pression atmosphérique.
Données :
Cp (15)s = 54.6 J. K .mol™; Cp (1), = 81 J.K .mol? ;
AHC%s = 15.633 kd.mol™?; Tgs =113 °C; AH®ysp = 25.498 kJ.mol™; Tvap= 184 °C

2) Calculer I’entropie absolue d’une mole de potassium gazeux a 1039K.
Données :
S8 (K)s= 64.7 J. Kt.mol™; Trs= 1039K ; AH®gs = 2324 J. mol™ ;
Tuep = 1039K; AH°yp = 79.56 kJ. mol™; Cp (K)s = Cp (K)i= 30 J.K™.mol™
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Exercice 06 :
A 0K, la formule stable de de Na;SO, est : Na;SO, (V). Calculer I’entropie standard a 0K
S°ok pour le composé Na SOy (111).
Donnees :

AHC295(V = (111))= 716 cal.mol™;

S°08 - Sk = 37.027 cal. K™ .mol™ pour Na,SO; (I11);

S8 - Sk = 35.75 cal.K™*.mol™ pour Na,SO4 (V).

S°k (111) = 1.127 cal.K™*.mol™

Exercice 07 :

Calculer la variation de I’entropie standard AS°;9g au cours de la formation d’une mole de
H,O dans le cas ou I’eau formée est (i) liquide et (ii) gazeuse ? Comparer et conclure.
Données :
S°08 (H2)g= 31.208 cal.K.mol™;  S°5 (02)y= 49 cal.K™.mol™;

S°08 (H20)1= 16.71 cal. K-.mol™;  S°5 (H20), = 45.10 cal.K™*.mol™;

Série de TD N°04
(L’enthalpie libre, les équilibres chimiques)

Exercice 01 :
Sachant que la combustion de 1'urée CO(NH), dans les conditions standards libére
637.87 kd.mol™, calculer I’enthalpie libre standard de cette combustion. Conclure.

Données :
AH% 208 (H20); = -285.83 kJ. mol™; AH°t295 (CO,)g = -393.51 kJ. mol™
S°208 (urée)s = 104.5 J.K™.mol™; S°08 (02)g = 204.8 J. K .mol?;
S°208 (COz)g = 213.6 J.K . mol™; S°95 (H20),=69.8 JKLmol:
S%08 (N2)g= 91.4 J.K . mol*

Exercice 02 :

Soit la réaction chimique suivante : N,O4 (g)—2NO2(g)

Est-elle thermodynamiquement possible sous pression atmosphérique a 25°C ? Si non, a
quelle température se produit-elle spontanément ?

Données :
AH®t 298 (N204)g = 9.61 kl.mol™ ;  AH° 205 (NO2)g = 33.25 kd.mol™

S%08 (N204)g = 305.14 J.K .mol™;  S°gg (N204)g= 240.35 J.K™ . mol™

Exercice 03 :
Considérons la transformation suivante : H,O(l) - H20(g)
1) Calculer AG®;g5 .
2) Donner I’expression de AG 293 et en déduire la valeur de la pression de vaporisation
de I’eau a 298K.
Donnees :
AH®% 208 (H20), = -68.3 kcal. mol™; AH 205 (H,0), = -57.8 kcal. mol™
S°08 (H20)1= 16.7 cal. K. mol™; S°05 (H20)e= 45.1 cal.K™.mol™
2): P=0.033 atm
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Exercice 04 :
A 25°C et sous 1 atm, on étudie la transformation graphite (Cg)/diamant (Cg).
1) Calculer AG°,9s de cette transformation. Laquelle des 02 formes est stable dans ces
conditions ?
2) De combien faut-il accroitre la pression, a température constante, pour que ’autre
forme devienne stable ? (On admettra que le volume d’un solide est indépendant de la

pression).
Donnees :
Chaleur de Entropie Masse volumique
combustion S°5( J. K.mol™) p (g.cm?)
AH comp (KJ.mol™)
Diamant : Cyq -394.93 2.38 3.513
Graphite : Cy -393.05 5.74 2.260
2): P=1.50.10°
Exercice 05 :

Considérons I’équilibre homogene en phase gazeuse :
CO; (g) + Ha(g) = CO (g) + H20(g)
A 417°C : AH°r=11.2 KkJ et la constante d’équilibre Kp est égale a 0.100.
Calculer la constante d’équilibre Kp a 500°C, sachant qu’entre 417 et 500°C, la valeur de

AH°®R ne varie pratiqguement pas.

Exercice 06 :
Le trioxyde de soufre est preparé selon la réaction :

250, (g) + 02 (g) =2S05(g) 4 873 K et a une pression totale maintenue a 10 atm.

1) Sachant que la constante Kp de cet équilibre est égale a 20, calculer la variation
d’enthalpie libre standard a 873 K.

2) Calculer la variation d’enthalpie libre standard a 298 K. On supposera que les
variations d’enthalpie et d’entropie de la réaction sont indépendantes de la température
dans I’intervalle [298, 873 K]. En déduire la valeur de la constante Kp a 298 K.

Donnees :

S°208 (02)g= 204.8 J.K . mol™; S5 (SO2)g= 247.8 J.K™ . mol™;
S°08 (SO3)y = 256.4 J.K . mol™ .

Exercice 07 :
La chaux CaO est obtenue par calcination du carbonate de calcium CaCO3; dans un four a I’air

libre selon I’équilibre : CaCOs = CaO) + COyq
1) Exprimer la constante Kp puis la constant K¢ que I’on reliera a Kp.
2) Déterminer la variance du systeme.
3) Calculer Kp a 298 K.
4) En supposant que AH°r et AS°g sont indépendants de la température, dans le
domaine considéré, déterminer la température du four a chaud.
5) A 1000K, les réactions étant rapides, que donne une augmentation de pression ?
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Données :
CaCOs3(s) Ca0(s) CO2(9)
AHC% 565 (kJ.mol™) -1207 -635 -393.51
S°08( J. K*.mol™) 92.5 40 213.64
5): T > 835°C
Exercice 08 :

Soit I’équilibre homogéne en phase gazeuse :
2NO(g) = 2NO (g9)+ 02 (9)

1) Déterminer la variance du systéme
2) La réaction est réalisée a 298K et la valeur de ’enthalpie libre standard est égale a

-156.10 kJ. Calculer la constante d’équilibre Kp, en déduire Kc.
3) Dans une enceinte portée a 700K, on introduit une certaine quantité de NO, gazeux. A
1’équilibre, le degre de dissociation de NO, est égal a 20%. Sachant que Kp est égale a
2.1.10™, calculer la pression totale et les pressions partielles des constituants a 1’équilibre.

3): Py = 3.69.107 bar

Exercice 09 :
Soit 1’équilibre hétérogene réalisée a 800K sous une pression totale atmosphérique :

C(s) + H20 (g) = CO (g) +Hz(g)
1) Calculer la constant d’équilibre Kgoo.
2) Sachant qu’au départ, on avait 100 moles de vapeur d’eau et 200 moles de graphite,
déterminer la composition du systéme a 1’équilibre.
3) Sil’on veut, a la température 800 K, avoir 25% de la vapeur d’eau réduite, sous quelle
pression totale faudrait-il travailler ?

Données :
AHoflzgg (kJmOll) AGOf‘ng (kJmOll) Sozgg( J. K'l.mol'l) Cp (J K'l.mol'l)
CO(g) -110.52 -137.27 197.915 29.14
H.0 (g) -241.8 -228.59 188.72 33.58
Ha (9) 0 0 130.59 28.84
C(s) 0 0 5.60 8.64

2): [CO] = [Hz] = 22.6 M, [C4] = 177 M, [H,0] = 77.4 M 3): Pe= 0.80 atm
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Exercice 10 :
Soit I’équilibre homogéne en phase liquide a une température T :

CH3COOH )+ C2Hs0H = CH3COO CyHs() + H20q)
Si on part d’un mélange de 2 moles d’alcool et 3 moles d’acides, a I’équilibre 78% de 1’alcool
a éte estérifié.
1) Déterminer la constante d’équilibre Kc.
2) Calculer le pourcentage d’acide estérifié si pour 2 moles d’acides, on utilise 2 moles
d’alcool.
3) Quelle quantité d’alcool doit-on ajouter a 2 moles d’acide pour que celui-Ci soit
estérifié a 99%.
1): Kc=3.84 2):0=0.66 3):n=53.03

Exercice 11 :
Soit I’équilibre hétérogeéne suivant :

CHa4(g) = C(s) +H2(g) ; pour lequel AH%:> 0.

Comment évolue la réaction quand on modifie un parametre a la fois :

a) on éleve la température ;

b) on éleve la pression ;

c) on ajoute du CO; a volume constant ;

d) on ajoute du carbone ;

e) on ajoute de I’argon a volume constant ;

f) On ajoute un gaz inerte a pression constante.



CHAPITRE |

LOI DES GAZ PARFAITS ET LE PREMIER
PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE



Définitions et _notions devant étre_acquisesLoi de Mariotte - Premier
principe de la thermodynamique - Travail (W) - Quantité de chaleur (Q) -
Variation d’énergie interne4U) - Variation d’enthalpie 4H) - Capacité
thermique - Relation de Meyer — Détente - Compression — Réversible —
Irréversible — Isotherme — Isochore — Isobare — Adiabatique — Sublimation —
Condensation — Vaporisation — Liquéfaction — Fusion — Solidification -
Enthalpie molaire standard de formatiodh;) - Enthalpie standard d’'une
réaction@H®,) - Loi de Hess - Loi de Kirchhoff - Energie de liaison -
Méthode de cycle.

A. Application du premier principe de la thermodynamique
aux gaz parfaits :

Exercice I. A. 1.

Donner les dimensions de la constante des gaz parfaits (R) et déterminer sa
valeur lorsqu’elle est exprimée :

1. en L. atm.mol. K™

2.enJ. mol. K?

3.en L. mm de Hg.mdl K™

4.en cal. molK™

Exercice I. A. 2.

On trouve qu’une masse de 0,896 g d’'un composé gazeux ne contenant que
de l'azote et de I'oxygéneccupe un volume de 524 & la pression de

730 mm de Hg et a la température de@8Quelles sont la masse molaire

et la formule chimique de ce composé ?

Exercice I. A. 3.

Un mélange de gaz est constitué de 0,2 g£©R1g de Net 0,51g de NH
sous la pression d’'une atmosphére et a une températureGle 27

Calculer :

1. les fractions molaires.
2. la pression partielle de chaque gaz.
3. le volume total.
Données : M(H) = 1g mdlet M(N) = 14g mot
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Exercice I. A. 4.

L'air ordinaire est un mélange gazeux qui contient des impuretés variables
selon le lieu de prélévement. On peut ainsi citer comme constituants toujours
présents :

N, (78%) ; Q(21%) ; Ar (0,94%) ; C®(0,03%) ; H(0,01%)
Ne (0,0012%) et He (0,0004%)

Entre parenthéses sont indiqués les pourcentages volumiques approximatifs
dans l'air sec (sans vapeur d’eau). La proportion de vapeur d’eau est tres
variable (ordre de grandeur de 1%).

Calculer les masses de € de CQcontenues dans un litre d’air sec a 300K
sous une atmosphere, d'aprés les pourcentages indiqués ci-dessus et en
supposant que les gaz sont parfaits

Exercice I. A. 5.

Soit une masse de 80g de mélange gazeux d’'azote et de méthane, formée de
31,14% en poids d’azote et occupant un volume de 0,995 litres a 150°C.

1. Calculer la pression totale du mélange gazeux.
2. Calculer les pressions partielles de chacun des gaz.

Exercice |I. A. 6.

Déterminer le travail mis en jeu par 2 litres de gaz parfait maintenuCa 25
sous la pression de 5 atmospheres (état 1) qui se détend de fagon isotherme
pour occuper un volume de 10 litres (état 2)

a) de fagon réversible.
b) de facon irréversible.

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

c) de facon réversible.
d) de facon irréversible.

Exercice l. A. 7.

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

2. détente isotherme et irréversible
3. détente adiabatique et réversible
4. détente adiabatique et 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

On donne : Cv = 3R/2 et Cp = 5R/2

Remarque: Pour les cas des transformations adiabatiques réversibles et
irréversibles (cas 3 et 4), on établira les relations servant aux calculs.

B. Application du premier principe de la thermodynamique
aux corps purs :

Exercice |. B. 1.

Calculer la variation d’enthalpie lorsqu’'une mole d’iode passe de 300K a
500K sous la pression d'une atmosphére. On donne les chaleurs molaires des
COrps purs :

Cp (b, solide) =5, 4 cal. moK™*
Cp(l,, liquide) = 19, 5 cal. mdlK™*
Cp (b, gaz) =9, 0 cal. modIK™
Les enthalpies molaires de changement de phases (chaleurs latentes) :
Ahovaporisatiom 475K = 6110 kcal-mo-}

Ah°ysion 387k = 3,74 kcal.mot

Exercice |. B. 2.

Calculer la variation d’enthalpie et de I'énergie interne de 10g de glace dont la
température varie de -20°C a 100°C sous la pression d’une atmosphére.

On donne les chaleurs massiques des corps purs :
Cp (H.0, solide) =0, 5 cal. fK™ V (H,0, solide) = 19,6 cAmol™
Cp (HO, liquide) = 1 cal. g K* V (H,0, liquide) = 18 crhmol™*
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Les enthalpies massiques de changement de phases :
AH°fusion, 273k (H20,s) = 80 cal.g
AHovaporisation 373K (H2O, |ICIUIde) =539 Cal.-é

Exercice I. B. 3.

Une mole de Bg), considérée comme un gaz parfait est portée e 20
100°C.

- Calculer la quantité de chaleur Q regcue par ce systéme, sa variation
d’énergie interne et sa variation d’enthalpie dans les 2 cas suivants :
- lorsque la transformation est isochore
- lorsque la transformation est isobare

Ondonne Cp (Ng) =33J. mol.K* et R=8,31J. molK™*

Exercice |. B. 4.

Calculer la température finale de I'eau liquide lorsqu’on mélange de fagon
adiabatigue une mole de glace a -15°C avec quatre moles d'eau a 25°C.

On donne : L'enthalpie de fusion de glace :
Ah®sion 273 (H20,s )= 6,056 kJ. mol.
Les capacités thermiques molaires :
Cp (H.0, glace) = 37,62 J.mbIK™*
Cp (K0, liquide) = 75,24 J.mdlK™*

C. Application du premier principe de la thermodynamique
aux réactions chimiques :

Exercice |. C. 1.

Calculer I'enthalpie standardHk, ,0s de la réaction suivante :

CO (g)+ 3H,(g) — CH.(g) + H,O (g)

a) En déduire la valeur de I'énergie intern&)°, oo de la méme
réaction.

b) Cette réaction est-elle endothermique ou exothermique?

On donne les enthalpies standards des réactions de cominldtion de
CO, de B et de CH:
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CO (9) + 1/2Q (g) — CO,(9) AH® 50a¢ (1) = -283 kJ
H2(g9) + 1/2G:(g9) — H:0 (9) AH® 298¢ (2) = -241, 8 kJ
CH4(9) +20:(9) —CO2(9) +2H0 (9)  AH® 208k (3) = -803, 2 kJ

Exercice I. C. 2.

Calculer la différence entre la chaleur de réaction a volume constant et la
chaleur de réaction a pression constante dans les deux cas suivants :

a) alatempérature de°O:

C2HsOH (I) + 305(g) — 2C0O4(g) + 3H:0 (s)
b) alatempérature de 25:
C,Hs0H (g) + 30, (g) — 2C04(g) + 3H:0 (1)

Exercice I. C. 3.

Nous avons trouvé pour la réaction suivante, a la température@etl& la
pression atmosphérique, une différence entre I'enthalpie et I'énergie interne
de la réactionAH - AU) de - 0,9 kcal.

CeHe + 15/20, (g) — 6CO; (9) + 3H0
Le benzéne et I'eau ont-ils été pris a I'état gazeux ou liquide ?

Exercice I. C. 4.

Calculer la chaleur de combustiokH°, ek de l'acide oxalique solide
(C,H,0,4,8) a 25°C et la pression atmosphérique, en utilisant les enthalpies
molaires standards de formation.

Sachant queAhy,®(C,H,0,, s) = -1822,2 kJ.mdl
Ahf,ozgg (COZ, g ) = -393 kJ.mot
Ah;,%65 (H,0, 1) =-285,2 kJ.mot

Exercice I. C. 5.

Calculer I'enthalpie standard de réduction de l'oxyde de fer (lll) par
aluminium a 23C.

2Al (s) +Fe03(s) — 2 Fe(s) +ALO; (s)

Sachant que Ahy °,5 (F&05,S) = -196,5 kcal.mdl
Ahx,%29g (AlgOgyS) =-399,1 kcal.m(ﬂ
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Exercice I. C. 6.

On considére l'oxydation de 'ammoniac par I'oxygéne selon le schéma
réactionnel :

2NH;(9) +52Q (@) —2NO (g) +3HO (@)  AH® 208« = - 109 kcal

Calculer I'enthalpie molaire standard de formation de; K connaissant
les enthalpies molaires standards de formation de NO (g) etdégH

On donne :
Ah,°0e(NO,g) = 21,5 kcal.mdl et Aheyse(H,0,g) = -58,0 kcal.mdl

Exercice |. C. 7.

Considérant la combustion de I'éthaneHE (g) a 25°C et sous une
atmosphere :

CHs (9) + 7/2Q (g)— 2CO,(9) +3HO () AH, ss(1) =-373,8 keal

Connaissant l'enthalpie molaire standard de formation du dioxyde de
carbone et de 'eau liquide :

C (graphite) + O, (g) — CO,(9) (2)  AH, 25(2) = -94,05 kcal
H (9) + 172G (g9) — H0() (3)  AH, 25(3) = -68,3 keal

En déduire la chaleur molaire standard de formation de I'étfigng; (C;He, Q)

Exercice I. C. 8.

L’enthalpie molaire de combustion de méthane &C2®t sous une
atmosphére est égale a -212,8 kcal.

Connaissant les enthalpies des réactions suivantes :
C (graphite) + O, (9) —CO, (g) (1)  AH: 55(1) = -94,05 kcal
H2 (9) + 1/2G (9) — H:0(l) (2)  AH; 55(2) =-68,3 keal

a) Calculer I'enthalpie molaire standard de formation du méthane
gazeux Lhofyzgg (CH4,g)

b) Calculer I'enthalpie molaire de combustion du méthane sous une
atmosphére et a la température de 1273 K, en utilisant la méthode
du cycle et la loi de Kirchhoff.
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On donne les chaleurs molaires (supposées constantes entre 298 et 1273K)
des corps suivants :

Cp (CH, g) = 13,2 cal mal K™
Cp (O, g) = 7,6 cal.met.K™
Cp (CQ, g) = 11,2 cal moiK*
Cp (H,0,9) = 9,2 cal.mol.K™*
Cp (HO, I) = 18,0 cal met K™
L’enthalpie de vaporisation de I'east :Ah°,, 3{H.0, I) = 9,7 kcal.mot

Exercice I. C. 9.

La combustion totale d'une mole de méthanol liquide dans les conditions
standards de pression et de température, libere 725,2 kJ selon la réaction
suivante :

CH:OH (I) +3/2 0, (g) — CO:(9) + 2H0 ()).
1. Calculer I'enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide.

On donne les enthalpies molaires standards de formationsQ{® Ht de
CO4(9).

Ah® 505 (H20, 1) = -285,2 kJ.mol

Ahfo,zgg (COZ, g) = '393,5 kdei

2. Calculer I'enthalpie de cette réaction a 60°C.

3. Calculer la chaleur de cette réaction a°C2@t a pression d'une
atmosphere sachant qu’'a cette pression, le méthanol bout & t,5
I’eau a 100C et que les chaleurs de vaporisations sont :

Ah®ap 373(H20, 1) = 44 kJ.mot
A, 3375(CH;OH, 1) = 35,4 kJ.mol
On donne les chaleurs molaires a pression constante:
Cp (H;0, 1) =75,2 J molK™
Cp (H0, g) = 38,2 J.mdlK*
Cp (CHOH, ) =81,6 I molK™
Cp (CHOH, g) =53,5J mdlK™*
Cp (O, g) = 34,7 I moiK*
Cp (CQ,0) = 36,4 J.mol.K"
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Exercice |. C. 10.
A 25°C I'enthalpie de la réaction suivante est de -22,8 kcal.
N2 (9) + 3 H(9) —2NH;(9) AH; 205 (1) = -22,08 keal

Calculer en fonction de la température I'enthalpie de la réaction sachant que
les chaleurs molaires sont :

Cp (N, g) = 6,85 + 0,28. 10T
Cp (NH; g) = 5,72 + 8,96. 10T

Cp (H, 0) = 6,65 +0,52. 10T

Nous supposons gu'il n'y a pas cleangement de phases dans cet intervalle
detempérature.

Exercice |. C. 11.
Détermination approchée d’'une température de flamme

Calculer la température de la flamme de CO brdlant dans l'air. Les gaz
initiaux sont pris a 298K.

On donne les enthalpies molaires standards de formation.

ANy 205 (CO,, Q) -94,05 kcal.mol
Ah® 505 (CO, Q) -26,4 kcal.modl

On donne également les chaleurs molaires a pression constante ef¢al mol
Cp (CO,g) =7,3 +47,8.10T
Cp(N,,g)=65+1CGT

On suppose quon effectue une telle réaction a 298K dans une enceinte
adiabatique. La chaleur fournie par la combustion, sert & élever la température des
produits de la réaction.

On prend pour réaction de combustion la réaction suivante :
CO (9) +1/12G(9) + 2N (9)— CO,(9) + 2N (9)

Exercice |I. C. 12.

La combustion d’'une mole d’éthylene dans les conditions standards suivant
I'équation fournit au milieu extérieur 1387,8 kJ.

CH.(9) + 3G (9) —  2CG; (9) + 2HO ()

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 20



En utilisant les enthalpies molaires standards de formation et les énergies des
liaisons ainsi que I'enthalpie de sublimation du carbone C(€)(g)}

Ah°y (C, s) = 171,2 kcal mdl, Ah° 05 (CO,,0) = -393 kJ.molet
AR 565 (H, O,1) = -284,2 kJ.mol.

1. Calculer I'enthalpie molaire standard de formation de,(g).
2. Calculer | énergie de liaison C = C danbkl£Jg)

Liaison H-H C-H C-C
Ah®,gg (liaison) -434,7 -413,8 - 263,3
(kJ.mol%)

Exercice |. C. 13.

Calculer I'enthalpie standard de la réaction suivante :
CzH4 (9) + HO (9) — C:HsOH (g)

a) apartir des enthalpies molaires standards de formation.
b) a partir des énergies de liaisons.
¢) donner une explication aux résultats trouvés.

On donne :Ahe° 65 (CH4,9) = 33,6 kJ.mol
AN 265 (CHsOH g) = -275,9 kJ.md!
AR 565 (H;0,9) = -242,4 kJ.mdl

Liaison H-H C-H C-C O-H Cc-0 C=C

Ah°yg (liaison)  -434,7 -413,8 -263,3 -459,8 -313,5 -611,8
(kJ.mol")

Exercice |. C. 14.
On donne dans les conditions standards les réactions de combustion suivantes :

C,H. (g) + 30, (g) — 2 GO, (g) + 2H0 (g) AH; s (1) = -332 kcal
H2(g) +%£0,(g) — H:0 () AH, 05 (2) = -68.3 kcal
CHs (9) +7/2Q(g) — 2 CO,(g) + 3HO (9) AH;, 25 (3) = -72,8 kcal

1. Déterminer la chaleur standakéi®, .5 (4) de la réaction suivante :
CH.(@+H. (@9 — GCHes(9)
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2. Calculer la chaleur de la formation dgH¢(g).
On donne Ahe° .05 (C:Ha, ) = 8,04 kcal mol

3. En utilisant le cycle de Hess, déterminer la chaleur de formation de la
liaison C-C

On donne Ah°suimaioC,S) = 171,2 kcal mdl
Ah®,g5 (H-H) = -104 kcal mot

Ahozgg (C'H) = '99,5 kcal m0]|
Exercice I. C. 15.
Soit la réaction suivante a 298K
CH, (9) + CL (9) — CH4Cl (g) +HCI (9)

1. Calculer son enthalpie standard de réactidff,,,os
2. Calculer I'énergie de la liaison C-H a 298 K
3. Calculer I'enthalpie molaire standard de sublimation du cagb888K

On donne :
AN 565 (CH,, g) = -17,9 kcal mol
AR 265 (CH3Cl, g) = -20 kcal mot
Ah°,298 (HCI, g) = -22 kcal mal-
Ah®,g5 (CI-Cl) = -58 kcal mot
Ah?®,g5 (C-Cl) = -78 kcal mot
Ah®gg (H-CI) = -103 kcal mot
Ah®yg (H-H) = -104 kcal mot
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Exercices corrigés
du premier principe de la thermodynamique

A. Application du premier principe de la thermodynamique
aux gaz parfaits :

Exercice |. A. 1.

D’apres la loi du gaz parfait, dans les conditions normales de pression et de
température (P = latm, T = 273K), une mole de gaz parfait occupe un
volume de 22,4 litres.

PV =nRTavecn=1mol, T =273K,
P=1atm=1,013 B(Pa=760 mmHg etV =224 L

1. Constante R en L.atm.mbK™*

R—ﬂ R= htm.224L
nT Inol273K

R = 0,082 L.atm.molK™*

2. Constante R en J.mdk* avec 1joule = 1Pam

_PV oo _101316Pa 22410°m’®
nT Inol 273K

R

R = 8,31 J.mol K*

3. Constante R en L.mm de Hg.rmoK™.

_PV m - _760mHg224L
RT Inol273K
R =62,36 L.mmHg moK™

4.Avec 1cal = 4,18 ¥> R =8,31/4,18 R =1,99 cal.moK™*

Exercice I. A. 2.
La masse molaire du composé gazesix M; = m / n

m; = masse du gaz ;M masse molaire et a le nombre de moles
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Soit

RT
n=— Mi=m/n
PV
_ mRT M = 0,89662,36(273+ 28)
PV 730.0,524
M = 43,97 g/mol.

Le composé a pour formule chimiqugdyavec M = 14.x + 16.y
X ety étant des entiers, le couple qui convientest x =2 etp=1
La formule chimique est J}D

Exercice I. A. 3.

Soit : m = masse du gaz ;M masse molaire et a le nombre de moles
avec n=m/ M,

1. Nombre de moles de,H m=0,2/2 =0,1 mol.
Nombre de moles de,N = 0,21/28 = 0,0075 mol
Nombre de moles de NH Ruz= 0,51/17 = 0,03 mol

Xi=n/Xxin 2 M= N + Mz tNnes

>in=0,1375 mol. 2ixi=1

(xi = fraction molaire de chaque gaz2&nh, = nombre de moles total)

Fraction molaire de kest : X2 = N/ 20y
Xuz= 0,1/ 0,1375
Xuz = 0,727

Fraction molaire de hest Xy, = Mo/ 2Ny
Xn2 = 0,0075/ 0,1375
XNn2 = 0,055

Fraction molaire deNkest :Xnnz = Nunal i N
XNH3 = 0,03/ 0,1375
Xnnz = 0,218

2. La pression partielle de chaque gae$ :
P =X Pr;
Avec R =2;P =1 atm.
La pression partielle de;dst : R, =X 12.Pr
Py, = 0,727 atm
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La pression partielle de st : R, = Xn2.Pr
PNZ - 0,055 atm.

La pression partielle de NHst : Ryz = Xnws-Pr
Pyus = 0,218 atm.

3. En supposant que le mélange est un gaz parfait on a 2PN RT
v = ZNRT

P V = 3,38 litres.

Exercice I. A. 4.

Calculons le nombre de moles @get de CQcontenu dans un litre d'air.

En général, le pourcentage volumique d’'un gaz a pression et a température
constantes est égal au pourcentage molaire :

PV,=n RT, PV=nRT =V,/V,= nin
=>(V;/V,) .100 = (n/ n).100
Vi Vi, PV

n(0,) =(—).n; =(—)L

(0,) (Vt) t (Vt) RT

n(0,) = (E).nt = (E)L =0,5.10°mol

100 100 0,082.300

m (O,) = n(G).M(O,)
m (O,) = 0,5.1¢.32 = 0,27 g
m(0,) =0,27 g

0,0 1.1

100’ 0,082.300
m (CO,) = 5,4.10g

Dans un litre d’air il y a 0,27 g d’oxygéne et 5,4G@e dioxyde de carbone

m(C0,) = ( 44=5,4.10"g

Exercice I. A. 5.

On suppose que le mélange est un gaz parfait :
nRT

t

Vv
1. Nt = Nnz + Nehg

Pt:
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Dans une masse de 80g du mélange, nous avons 31,14% en poids d'azote ce
qui correspond a 24,912 g dedd (80- 24,912)g de CH

Avec ny, = 0,88mol et Ncns= 3,44mol => P,= 151,049 atm.
n., .P
N, T
2 nt
|:)NZ = 31 atm. ; EH4 = 120,06 atm.

Exercice I. A. 6.

gtepte-isath, e
Etat 1 Dﬁﬁmmq Etat 2
< EPEserOt e
V, =2 litres \{= 10 litres
T,=298K T = T,.=298K
P, = 5atm. RP= 7 atm.

aT = constante, nous avons;\R= P, V, = nRT;
= P,=P,V,/V,=1atm. =>P,=1 atm.
a) Travail mis en jeu pour la détente réversible isotherme :
Pext = Pyaz @ chaque instant (transformation tres lente)
Wy, (@ 2) =~ By@V= [ BV = —[1n dv= -nRTINC2) = ~RY, In -2
1 1 1V \A A

Wi, (1-2) = (-5. 1,013 18 2. 10°.In 10/2 = -1630,4J
P en Pascal et V enm> P.V en Joules
Wiey (1 2) = -1630,4J

b) Travail mis en jeu pour la détente irréversible isotherme :
Pex = Bina = Constante (transformation rapide)

On prend le cas d'une transformation isochore suivie d'une isobare.
Dans ce cas le travail est celui de la transformation isobare
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2
|rrev (1 - 2) - _J. P dV = I Pgazdv = J. mea|dV = I:)final { dV =" PZ(VZ _Vl)
Pext - F)ﬂnal— P2— Cte
Winey (152)=-1.1,01319. (10-2) 16=-810,4 J

Remarque : On récupére moins de travail quand le gaz se détend d’'une
maniére irréversible.

¢) Travail mis en jeu pour la compression réversible isotherme :
Pext = Pyaz @ chaque instant (transformation tres lente)

t 1 1nRT
Weey (2~ 1) =] BydV=] RpdV =] —dV= —nRTIn(—) = RV, In 2
2 1

W,e, (2— 1) = 1630,4J

d) Travail mis en jeu pour la compression irréversible isotherme :
Pext = Pina transformation rapide = Cte

On prend le cas d’'une transformation isochore suivie d’'une isobare.
Dans ce cas le travail est celui de la transformation isobare.

1

1 1 1

|rrev (1 - 2) - _.l eﬁ d\# _.£ ng dv= _.i lf:i)nal dv=- I:f)inal .[ dv=- I:1(\/1 _VZ)
2

Wirew (2 1) = 4052 J

La compression irréversible demande beaucoup plus de travail.

Exercice |. A. 7.

1. Détente isotherme et réversible :

a) Température finale du gaz :
T,=T,=298K transformation isotherme

b) Variation de I'énergie interne du gaz pendant la détente isotherme :

AU=0 transformation isotherme
c¢) Travail effectué par le gaz pendant la détente isotherme :
2 2 2nRT Vv,
W, L~ 2)=-[ B, dV=—[ R dV = j—dV- —nRTIn(—) =-RV,In—= v
1 1 l 1
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2 P
=—[ PdV=nRTIn(-%)
1 R

Wie, = 8, 31. 298 In 1/5 W, (1-2) = -3985,6 J

rev

d) Quantité de chaleur Q mise en jeu pendant la détente isotherme :
AU=Q+W Q=-W puisqueld=0
Q(1-2)=3985,6J

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la détente isotherme :
H=U+ PV =>dH =dU + d(PV)
Or d (PV) = 0 (détente isotherme) =AH=0
2. Détente isotherme et irréversible
a) Température finale du gaz est :
T, =T, = 298K (transformation isotherme)

b) Variation de [I'énergie interne du gaz pendant la détente
isotherme irréversible :

AU = 0 transformation isotherme
c¢) Travail effectué par le gaz pendant la détente isotherme irréversible:

2 2 2
VVirrev (1 - 2) = _.[ g(t dV: _.[ Igaz dV: _.[ B dV
1 1 1

final
== R [l dV==Ry(V,-V))
Wirev(1-2) = - B (RT/ P,— RT/R)
Wirer(1-2) =-19811J

d) Quantité de chaleur Q mise en jeu pendant la détente isotherme irréversible :
AU=Q+W Q=-W puisquAU =0
Q = 1981J

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la détente isotherme irréversible :
AH = 0 (détente isotherme)

3. Détente adiabatique réversible
a) Température finale du gaz :

dUu=CvdT =0W+3QcardQ=0
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CvdT=-PdV= —g dV pour une mole

Cv dT = -(Cp — Cv) TdV/V car pour un gaz parfait Cp-Cv = R et y=Cp/Cv
dT/T =- ((Cp — Cv)/ Cv) dV/V = (1-\pdVIV
dT/T = (1- y dV/V
TVY'=constante  (PV/R)V''= constante
PV'= R constante =>PVY= constante.
B En remplacanV par%, dans I'expressioRVY, nous obtenons :
pll-lev = pzl-szv
Soit T, = Ty(Po/P)" Y
Pour le gaz monoatomique, nous avons : Cv= 3R/2 et Cp =5Rf2 5/3
T,= Ty(Py/P,) %= 156,5K
C) La variation de I'énergie interne pour la détente adiabatique réversible est :
AU =Cv (T,-Ty)
AU = 3/2(156,5 — 298).8,31 = - 1764 J.thol
d) La quantité de chaleur pour la détente adiabatique réversible est: Q =0

e) Le travail mis en jeu pendapbur la détente adiabatique réversible
est:AJ=W
W =-1764 J.mol
f) La variation d’enthalpie pour la détente adiabatique réversible est :

AH = Cp (T.—Ty)
AH = - 2940 J.mo!

4. Détente adiabatique irréversible

a) Température finale du gaz:

0Q=0=> dUu=30W =>CvdT =-PdVv
Cv (T,-T)) =- B(V, -V, = - BR(TJ/P, - T,/P)
=> T2 = 203K (Tirr>Trev)

b) La variation de I'énergie interne pour la détente adiabatique
irréversible estAU = Cv (T,—T,)

AU = 3/2. 8,31 (203 — 298) = - 1184 J.thol

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 29



c¢) La quantité de chaleur pour la détente adiabatique irréversible est :
Q=0
d) Travail mis en jeu pour la détente adiabatique réversible

AU=W +Q
AU =W
W = - 1184 Jmot

€) La variation d’enthalpie pour la détente adiabatique réversible est :
AH = Cp (T.-Ty)
AH =-1974 J.mol

B. Application du premier principe de la thermodynamique
aux corps purs :

Exercice |I. B. 1.

La variation d’enthalpie lorsque une mole d’iode passe de 300K a 500K sous
la pression d’'une atmosphére.

(1, ,S)Deﬁ—»(lz,s)mﬂﬁa—»(lz,l) Dﬁﬁ*qaz,l)ﬂﬁﬁ*qaz,g)Dﬁ?q (,.9)

T,= 300K 387K 387K 457K 457K
T,=500K

L’enthalpie d’échauffement d’iode solide est :
o 387

AH = [ nC(L,9dT
FH- 3£o p( 29
AH°, = 5,4 (387-300) = 469,8cal = 0,4698kcal

L’ enthalpiede fusion est AH°, = NAh°ygion (1, .5)

AH°, = 3,74 kcal.
L’ enthalpie d’échauffement d’iode liquide est :

o T3
BHy = [ nCy(1;, T
AH°;-19,5 (457 —387) = 1,365 kcal.

L’ enthalpiede vaporisation est :H, =N.Ah° aporisation (15 1)
AH°,-6,10 kcal.

o T4
L’ enthalpie d’échauffement d’iode gazeux e.é*rrl—:l5 = nG,(1,, 9)dT
T3
AH°s = 9 (500-457) = 0,387 kcal.
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La variation de I'enthalpie de transformation entre de l'iode de I'état initial a
I'état final est AH® = > AH";

AH° = 12,062 kcal.

Exercice |. B. 2.

AHS AU AH® AU
(HOs)DDEDH (HZOS)DDﬁ["f (HOl)DD@DBz (HOl)DDEDﬁ (H,0,0)
253K 273K 273K 373K 373K

a) L’enthalpie d’échauffement de la glace est :
o 273
AH = | mC(H,09dT
l_!l- 2sfs3 q’( 2 )

On note que les chaleurs spécifiques a pression constante sont massiques.
AH°; =10 .0,5.(273-253) = 100cal.

b) L’enthalpiede fusion de la glace esfAH®, =m AH®gon
AH°,=10.80 = 800cal
c) L'enthalpie d'échauffement de I'eau liquide est :

AH; = ?:mcp (H,0,1)dt
AH°; =10.1. (373-273) = 1000cal.
d) L’enthalpiede vaporisation de I'eau eshH°,= mAH?®,,
AH°,=10.539 = 5390cal
La variation d’enthalpie de transformation de I'eau &bt°>= > AH°;= 7290 cal.
a) AH° =AU° +A (PV)=>AU° =AH° -A (PV)

A (PV)=PAV =0 car a pression constante nous avons »¥(s)
- V(S)253 =0 =>AH°l= AUol =100 cal.

b) AU°, = AH®;- P [V(1)273 - V(S)7d]
V (273~ V(Sk7s = (18 =19,6 ) = -1,8nT.mol* = -1,6.1¢ m’.mol*
AU°,=800 —[1,013 .10(-1,6 . 1¢)] /4,18. 18 = 800 — 2,15.%6 AH°,
AU°, = 800 cal.

C) AU°3= AH°3 = 1000 cal.

On négligeA (PV) pour les phases condensées (liquides et solides)
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d) AU°,= AH%-P (Vg - V)
Vg =nRT/P = (10/18). 0,082.373 = 16,99L
Vg -V, =Vg=16,99.16 n?®
AU°,= AH°,- P Vg
AU°, = 5390 -[ (1,013.105. 16,99.30 4,18]= 4979 cal.
Pvg en calorie  1cal. =4,18J
e) La variation d’énergie interne de transformation de I'datest

AU° = > AU° = 6879 cal.

Exercice I. B. 3.

1. La variation d’énergie interne est égale a la quantité de chaleur
dégagée a volume constant.

La transformation étant isochore (volume constant), nous avons :
C,-Cv=R=>Cv=G-R
Cv = (33-8,31) = 24,69 J.mbK™
T
Q =AU =n jZCVdT
Ll
Q,=1975,2J
2. La variation d’enthalpie est égale a la quantité de chaleur dégagée a
pression constante.
La transformation étant isobare (pression constante) nous avons :
T
Q =AH=n[CdT
Ll

Q= = 2640 J

Exercice |. B. 4.

o

AH; AH? AH? AH
(H,0s)0 003 — (050 0F - H,0,) 0 O3~ (H,0,) «O*0 (H,0,1)

258K 273K 273K Te 298K
1nol 1mol 1mol 5mol 4mol

La transformation est adiabatique nous avan$) = >AH; =0
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a) L'enthalpie d’échauffement d’'une mole de glace de -15)&®°C

(T, est:
o T2
Q=4H = n G (H0dT
n
. 273
Q :AHl = j37,62 dT
258
Q. =564,3]

b) L'enthalpie de fusion de glace est :
AHOZ = Q2= 6,05103J
¢) L'enthalpie d’échauffement d'une mole I'eau d&Tqest :

o Teq
Q=AH,=n | C,(H,0,dT

o Teq
Q,=AH, =1.[ 7524dT

3 273
Q= 75,24 (E—273) J

d) L'enthalpie de refroidissement d'une mole d'eau de 298K a la
température d'équilibre
AH°,=Q,= 4.75,24 (T,— 298)
La transformation étant adiabatique, nous avor@QH, = 0

2Q=Q+Q+ Q&+ Qy
Y Q=564,3 + 6,05 10+ 75,24 (T 273) + 4.75,24 (f,— 298)
=> Teq= 275,4K

C. Application du premier principe de la thermodynamique
aux réactions chimiques :

Exercice |. C. 1.

L’enthalpie AH°, ,5s de la réaction :

Méthode algébrique : Il faut combiner ces réactions et leurs équations
respectives de facon a obtenir la réaction voulue.
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CO (9) + 1/2Q(9) - CO:(9) M° 205 (1) = -283 kJ

(3)x [HAg) +1/2Q(g) -, H.O (g)] 3AH®, 56 (2) = 3 (-241,8 )kJ
(-1) x[CH49)+ 20, (g ). CO4 g) + 2HO(Q)] -1AH®, 205(3) = +803,2 kJ
CO (9) + 3H(Q) - CH4(9) + H:0(g) A°; 505 (4)

AHC 295 (4) = AH; 295 (1) + 3MH?, 595 (2) - AHC( 265 (3)
AH°, 508 (4) = -283+ 3 (-241,8 ) +803,2 = -206,23 kJ
AH?®, 595 (4) = -206,23 kJ
a) L'énergie interne AH®, o5 de la réaction :
AH? 295= AU° 295t RT ANy ;
Angest la variation des coefficients stoechiométriques des composés
des produits et celui des réactifs gazeux

Ang = 2n; (produits gazeux) -2n; (réactifs gazeux)
Ang=2-4 = -2

AU°, 505 -206,23 — (8,31/1000). (298) (-2) = -201,28 kJ
AU°, 506 -201,28 kJ

b) La réaction est exothermique egl°, .05 (4) <O

Exercice |. C. 2.
La différence entre I'enthalpie et I'énergie interne de la réaction est :
AH- AU = RTAn,
Ang = 2n; (produits gazeux) -2n; (réactifs gazeux)
a) On suppose qu'a la température de 273K, I'eau est a I'état solide,
doncAng=2-3=-1
Ang(273K) = -1
=> AH- AU=-1.8,31.273 = -2268,63J = -2,268kJ
b) Ang(298K) =2-4 = -2
=> AH- AU = (- 2).8,31.298 = -4952,76J= -4,952kJ

Les valeurs sont différentes pour la méme réaction. C’est pourquoi il est
toujours important de préciser l'état physique des corps des réactions

chimiques.
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Exercice I. C. 3.
CesHs + 15/20 (g) _. 6CO,(g) + 3H,0 Réaction a 18°C
AH° = AU°+An,. RT
AH° - AU° = Ang. RT
AH° - AU° = -0,9.16 = Any.2. 291
=> Any=-900/582 = -1,54

Si on prend 'eau et le benzene a I'état liquide, on aarg = -1,5 moles

Le benzéne et I'eau sont pris a I'état liquide.

Exercice I. C. 4.
CH,0,(s)+1/2Q(g) — 2Q0,(g) +HO () a298K

Pour calculer la chaleur de combustion de I'acide oxalique solideQz (s),
on applique la loi de Hess

AH; 565 = ZNAN e6( produity — njAh; ,gq(réactify

L'enthalpie molaire standard de formation d’'un corps simple est nulle.
=> Aht°205( 0,,0)=0
AH°205 = 2AN°505 CO, (g) + Ahr®205(H20, 1) - Ahy®205 (C:H204,8)
AH°05= 2 (-392,9) + (-284,2) — (- 1822,2) = 752,2 kJ
Exercice |. C. 5.
2Al (s) +Fe;05(s) . 2Fe(s) +ALO; (s)
L’enthalpie molaire standard de réduction de I'oxyde de fer est :
AH, 595 = ZNAN; ,g( produitg — ZnjAh; e4(réactify
AHC 205= 2AN;° 505 (F€,S) #AN°505 (Al,03,8) - 2AN°95 (Al,S) -Ay®2e5 (F&O5,S)
L’enthalpie molaire standard de formation d’'un corps simple est nulle.
=> Ahe°,95 (Fe,s) = 0 etAhy®,95 (Al,S) = 0
AH® 265= AN° 595 (Al ,05,S) -Ahy° 295 (FE03,S)
AH?, ,0s= -202,6 kcal.
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Exercice I. C. 6.

2 NH; (g) +5/2Q(g) .2NO (g) + 3HO (@)  AH®,265= -109 kcal

Appliguons la loi de Hess pour calculer I'enthalpie molaire standard de
formation dd’ammoniac (voir exercices précédents).

AH.° 295 = 2AN° 508 NO(Q) + 3A°,205(H20,9) - 2A0° 265 (NH3,0)
Ahe® 50 NH3, g) = -11 kcal/mol

Exercice |. C. 7.
CHe (9) + 7/2Q (9)— 2CO (g) + 3 HOAH®, 205= -373,8 kcal

Appliguons la loi de Hess pour calcularchaleur de formation de I'éthane a
pression constante :

AH:,298 = ZnAh; ,298( prOdUItg - ZnJAh; ‘zgg(réactlfg
AH 206= 2AN208(CO, @) +3Ah 208 (H20)) - Ah208 (CHe,0) —7/2AN 1208(0,,0)
L’enthalpie molaire standard de formation d’'un corps simple est nulle.
=> Ahy® 265 (0,,9)= 0
Ahf°!298 (C2H6!g) = 2mf°,298 (COZl g) +3Ahf°,298 (Hzoyl) - AHI‘°298
AN 595 (C:He,9) = 2(-94,05)+3(-68,3) — (-373,8) = -19,2 kcal.mol
ARy 505 (C,Hg,9) = -19,2 kcal.mol

Exercice |I. C. 8.
CH, (9) + 2G, (9) — CO; (g9) + 2H,0(l) AH°, 593 = -212,8 kcal

a) Appliquons la loi de Hess pour calculemthalpie molaire standard
de formation du méthane gazeux

AHr 208~ zn; Ahf 298(produits) - anAhf ,298(réactifs)

On remarque quelAh,6 (CO,, g) =AH° et Ah,g8 (H0, 1) =AH,° car les
enthalpies molaires standards de formations des corps simples sont nulles.
AH,® 508= AN® 505 (CO,, g) +2AN° 295 (H2O]) - AN® 298 (CHs, g) —2AM° 595 (O,,9)

AN 295 (CHy, 9) = M 1205 (CO,, 9) +2AN° 505 (H2O1)-AH %508

Ahy 505 (CH,, g) = -94,05 +2(-68,3)- (-212,8) = -17,85 kcal.rol

Ah ¢ 565 (CH,, g) = -17,85 kcal.mdl
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b) CH, (9) + 20, (g) — CO; (9) + 2H0(l)

Connaissant I'enthalpie molaire standard de combustion sous une atmosphére et
a la température de 2988n calcule I'enthalpie molaire de combustion sous une
atmospheére et a la température de 1273Bette température, tous les produits
sont a I'état gazeux. Donc I'eau a changé de phases entre 298 et 1273K.

CH. (g) + 20, (g) — CO, (g) + 2H,0(9)

M éthode du cycle :
CH(g)+20,(g) 1 Y1 7 _ CO,(g) +2HO()  D8K

AH,°
AH, AHy° AHg®

2H,0() 373K

l AHg°

2HO(g) 373K

i AHg*
v v v

CH.9)+20(0) 1 Y77 _, COJg)+ 2HO(g)  1273K

2AH; (cycle) =0
AH°1+ AH°2+ AHOrY 1273~ AH°3 - AH°4' AH°5'AH°6'AH°298 =0

. . 1273
AH; +AH, = 2£8 [Cp(CH (g} 20, (9)) 1dT
AH°+ AH°, = 28,4 (1273-298).10= 27,69 kcal.

. 1273
AH, = 2{)8 [Cp(CQ,,0)1dT

AHe; = 11,2 (1273-298).10= 10,92 kcal.
. 373
AH, = [2[Cp(HO,,I) ]dT

298

AH°, = 2.18 (373-298).10= 2,70 kcal.

AH, = 2 h (HQ ,IF 2.9,%19,4kcal.
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. 1273
AHg = 3;QIZ[CIO(HQ ,9) 1dT
AH°s = 2.9,2 (1273 - 373).10= 16,56 kcal.

On trouve alors :
AH, ,,5=-190,9kcal.

Nous pouvons trouver le méme résultat en appliquons la méthode de
Kirchhoff avec changement de phases :

. . 373 o 1273
AH =AH + [ AChdT + 2Ah H,0)+ [ AC dT
r 1273 r 298 2!)8 ] Vap373( 2 ) 3‘L3 p

Ou ACp =2n; Cp (produits) 2. n; Cp (réactifs)

ACp =Cp (CQ(g) +2 Cp HO (1)) - Cp (CH (9) - 2 Cp Q (9))

AC'p =Cp (CQ(g) +2 Cp HO (g)) - Cp (CH (9) - 2 Cp Q(9))
Nous trouvons le méme résultat que celui trouvé par la méthode du cycle
AH, 1,7, =-190,9kcal.

Exercice |I. C. 9.
CH:0H () + 3/2 O, (g) . CO,(g) + 2H,0 (1).
AH°, 05 =-725,2 kJ car la chaleur est libérael{ ,< 0)

1. AH, yeg = ZNAN; 5q (produity - anAh"f J0a (réactify

AH®, 205= AN° 1208 (CO,, g) +2A0° 208 (HO)) - AR® 208 (CHLOH, [) -3/2 Ahy®205(O,,)

L’enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide est
ANy 295 (CH3OH, )= Ahy® 295 (CO,, g) +2AN° 295 (H20)]) - AH®, 265
Ahfo,zgg (CH3OH,|)= -238,7 kJm(j:‘

2. On appliqué la loi de Kirchhofpour calculer I'enthalpie de la
réaction a 60°C.

Il N’y a pasde changement de phase dans cet intervalle de températures
. . 333
AH, 335 = AH, g5+ | ACHdT
298
Avec ACp =2n; Cp (produits) > n; Cp (réactifs)
ACp= Cp (CQ, g) +2Cp (HO)) - Cp (CHOH,I) -3/2 Cp (Q,9)
OntrouveAH?, 333 = -723,34kJ

On peut trouver le méme résultat en utilisant la méthode du cycle
thermodynamique.
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3. L’enthalpie de la réaction a 127°C :
Connaissanti\H 20g« € laréaction :
CHLOH (I) + 3/2 0, (9) . CO, (9) + 2H,0 ()).
On calcul  AH, 40 -

A cette température, tous les produits sont a I'état gazeux. Le méthanol
liquide et I'eau changent de phase dans cet intervalle de température.
On forme le cycle suivant :

CHOH () + 3120, (g) [] Af"\'OP’ig — CO,(@+  2HO (I) 298K

AHlo l
AH®

337,5K CH.OH (1) AH AHS® 2H,0(l) 373K
AH,®

AH7®

337,5K  CH4OH (g) 2 H,0(g) 373K

AH3O l AHgO

CHOH@GW 320(@ M M v co, V@ +
2 H,0(g) 400K

2AH; (cycle) =0
AH°l+ AH°2+ AH°3+ AH°4 + AH°400K- AHOZQS = AHOS_AHOG_ AH°7-AH°8 = o

AHor’400K =AH° r,298 + AH°5+AH°6+ AH°7+ AHog' AHol'AHoz'AHog' AH°4
3375

AH) = [C,(CH,O0H,1)dT
298

AH? =81,6 (337,5 - 298 3223,2J
0 _
AH, =n AR®yap.337{CHOH, 1) AH°, =1.35,4.16= 35400J

400

AH = [G,(CH,0H, g)dT AH°;= 53,5 (400-337,5) = 3343,75J
3375
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400
AHD = | 3 G- (O, g)dT AH°, = 3/2(34,7)(400-298)= 5309,1J

298 2
1273

AH = [G(CO,g)dT AH°s = 36,4 (400-298) = 3712,8]
298
373

AHJ = [2C, (H,0,1)dT AH° = 2.75,2 (373-298) = 11280J
298

AH°7= 2 AR° 0 573(H,0, 1) AH°, = 2 .44, 16 = 88000J
400

AH = [2G,(H,0, g)dT AH°; = 2.38,2 (400 - 373) = 2062,8J
373

On trouve alorsAH®, 400 = -667420,45J = - 667,42kJ

Exercice 1. C. 10.
N, (9) + 3H(9) —2NH;(g) AH®, 56 =-22,08 kcal
On applique la loi d&irchhoff

Il N’y a pasde changement de phases dans cet intervalle de températures
o o T
AHy =AH +T{AdeT
On trouveACp = -15,36 +16,08. 10T
T T _
[AC,dT = [  1536- 160810 3T)dT
TO TO
T
[ACdT = -1536T-J¥ 80410° (T° -1, )cal.

To

AH; =-18,22 —15,36 .10T + 8,04.10 T kcal.

Exercice |. C. 11.

Température de flamme de CO brdlant dans I'air

L'air est constitué de 1/5 d’oxygéne et 4/5 d’'azote

CO (g) + 1/2Q(g) + 2 N() ot 2N,(g) +CQ(g) a298K

Ah°204(CO, Q) Ahe® 505 (CO,,0)

C(s) +(9) + 2N (9)
Corps simples
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Pour calculer I'enthalpie standard de la réaction de combustion on peut
utiliser :

a) La loi de Hess
AH g5 = Zni ANy ,00( produits) — ZnjAh; ,eq(réactifs

Ah®e5 (0,,9)= 0 etAh®5 ( N2,g)= 0

L’enthalpie molaire standard de formation d’'un corps simple étant nulle
donc :

AH® 505 = AN® 595 CO, (9) - Ahy°,26CO, ()
b) La méthode du cycle YAH; (cycle) =0
ANy 204C0O, (g) + AH %295 - Ahr°205 CO,(g) = 0

AH,° 208 = ANg°205 CO, (@) - Ahr®266CO, (Q)
AH° 205 = - 94,05 + 26,4 = - 67,65 kcal

Toute la chaleur dégagée pendant la combustion totale sert a élever la température
des produits.

Cette chaleur est donc absorbée par les produits. Dans ce cas |'enthalpie
devient positive.

_AH:,298 = 2£8[ G(CQ, 9+ G(N, 9]dT>0

.
67650= [[ 7,3+ 47,810° T + 2.6,5+ 2.10°T] dT

298

6,7810° (T -298)

.
[ [20: 6,781% THT = 20,3(T -298)+
298

67650=3,39.10.T7%+20,3.T-6350,445
=>T = 2555K

Exercice |I. C. 12.
CH4(9) +3G,(g) — 2CO;,(g) +2HO (1) AH°9=-1387,8 kJ
1. On applique la loi de Hess :
AH,°298 = 2AN° 598 (CO,, g) +2AN° 295 (H2O]) -Ah° 298 ( C:H4,9)
L'enthalpie molaire standard de formatiogHz (g) est:
AR 298 (CoH4,9) = 28h° 008 ( CO,, ) + 2AN°, 508 ( HO) - AH° 298
Ah® 208 (C:H4,9) = 2 (-392,9) + 2( -284,2)+1387,8
Ah® 505 (C;H4,9) = 33,6 kJ.mol.
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2. L’énergie de liaison C=C dans ¢H, (9) :
On applique la méthode du cycl2 AH; (cycle) =0

2C(Q)+ 4H() ] W — (H>C=CHg

AH?°, AH®,

2C(s) + 2H(9)

Pour le cycle nous avona\H°,, AH°; + AH°, - AH°;, =0
AHol =Ah°298(C:C)+ 4Ah°298(C'H)
AH®,  =-2 A°gp208(C,S)
AH°3 = 2 Ah®ygq (H-H)
AH°, = AN 295 (C:H4Q)
Nous trouvons : Ah%gC=C) = - 611,8 kJ.mol.

Exercice |. C. 13.
CH,(@+HO(@ — CHOH(Q) AH/’ 28k
a) D’'aprés la loi de Hess, I'enthalpie standard de la réaction est :

AH,° 208 = ANy° 208 (C;HsOH,9)- Ah¢® 208 ( CoHa, @) - A®,208(H20, Q)
AH° 208 =-234,1 - (33,6) — (- 242,4) =-25,3 kJ
b) Tous les corps sont a I'état gazeux. Donc pour calculer I'enthalpie

de réaction, on peut appliquer la loi de Hess en fonction des
énergies de liaison ou la méthode du cycle.

AH; 55 = I Agi(liaisons des produits gaze)uxanAh;%(liaisons des réactifs gazeux

0
H,C = CHy(g)+ H-O-H (g) 17 TP® _, H,C-CH, OH (g) & 298K

i

2C (9) + 6H(g) +O(9)
atomes libres gazeux

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 42



La méthode du cycle
AH, 565 =AH, —AH; - AH,

AH =4A @QE(C— H) +N‘;9E(C =C)

AH, = [4(-413,8)611,8% 2267J
AH, = 24N, (O-H)
AH, = 2(-459,8F -919,&J

A H =5A [219&( C B+A B9E( C-0 +Ai‘bgs(C— O +Ah295(0— H)
AH, =-3105,6J
AH, 505 = AH, —AH; - AH, = 79%J
c¢) La valeur trouvée en (b) est différente de celle trouvée)arar les
enthalpies des énergies des liaisons sont calculées a partir des

méthodes approchées. On suppose que les liaisons sont identiques
et ont la méme valeur dans les différentes molécules.

En général, il faut faire des corrections sur les structures pour trouver les
valeurs des enthalpies de formation déterminées expérimentalement.
Exercice |. C. 14.

1) Pour calculer I'enthalpie AH®, ,5¢ de la réaction on applique :

La méthode algébrique : Il faut combiner ces réactions et leurs équations
respectives de fagon a obtenir la réaction voulue.

P=1atm etT = 298K
C.H. (9) + 30 (g)—2 CO, (g) +2H0 () AH° 205 (1) = -332 keal
H. (9) +%2 0, (9) - H-O (1) AH,° 208 (2) = -68.3 kcal
[C.Hs (@) +7/2Q (g) -2 CO, (g) + 3HO (I) ] - AH,° 205 (3) = -372,8 keall

C:H.(9) + H: (9) — CzHe (9) AH,% 205 (4) = ?
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AH,® 295 (4) =AH,° 208 (1) + AH,° 295 (2) - AH/° 295 (3)
AH,° 295 (4) = — 332,0- 68,3 + 372,8 =-27,5 kcal
AH,® 208 (4) = -27,5 kcal

2) La chaleur de formation de GH, (g) est :
AH°208 (4) =A% 205 (CHs (9)) - A% 205 (CoH4 ()
AN 265 (CoHg (9) ) =AH,208 (4) + AN 505 (CH, ()
A 505 (C,Hg (9)) = -19,46 kcal.mol

3) La chaleur de formation de la liaison C - C est:

0
e +an@ D o oo aosk

2Ah°,9¢¢ SUD(C, A °o95¢(H-H) M°98x (C-C) + 6M1°95¢ (C-H)

2C(g) +6H(9)

AH,° 298 = AN° 205 (C,Hg ,0)

Ah® 295 (CHg ,9) = A% 205(C,S) -341°%05(H-H) +Ah° 50 C-C)
+ Bh°,e(C-H)

Ah?,e(C-C) = -76,9 kcal.mol

Exercice I. C. 15. :

0
CH.(9)+Ch(g) TTATFPPE . CH.CI(g) + HCI (g)

1) L'enthalpie de la réaction en utilisant la loi de Hess est :

AH 505 = ZAh; Hge(produity — ZnjAh; ,eq(réactify

AH,° 208=AN° 295 (CH3Cl,g) +AN° 295 (HCI g)- AN® 208 (CH4,9)—AN° 205 (Cl2,9)

Ahy 508 (Clg) = O car I'enthalpie molaire standard de formation
d’un corps simple est nulle

AHro,zggz ('20) + (-22) — ('17,9)
AHr°,298 = -24,1 kcal.

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 44



2. Pour calculer I'énergie de liaison C-H on peut appliquer la
méthode du cycle ou la loi de Hess directement car tous les corps
sont a |'état gazeux :

0
CH. (g) + Ch (g) 1477 _, CH.CI (g) + HCI (g)

4Ah °56(C-H) +M° 204(CI-Cl) Ah° 50 C-H) +Ah° 204C-Cl) + Ah® s04H-Cl)

C(g) + 4H(9) + 2Cl(g9)
YAH; (cycle) = 0=>

4A° 50 C-H) + AN® 50 CI-Cl)+AH,%505 -3AN° 29 C-H) - AN° 24 C-Cl)-
Ah°gH-Cl) = 0

Ah®50g(C-H) = -Ah° 54 CI-CI) + Ah° 504 C-CI) + Ah° ,0dH-Cl) - AH,°50g
Ah°,4C-H) = -99 kcal.mot.

3. L’enthalpie molaire standard de sublimation du carbone est :

0
CH.(g) + Ch(g) M AMP® _, CH,CI(g) +HCI (g)

AH;° = Ah® 05 (CH4,0) AH3® =3Ah° 59 C-H)+Ah°® o9 C-Cl)+Ah°® 50¢(H-Cl)

C(s) +2H:(9) + ChL(9) > C(g) +4H(g) +2Cl(9)
AHY
AHQo =Ah°298K SUb(C,S) - ZhogggK(H'H) - AhozggK (CI'CI )

ZAH| (CyCIE) =0 AH1°+AHr°298' AH3°' AHQo =0
AH,° 295 +AN°% 208( CH,4,9)—3AN° 20( C-H)-Ah® 50¢( C-Cl)-Ah°95(H-Cl)
- Ah®{ C,8)+2Ah°59¢(H-H)+Ah®50g(CI-CI) = 0

=> Ah°%.{C,s) = 170 kcal.mdl
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Si nous avons I'enthalpie molaire standard de formation du méthtape(CH,,g),
nous pouvons écrire le cycle suivant :

A 208k (CH4,0)
C(s)+_ 2H(9) > )

AR°o{C,S) W-H) %%C—H)

C(9)+4H (9)
Atomes libres gazeux

2AH; (cycle) =0
Ah°sub(C,s) + Ah°g¢ (C-H ) - 2MA%gg(H-H) - Ah% 206<(CH4,g) = 0
=>Ah°sub(C,s) = &h®gg(H-H) - 4Ah°e¢(C-H )+ AN 295«(CH,,0)
Ah°sub(C,s) =2(-104) — 4(-99) +(-17,9)

=> Ah°%.{C,s) = 170 kcal.mdl
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CHAPITRE I

SECOND PRINCIPE DE LA
THERMODYNAMIQUE
CHIMIQUE



Définitions et notions devant étre acquises Fonction d'entropie - Entropie du
systtmeAS, . - Entropie échangdsS, - Entropie créédS .- Entropie

systeme echangée créée

molaire standard de formatiahs, ,qq - Entropie molaire standard absofigy, -

Entropie de réactioﬂs: - Enthalpie libre (relation de Gibtﬁ}S: .

A. Entropie

Exercice Il. A. 1.

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

b) Calculer I'entropie créée.

2. Méme question gue celle de 1-a, mais la détente n’est plus isotherme,
la température passant de 300K a 290K.

On donne Cv = 5 cal.maK™?

Exercice Il. A. 2.

Dans un four préalablement chauffé a @0on introduit une mole d’'une
substance solide prise a5

Sachant qu'entre 2& et 900C, cette substance reste solide et que sa
chaleur molaire a pression constante est égale a 30vbR

1. Calculer la variation d’entropie du solide.

2. Calculer la variation d’entropie échangée entre le four et le solide.

3. En déduire la variation d’entropie créée au cours du chauffage.

Exercice Il. A. 3.

Un kilogramme de glace sorti du réfrigérateur a -5°C, est transporté dans
une salle a 2%. Il se met en équilibre.

Calculer I'entropie créée.

On donne AH®gon 273« (H20, ) = 334 J.g

Les chaleurs spécifiques massiques sont : @p,(H = 18 J.g.K™;
Cp (H,0, s) =9J.gK™
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Exercice Il. A. 4.

On mélange dans une enceinte adiabatique 360 g d'eadCaag2éc 36 g de
glace a OC.

1. Calculer la température d’équilibre thermique.
2. Calculer la variation d’entropie accompagnant cette transformation.

On donne : Chaleur spécifique molaire de I'eau liquide :
Cp(H.0, I) = 75,25 J.mol K*

Variation d’enthalpie de fusion de la glace :
Ahofusion,273(H2C)1 S) = 5,94kJm6|

Exercice 1l. A. 5.
1. Quelle est I'entropie absolue molaire standard de l'eau°@, 25
sachant que :
$°,73 (H,0, s) = 10,26 cal.molK™
Ahofusion,273(H2C)1 Se HzO, I) =1440 Cal.m(ﬂ
Cp (H,0, 1) = 11,2 +7,17.10T cal.mot*.K™.
2. Quelle est I'entropie molaire standard de formation de I'eaw@,25
sachant que :
Sozgg (Hz,g ) - 31,21 u.e.
S°298(02,g ) = 49,00 u.e.
(Unité d’entropie : u.e = cal.maK™)
3. Calculer la variation d’entropie standard accompagnant la réaction
suivante a 2% :

2H, (9) + G () - 2H0 ()
a) En utilisant les entropies molaires standards de forméﬂbvgbg.

b) En utilisant les entropies molaires standards absaygs

Exercice Il. A. 6.

Calculer la variation d’entropie standard a@%tccompagnant les réactions
de dissociation des composés N@) et CaC@ (s) selon les schémas
réactionnels suivants :

1. NO; () - O (g) +1/2N(9)
2.CaCO;(s) - CO,(g)+CaO (s)
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Comparer ces variations d’entropie et commenter.
On donne As°,55(NO,, g) = -14,35 u.e

$,0CO,, g) = 51,1u.e.

S, (Cal, s) =9,5u.e

S, (CaCQ, s) = 22,2 u.e.
(Unité d’entropie : u.e = cal.nmbK™)

B. L’Enthalpie Libre

Exercice Il. B. 1.

1. Calculer I'enthalpie libre standard a°@5(AG°) de la réaction
suivante :

N (9) + G, (9) - 2NO (9)
Sachant que :

S0 (NO, g) =50,34 u.e; °& (N, g) =45,77 u.e.
S0 (O, 09) =49,00 u.e; hA,.es (NO, g) = 21,6 kcal.mol
1

(Unité d’entropie : u.e = cal.maK™)

Exercice Il. B. 2.

L'oxyde de vanadium IV (30,) existe sous de variétés allotropiques notées
o et p.

Le composé Y0,(B) est stable au-dessus de 345K.
La chaleur spécifique molaire du compos@,p) est supérieure de
1,25 J.mot.K™* a celle du composé,b,(a) a toute température.

Calculer I'enthalpie libre molaire standard de la transformatit,dy) :
V20,(a) — V,04(B)

Sachant que pour cette transformatiditz,s = 8610 J.mot

Exercice Il. B. 3.

Le carbonate de calcium Cag@) se décompose selon la réaction :
CaCO; (s) »CaO (s) + CG (g)
a) Cette réaction est-elle thermodynamiquement possible dans les

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 51



conditions standards ?

b) A partir de quelle température devient-elle possible ? On suppose
que I'enthalpie et I'entropie de la réaction sont indépendantes de la
température.

On donne : les enthalpies molaires de formation et les entropies molaires
absolues a I'état standard :

Cag@) Cao (s) L0
AR 65(kJ. mot?) -1210,11 -393,14 -634,11
So0dJ. KL mol™) 92,80 213,60 39,71

Exercice Il. B. 4.

Les deux formes allotropiques @aCQ(s) sont : la calcite et I'aragonite.

Dans les conditions standards, les entropies molaires absolues de la calcite et
de I'aragonite sont respectivement : 92,80Jne0I88,62 J.mdl.

Leurs enthalpies molaires standards de formation sont respectivement :

-1205,72kJ.mo! et -1205,90kJ.mdl La transition de la calcite a I'aragonite
se fait avec diminution de volume de 2,75anol™.

1. Déterminer I'accroissement d’enthalpie libre pour la transition
calcite — aragonite a 25°C sous une atmosphére.
2. Laquelle des deux formes est la plus stable dans ces conditions?

3. De combien faut-il accroitre lpression, la température restant
constante, pour gue l'autre forme devienne stable ?

Exercice Il. B. 5.

L’étain (Sn) existe sous deux formes allotropiques, I'étain blanc et I'étain
gris. Quelle est la forme la plus stable a 25°C, sachant que I'entropie molaire
standard absolue (g9 de I'étain blanc est égale & 26,33J.KI* et que

celle de I'étain gris est égale a 25,75Ji6l" et que la variation de
I'enthalpie AH2,, due & la transformation d’étain blanc en étain gris est

égale & 2,21 kJ. mol
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Exercice Il. B. 6.

On considére la réaction :
CuBy (s) — CuBr (s) + ¥2Br, (9)
1. Dans quel sens cette réaction se produit-elle a 298K et sous une
pression de latm ?
2. A quelle température ces trois composés coexistent a la pression
atmosphérique ?
On suppose que les valeus’ 208 €L o NE varient pas avec la température.

On donne :

AH ,ge(kcalmol™) Shee(cal.mol™)
CuBr,(s) -33,2 30,1
CuBr(s) -25.1 21,9
Bry(I) — Br, (9) 7,34 58,64
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Exercices corrigés
du second principe de la Thermodynamique

A. L’entropie

Exercice Il. A. 1

1. AS systeme AS échangée AS créée

Quelque soit la transformatiords, = EI'Q

- Pour une transformation réversible AS créée =0
=> AS systéme = & échangée

- Pour une transformation irréversibl& &réée > 0
=> AS systeme > & échangée

a) La variation d'entropie du gaz parfait lors de la détente isotherme
irréversible

d%st:% et dUu=3Q+ W
La variation de I'énergie interne dU = n Cv dT = 0 car T = constante
(transformation isotherme)
AQ =-0W = pdVv
S= pdV _ nRTdV: nRdV
T TV V
Entropie du systeme :

d

2dv V.
A §systémp= nR}— = nRIn -2
1V )

50 _

A $(systemg= 2.2In§ = 204cal.K™
Entropie échangée :

. . - W, AV

Aﬁz(echange)e: % = % = Final T

. . AV
= ASf(echange)az nRT
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. . AV
= ASf(echange¢= nRV—
2

20 }
= AS’(échangép= 2'2'5_0 =1,6calK™

b) Entropie crééeAS créée AS systéme - 8 échangée
AS’créée=2,04-1,6 = 0,44 cal K*

du -3
Rrev _ rev _ e GdT | RTdVv

2. dS= )
T T V

T
AS= [dS= n(CvInE + Rlnﬁ)
T T Vi

AS= 2(5|n@+ 2|n5)): 170cal.K ™
300 30

Exercice Il. A. 2.

N
A Ssystemd = 2@

T
=>AS systéme AS échangée AS créée
1173nC
1.A Gystemp= §173_ %098 = [ —PdT
298 T
AS systéeme= 1.30.In(1173/298)
AS systéme = 41,11JK
T.
2. A &changép= jz? four a900°C (source de chaleur)
n

La transformation étant spontanée, nous avons :

1 1173
A &changép=— [nCpdT
T 298

AS échangée = 1.30.(1173-298)/1173
AS échangée = 22,38 3K

3. AS créée AS systéme AS échangée
AS créée = 41,11 -22,38
AS créée = 18,73 JK
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Exercice Il. A. 3.

268K

o O

AH'AS AH_,AS AH' AS
H,0,s) 0083 -H,05 00

273K 273K

Variation de I'entropie du systéme est:

T = constante = 298K (température de la salle : source de chaleur)

AS° systéeme = 8&°, + AS°, + AS’,

273dT
A §: m(%)(HZO!S) .‘. e
268 T
AS°= 1000 .9.In (273/268) = 166,36 JK

ASOZZ m AHofusion(HZ()aS) /-I;usion

AS°%= 1000 (334/273) = 1223,44 3K

298 (T
AS =me(H20,|) f —
2713 T

AS°%=1000.18.In (298/273) = 1577,20 3K

AS° systéme AS° + AS% + ASS;

AS° systéme =166,36+1223,44+1577,20 = 2967JK
AS° échangée = Q/ TEQI /T

Q:=AH°;= mCp (HO,s)AT

Q.= 1000.9. (273 —268) = 45. QU
Q2= AH°2= I’nAHofusion,273(H2()aS)
Q.=1000.334 = 334. @

Q= AH%= mCp (HO,)) AT
Q;=1000.18 (298 —273 ) = 450D

> Q=Qi+ Qt+ Qs = AH® + AH®%, + AH®,

> Q=829.16J

AS° échangée Qi /T = 829.16/298 = 2782 J.K
AS° créée AS systéme AS échangée

AS° créée = 2967 — 2782 = 1853.K
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Exercice Il. A. 4.

1. Calcul de la température d’équilibre, T

Le nombre de mole estam/M;
On an =360/18 = 20 moles d’eau a 25°C

n, = 369 /18g = 2 moles de glace a 0°C

AH® AS AH AS, AH . AS,
7 2 b

H) 0083 .m0 -0 A m’o (H,0.) -0 B 0% (H,0,5)
20 noles (20+2) moles 2 moles 2moles
298K al, a 273K a 273K

La transformation se fait dans un milieu adiabatique a pression constante

A pression constante la quantité de chaleur dégagée est égale a la variation
de I'enthalpie = Q=(Q)i =AH"

Transformation adiabatique =>
2Q=0=>2AH*=0=> AH°,AH°,,AH°;=0
L’enthalpie de refroidissement du corps chaud est :
AH° = nnCp AT
AH°;= 20.75,24 (T,— 298) = 1504,8 (f— 298) J
L’enthalpie d’échauffement du corps froid est :
AH®, = n,Cp AT
AH°,=2.75,24 (T,— 273) = 150,48 {,
L’enthalpie de fusion du corps froid est :
AH°5= 1, Ahygion
AH°;=2.5,94.16= 11880 J.
A partir deXAH? = 0 on trouve I,-= 288,5 K =15,4&C
2. Calcul de la variation d’entropie de la transformation
AS = 2= AS° 1, AS, . AS;
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L’entropie de refroidissement du corps chaud est :
2885 aT
AS = 2£8 nle(HZO,I)—

2885
AS' = 207525.In——
Sl 298

AS’ = -48,7J.K
L'entropie d'échauffement du corps froid est :
o 2885 daT
AS) = | nZCp(HZO,I)—
273

2885
AS, = 27525In——
SZ > 273

AS%= 8,31JK
L’entropie de fusion du corps froid est :
AS%= 1 AR°fysion /Trusion
AS%= 43,5 JK
=> AS°%,s=2AS% =3,1 J.K

Exercice Il. A. 5.

1. L’entropie molaire absolue standard de I'eau a2&8s°,q5 (H,0,l)
HO(s) - HO() - HO()

273K 273K 298K
S508 (H0,1) = 575 (H,0,8) +AS°573 (fusion) +AS° (d'échauffement)
= égs(Hz 0= S"273(H2015) + h273 fUISI0n+ f nC,H,0 |)

fusion

1440 298 112
33298 H,0 )= 10’28"'?3?4' | (i+ 71710 )dT

273
508 (H,0,1) =10,28 +(1440/273)+11,2In(298/273)+7,17 3@w8—273)

S°208 (H2O,l) = 16,71 u.e

2. L’entropie molaire standard de formation de I'eau a 298K est :
AS® 208 (H20, 1)

H.(g) + 1/2Q(g) - H,O () a298K
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AS’r208 = AS°205 (H20,1)

AS1,208 (H:0,1) = S208 (HO,1) - S 205 (H2,9) —1/2 8,05 (0,,9)
AS%,508 (H:0,1) = 16,17 —31,21 —-1/2 (49,00) = - 39,00 u.e.
AS%,208 (H20,1) = -39,00 u.e.

3. @) Calcul de la variation d’entropie standard de la réaction en
utilisant les entropies molaires standards de formation :

2 H,(g) + O(g) - 2H,0 (I) a 298K
AS’ 208 = 2AS%, 208 (H20,1) - 2 A8%, 208 (H2,0) - AS%, 208 (02,0)
AS°r008 = 2 AS°s, 208 (H20,1)
Car As’, 2 (H2,9) =0 AS’, 208 (02,0) = 0
0O»(g) et H(g) sont des corps simples
AS’ 208 = 2.(-39) = -78 u.e.
b) Calcul de la variation d’entropie standard de la réaction en
utilisant les entropies molaires standards absolues :

AS°1208 = -2 S0 (H0,1) -2 Se5 (Ha, 9) - S205 (O2,0)
AS*1p05 = 2.(16,71) =2 (31,21) — 49 = -78 u.e.

Exercice Il. A. 6.

1. Variation d’entropie standard AS°, ,5s accompagnant la réaction
de dissolution de NQ(g) a 298K.

NO,(9) - O.(9) +1/2 N(9)
AS’ 295= AS%%, 208 (02,0) — 1/AS%, 205 (N2,9) - AS%, 205 (NO,,Q)
AS°; 208 = - AS%, 203 (NO,,Q)
AS’ 25= 14,35 u.e.
2. Variation d’entropie standard AS’, ,s accompagnant la réaction de
dissolution de CaCQ (s) :
CaCO;(s) — CO,(g) + CaO (s)
AS’ 295 = S295 (Ca0,8) + %95 (CO,, 9) - 205 (CaCQ,s)
AS’ 208 =9,5+51,1-22,2=238,4 u.e.
AS’; 293 = 38,4 U.e.

La variation d’entropie standard accompagnant la réaction de dissolution
de CaCGQO; (s) est supérieure a celle accompagnant la réaction de
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dissolution de NQ (g). Pour ces deux réactions les variations d’entropie
sont positives car le désordre augmente avec la dissociation.

B. L’enthalpie libre

Exercice Il. B. 1.

1. Enthalpie libre standariz®, s de la réaction :

N2 (9) +C(9) -2NO (9)

AG®; 208 =AH®; 298 - TAS’, 298

AH®; 208 = 2AN%, 205 (NO,Q) = 2.(21,6) = 43,2 kcal

AS’; 208 = 2 S295 (NO,Q) - S205 (N2, 9) - S205 (02,9)

A 208 = 2.(50,34) —45,77 — 49 =5, 91u.e.

DAG®, 005 = 43,2 — (298. 5,91.1) = 41,439 kcal
AG®; ,08 = 41,439 kcal

AG° ,93 €St positive donc la réaction est impossible dans le sens 1 (sens de
formation de NO (g))

Exercice Il. B. 2.

L’enthalpie libre molaire standamiG°,qsde la transformation de I'oxyde de
vanadium est :

A igs =A rfgs - TAS(z)gs

v,0na 0% 8% - v,0.0

Ah°(1) As°(1T T ARP(2) As°(2)

V,0,, 0 %38’ ﬁ'ﬁp - V.0, B

Calcul de I'enthalpie molaire standard de la transformation a 298K
Ahys=AR +Ahg, —Ah,
Ahyge = Ahy,e = Ahy + A,
0 o 345 . 345
Ahygg = Ahyyg = 2£8AdeT = Ahyys - 2£8[Cp (B)-C,(a)]dT
avec ACp=1,25J.mol. K*!

AR 05 = 8610- 1,25(345-298)
AR®,65 = 8551,253.mal
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Calcul de I'entropie molaire standard°Agde la transformation a 298K :

. . MAC, . 345 dT
AS,g5 = ASyy5 — 2{38? dT =Asys - 2~L8[Cp (B)-C,(a)] T

AS 505 = 24,81 J.K mol*
A Ghog = Ahygg — TS,
Ag,,; =1166,81 J.mal

Exercice 11.B. 3.
a) CaCO;(s) —CaO (s) + CQ (9)

Pour savoir si la réaction est thermodynamiquement possible dans les conditions
standards, il faut calculer I'enthalpie libre standard de la réaﬁtﬁg%:

A Ggg =AHyg — TAS,gq

AH®; 208= AN%, 265 (CA0,S) + A%, 205 (CO,,0) - A%, 205 (Ca CQ,8)

AH®, 25= - 634,11 — 393,14+ 1210, 11= 182,86 kJ

AS’; 208= S'205 (CA0,8) + %05 (CO,, g) - S205 (CaCQ,s)

A, ,95= 213,60 + 39,71- 92,80 = 160,51 3.K

2> AG®, 5= 135,00 kJ

La décomposition CaCQest impossible car I'enthalpie libre standard de la
réaction est positive.

AG®; ,06> 0 & 25°C et sous une atmosphére.

b) Pour que la décomposition de Caldevienne possible, il faut
que:AG<0

=> AH®305 - TAS 208= 0
AH;
Do T=—_2e
98

On trouve T = 1139,24K= 866,24

=> A pression atmosphérique, le composé Cas®décompose a
partir de 866,24C.

A noter gu’'on a supposé que l'enthalpie et I'entropie de la réaction sont
indépendantes de la température

AHozgg :AHDT et AS°298: ASOT
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Exercice Il. B. 4.

1
1. CaCO3(S) calcite ‘; CaCO3(S) aragonite

Calculons I'enthalpie libre standard de la transformatiGf,q; dans le sens 1 :
calcite - aragonite
A(30298=AH0298 - TASOZQS
AH°298 = Ahof, 208 (aragonite) - hof, 208 (CaICite)
AH°298: '0,180 kJ
AS°,95 = S505 (@ragonite) - Sqq (calcite)
Ay =-4,18 I K
=> AG°y5= -180 — 298 (-4,18) = 1065,64 J
2. AG®,05>0 dans le sens 1 donc I'équilibre se déplace dans le sens 2

(sens de la transformation aragonite calcite). C’est la calcite qui
est stable a 2& sous une atmosphére.

3. Pour que l'autre forme soit stable, il faudrait qu@,qs Soit inférieur
ou égale a 0. Pour cela nous devons faire varier la pression en gardant
la température constante.

G=H-TS

dG =dH - TdS- SdT

dH=dU+d (PV) - dG = dU+d (PV)- TdS- SdT
dU= Q+dW et d (PV)= PdV+VdP

2dG = +OW+PdV+VdP- TdS- SdT
3W=-PdV et 3Q=TdS

->dG = TdS-PdV+PdV+VdP- TdS- SdAT

->dG = VdP- SdT

T = constante=>dG = VdP

dAG)=@AV)dp <0

AG,-AG,;= AV.AP AP = AG,/AV carAG,=0
lam = 1,013.10Pascal.

Joule = 1Pa.fx 1,013.18atm .nt

AV = Vg — Vg = -2,75cm.mort = -2,75 1m® mor?
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AP = -1065,64J/ -2,75F0n* = (1065,64J. 1,013. 1(,75.1¢)
=3925.4 atm.
AP = B- P;= 3925.4 atm.

Pour que I'aragonite soit stable il faut accroitre la pression de 3925.4 atm.

Exercice Il. B. 5.

Dans les conditions standards de pression et de température on a I'équilibre
suivant :

1
Sn (blanc) < Sn (gris) a 298K
2

Pour connaitre qu’elle est la forme la plus stable il faut cala®er de la
transformation :

AG°; =AH°; - TAS;

AG®5 = 2,21 —[298 (25,75 — 26,33) 0= 2, 037 kJ
AG°,¢> 0la transformation est impossible dans le sens 1
=> A 298K, c’est I'étain blanc qui est le plus stable.

Exercice Il. B. 6.
CuBr, (s)— CuBr (s) + .Br, (g)

a) Pour connaitre le sens de la réaction a la température 298K et a la
pression d'une atmosphére il faut calclér o
A(30r ,298=AH°r 298 © TASor 298
AH?®, 598 = A%, 50 CUBT,S) + 1/AN%, 2¢(Br2,g)- Ah%,206( CUBI,,S)
AH?®, 5= -25,1+3,67+33,2= 11,77 kcal
AS®; 208 = S'208 (CUBI,S) +1/2 S5 (Br2;0) - S'205 (CUBE,,S)
AS°, 298 =21,9+29,32-30,1 = 21,12 cal
A(30r ,298=AH°r 298 © TASor 298
=>AG®, ,0s= 11800-298. 21,1= 5500cal = 5,47kcad >

La réaction de formation CyB) est impossible.

Donc la réaction se déplace dans le sens de formation de SuBr
CuBr (s) + %2Br, (g) — CuBr, (s)
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b) Les trois composés coexistent a I'équilibre lorsque :
AG®; 298=AH®; 205 - TAS®; 208= 0

Comme I'enthalpieAH°, s €t I'entropie AS’ s Ne varient pas avec la
température nous avons :

TzAHovzgg /AS°,298
T=11800/21,1 =557,3 K = 284@3.
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CHAPITRE Il
LES EQUILIBRES CHIMIQUES



Définitions et notions devant étre acquisesDiagramme de phase d’'un corps pur —
Relation de Clapeyron — Loi d'action de masse (Guldberg et Waage)- Constantes
d'équilibres Kp, Kc, K —Loi de Le Chatelier — Relation de Van't Hoff — Equilibre
homogéne — Equilibre hétérogéne — Variance — Regles de phases (Gibbs) - Coefficient
de dissociation

A. Calcul des constantes d’équilibres

Exercice Ill. A. 1.

Soit la réaction fA; + L A, <=>mB; + m; B,
Quelles sont les constantep,KKc, etKyx de cet équilibre. En déduire les
réactions liant I§, Kc, et K.

Exercice Ill. A. 2.

On introduit 1,15 g du composé,®} a I'état solide dans un récipient
initialement vide, de capacité d'un litre et de températur€.2B,0, se
vaporise totalement et se dissocie en partie selon la réaction :

NO, (9) <=> 2NQy(9)
Lorsque I'équilibre est établi, la pression totale se fixe a 0,4 atm.
Calculer :

1. Le degré de dissociatiom et en déduire le nombre de moles de
chacun des deux gaz dans le mélange a I'équilibre.

2. La constante Kp de I'équilibre avec les pressions exprimées en
atmospheére.

3. L’enthalpie libre molaire standard de formation g@,Xg) a 23C, sachant que :
Ad 5 (NG ,g)=52%JI.md ™

Les gaz seront considérés comme parfaits.
On donne : R = 8,31 J.mbK™, M(N) = 14g.mof,  M(O) = 16g.mof

Exercice Ill. A. 3.

Lorsqu’'on envoie dans un four a la température de 900°C, un courant
gazeux, supposé parfait, constitué par un mélange de CCetG@sous la
pression d’'une atmosphére, il s’établit I'équilibre suivant :
1
CO (9) + HO (9) 5 H2(g) + CC; (9)
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1. Donner les variations d’enthalpiaH®; .. et d’entropie AS°, 199
standards de la réaction.

2. Calculer la constante d’équilibre Kp a 900

3. Calculer le nombre de moles des différents constituants du mélange a
I'équilibre pour un mélange initial a 900 de 20 moles de CO,

15 noles de CQet 25 moles H

4. Calculer la température d’inversion de I'équilibre pour favoriser la
formation de I'eau.

On donne :
CO (9) -8 (9) H(9) CQ(9)
Ses(JmoliK™) 1977 188,7 130,6 213,4
AR 445 (kJmol™) —110,4 -241,6 0 -393,1

Exercice Ill. A. 4.

Soit I'équilibre suivant :
1
2S0:(g) 5 0,(g) +2SQ(g)

La constante Kp relative a cet équilibre est égale a 3;14 la température
de 900K et 3,52 1Da 1000K

1. Calculer la variance du systéme.

2. En déduire, dans ce domaine de température, si la réaction est
exothermique ou endothermique.

3. Quelle est la variation d’enthalpiaH°; de cette réaction, en
supposant qu’elle reste constante dans le domaine de température
considéré ?

Exercice Ill. A. 5.

On introduit une mole de PLCdHlans un récipient de 59litres préalablement
vide d’air et qu’on chauffe a 200. Il s’établit I'équilibre suivant :
1

PCls (9) ; PCl; (9) + Ck (9)
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1. Exprimer la constante d’équilibre Kp en fonction du coefficient de
dissociation cet de la pression totale P du mélange gazeux.

2. Sachant gqu’a I'équilibre, la moitie de RQY) initialement introduit
Sest dissociée, calculer :
a) La pression totale du mélange.
b) La constante Kp a 200°C.

3. Calculer Kp a 32€C sachant que I'enthalpie molaire de dissociation de
PCls(g), qu’on suppose constante entre 200 et@G268st de 28,8 kcal.nbl

4. Le mélange étant ramené a 200°C, calculer sa composition lorsqu’on
réduit le volume a 30 litres.

5. Montrer que la loi de Le Chatelier est vérifiée lorsque I'équilibre subit :
a) Une variation de température.
b) Une variation de volume.

B. Lois qualitatives d’équilibres

Exercice Ill. B. 1.

Déplacement d'un équilibre par variation de température ou de
pression.
Prévoir, sur les équilibres suivants :

a) L’effet d’'une élévation de température.

b) L'effet d’'une élévation de pression.
1
0 _
(1)Fe:O4 (s) + 4C(s) « 3Fe(s) +4CO(g) AHr =161,3&cal
2

1
@)CO:@+H@ 5 HO® +CO AHZ =-0,68kcal

1
(3) SO, (g) +1/2 O, (g) 5 SO, (g) AHY = -2349cal

(4)N, () + O. (g) 2NO (g) AH? = 43, 20kcal

(5) NHHS () NH (g) +HS (@) AHg = 2225kcal

N PN
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Exercice Ill. B. 2.

Déplacement d'un équilibre avec modifications de la quantité des
constituants.

Chaque constituant est seul dans sa phase.

On considére le systéme en équilibre suivant a la température T dans un
récipient clos de volume V :

1
Ca (OH),(s) 5 CaO(s) + HO(g)

Que se passe t-il si, en maintenant la température T constante:

1. On ajoute une mole d’hydroxyde de calcium Ca (OH)

2.0n retire le 1/3 de la quantité de I'oxyde de calcium CaO présent dans
I'équilibre précédent.

3. On ajoute une mole de vapeur d’eau, en supposant que I'oxyde de
calcium est en exces.

Dans (1) et (2), on considére que la variation des quantités d’hydroxyde de
calcium et d’'oxyde de calcium ne modifie pas le volume de la phase
gazeuse.

Exercice 1l1-B-3.

Plusieurs constituants sont présents dans une méme phase.

a) On consideére les équilibres suivants :
1
(1) CO;(g) +H. () = H0(g) +CO(9)

= N

(2) CO(g) +3H (g) = CH4(9) + H:0 (9)
(3)2CO (9) +Q(9) 2CG;(9)
(4) 4 HCI (9)+ G:(9) 2Cl, (9) + 2H.0 (9)

(5) 2H; (9) + O (9)

2H,0 (9)
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Dans quel sens se déplace chacun de ces équilibres si en maintenant constant
le volume total (équilibre 1), on augmente la concentration du méthane
(équilibre 2), d’oxyde de carbone (équilibre 3), on diminue celle du chlore
(équilibre 4) et celle d’oxygéene (équilibre 5)

b) On réalise en vase clos I'équilibre suivant :

1
Fe:0, (s) + CO (9) 5 3FeO (s) +CO(g)

Nommer les constituants dont les variations de concentration entraineront un
déplacement d’équilibre.

Exercice Ill. B. 4.

Application de la loi d’action des masses

Donner l'expression de la constante d’équilibre en faisant usage des
pressions partielles pour chacun des équilibres suivants :

1
(1) CO (9) + H: (9) ‘;’ H;0 (g) + CO (9)
1
(2) N;O4 (9) ‘Z 2 NG; (9)
1

(3) LaCl;(s) + H,O (g) ; LaOCl (g) + 2HCI (9)

1
(4) 205 (9) ‘; 30, (9)

1
(5) CaS (s) + 3CaSQ(s) «Z CaO (s) +4SQ(9)

Exercice Ill. B. 5.

On considére I'équilibre de synthése et de dissociation du méthanol :
1
CO (9) +2H;(9) 5 CH30H (g)

Xco» XH2 €t xensonsontles fractions molaires des trois gaz a I'équilibre.
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1. Trouver la relation entrexet K.
2. Préciser de quel facteur physique dépepd K

3. Généraliser la relation trouvée en (1) en I'écrivant pour un équilibre
guelconque.

En déduire le cas ou la constanjedst uniquement fonction de la température.

Exercice Ill. B. 6.

Dans une enceinte de volume constant, on réalise la synthése de 'ammoniac
suivant la réaction:

1
N2 (9) + 3H:(9) =2> 2NH;(9)

On introduit, & la température T, un nombre de mald®zote et un nombre de
molesb d’hydrogéne. Lorsque I'équilibre est établi, la pression totaleatst. etx

le nombre de moles d'azote qui ont été consommées.

Trouver :

1. L'expression de la pression partielle de chacun des gaz a I'équilibre
en fonction de a, b, x et P.

2. L’expression de fa la température T pour a =1ket 3

Exercice Ill. B. 7.

A 1115K la constante K= 0,168 mm Hg pour la réaction suivante :
1
2Agl (I) +H2(9) <= 2Ag(s)+2HI(9)
2

1. Exprimer Kp.

2. Calculer la valeur de la constante Kc de cet équilibre a cette
température.

3. Déterminer K'p et K'c lorsque 'équilibre est écrit de la fagon suivante :

1
Ag (s) + HI (g) ; Agl () +1/2 H,(g)
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Exercice lll. B. 8 .

Influence d’un diluant inerte
On réalise successivement les trois expériences suivantes :

1. Dans un récipient vide d’air, indilatable et de volume V, on introduit
une mole de pentachlorure de phosphore Pl porte ce récipient
dans un four a 525K. L’équilibre suivant s'établit :

1
PCls (9) =2> PCk (g) + CkL (9)

La constant&Kp a cette température est de 1,85atm et la pression mesurée est égale
a2 atmospheéres.

2. Dans une seconde expérience on introduit dans le méme récipient une
mole de pentachlorure de phosphoresf€lune mole d'argon. On
porte a nouveau le récipient a 525K et on laisse s'établir I'équilibre
de dissociation.

3. Enfin I'équilibre obtenu en (b) étant atteint, on maintient la
température constante et on augmente le volume du récipient de
facon a ramener la pression a 2 atmospheres.

Calculer, dans les trois cas, le nombre de moles de trichlorure de phosphore et
de chlore formé a 525K.

Préciser I'influence du gaz inerte sur I'équilibre de dissociation de PCI

Exercice Ill. B. 9.

Coefficient de dissociation
Calculer a 2500K, le coefficient de dissociation du gaz carbonique d'aprés
I'équilibre :
1
2 CO; (9) 5 2CO(9) +Q(9)

Sachant qu’'a cette température et sous la pression atmosphérique, un litre du
mélange gazeux pese 0,2 g.
On néglige la dissociation de dioxygene en molécules monoatomiques (les
gaz sont supposeés parfaits).

M(C) =12 g.mot M(O) =16 g.mot
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Exercice Ill. B. 10.

Dans un récipient indilatable d’'un volume de quatre litres ou I'on a préalablement
fait le vide, on introduit une certaine quantité de dihydrogéne de sorte que la
pression de ce gaz dans le récipient, porté a 800K, soit de 0,82 atmosphére.

On introduit ensuite 0,2 moles d’iodure d’hydrogéne HI, I'équilibre
s’établit :

1
H2(g) + 12 (9) =2> 2HI (9)

On sait qu’a 800K la constante Kp de cet équilibre est 37,2.
On demande de calculer :

1. La pression totale avant I'équilibre.
2. Le coefficient de dissociation de HI.
3. Les pressions partielles des trois gaz a I'équilibre ;

Exercice lll. B. 11.
Variation de la constante d’équilibre en fonction de la température

1. La constante Kp a pour valeur 6,84.201000K et 3,61.10a 2000K,
pourl'équilibre suivant :

1
N2(9) + G, (9) =2> 2NO(9)

a) Calculer la variation d’enthalpie de cette réaction en supposant que
cette valeur est constante dans le domaine de température
considéreée.

b) Calculer la variation d’enthalpie de dissociation d’'une mole de
monoxyde d'azote en supposant que cette valeur est constante dans
le domaine de température considérée.

2. Pour chacun des équilibres suivants, on donne la variation de la
constante Kp en fonction de la température absolue T.

1
(1) CO(g) + 2H: (9) 5 CHOH (9)

In Kp; = 4790/T -11,63
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1
(2) 2C0O,(9) ; 2CO(9) + O

In Kp, = -29575/T +9,07

a) Calculer pour chacun de ces équilibres, la variation d’enthalpie de
la réaction dans le sens 1 en suppogsit constant dans le
domaine de température compris entg@flT,.

b) Peut-on préciser sans faire aucun calcul, si les réactions considérées
dans le sens 1 sont exothermique ou endothermique ?
Exercice lll. B. 12.
Application de la régle des phases

Indiquer l'ordre et la variance des systéemes suivants a I'équilibre. Expliquer
dans chaque cas la signification de la variance.

1. HO (s) <=>HO (I) <=>H,0 (9)

2.3Fe (s) + 4HO (g) Fe0.(s) + 4 H(9)

3. CuCl, (s) + H,O (g)

1
2
1
= 2 HCI(g) + CuO (s)
2

1
4. 05(9) P SO:(g) +%0:(9)

1
5. 2HCI (g) =2> H.(9) + Ck(g)
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Exercices corrigés
des équilibres chimiques

A. Calcul de la constante d’équilibre

Exercice Ill. A. 1.

Calcul des constantes Kp, Kc et I de I'équilibre suivant :

1
nA;+n A, = mB+m;B;
2

Soit Kp, la constante d’'équilibre en fonction des pressions partielles

_(R)"(R)™
(Py)"(Py)"

Soit Kc, la constante d'équilibre en fonction des concentrations

o[BI (B
[AAL™

Soit Ky, la constante d’équilibre en fonction des fractions molaires; x

K. = Ore)™ (xe, )™
X = n n
(X)) (Xa,) "

AR

ou n, P et R sont respectivement le nombre de moles, la pression partielle
de chaque constituant et la pression totale.

En phase gazeuse, si les gaz sont parfaits, nous avoiss R R T
P

_Ny _ P
[Al]_v RT
_N, _Py
[AZ]_V T RT
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n P

B _'B
(B V RT
n P
B —_B — "B
[B,] V. RT

[A] et [B] sont les concentrations des constituants A et B
(Pi)m (i) m;
RT RT
(7/*1)“1 (P;Az)“z
RT RT
_(R)"R)™ RD™
(Py)™(Py)™ (RT)™™
=> Kc = (Kp) RT

Av = (m +my) - (n +ny)
Av = la différence de nombres de moles des composés gazeux entre I'état

final et I'état initial
PV = nRT
Xi =ni/Xin=PR/P
P,V = (in) RT avec P= pression totale

=> K¢ =

P P
(ﬂ)”‘l(ﬁ)mz
_ __R R
= K=
(i)“l(iAZ)“z
ROR

BB R
()" (P,)™ R™™

=>Kx =Kp (R™
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Exercice Ill. A. 2.

1. Degré de dissociatiomw:

1
N, (@) 5 2NOA9)

Etatiniiala t=0 ohn 0
A l'équilibre nR(l-a) 2Ra  Xn=n(1+a)

n=m/M avec m la masse de chaque constituant et M la masse
molaire de chaque constituant

PV
Zni = no(1+ 0’) :E
PV
dou (@+a)=——
RTn,
PV
a=——~-1
RTn

avec R = 0,082 L.atm.maK* et n,= 1,15/92 = 1,25 .1®moles,

T =298K, V = 1llitre et P= 0,4 atm.

o= 041 ~1= 031

008229812510 2

Le nombre de mole de D, (g) a I'équilibre est :

N N204,09) =n (1 -0a)
n (N,O40) = 8,63. 10 moles

Le nombre de mole de N@&g) a I'équilibre est :

n (NO,g =2na
n (NO,,0) =7,7 10° moles

2
”No2
2=
N204 t
Ky = 042

Kp=Kx (R
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Av=1et P=0,4 atm.
- Kp = 0,168 atm.

2
PN02 40'2
Avec I'expression :Kp = = P,
[ _ 2t
N204 1-a

On obtient le méme résultat & 0,168 atm.
3.0n calculAG®,gs de I'équilibre :AG; = AG®,05 + RTINKp= 0
=>|n Kp = -AG°,0/ RT
=>A\G 595 = -RTINKp
=> NG®y05 = 4417,34 J

Pour calculer I'enthalpie libre molaire standard de formation g@,(y), on
applique I'expression suivante :

AGpge = IN:AG; pee( Produity — anAg; Jop(réactify
AG;ggz 20Q°208(NO2,0) -Ag°t 208 (N204,9)

=> AQ° 208 (N204,9) =200°% 205 (NO,,0) - AG;98
AQP;205(N2O,,0) = (2.52,3) - 4,417 = 100,18 kJ.mol

Exercise Ill. A. 3.
Soit I'équilibre a 298K :

1
CO (9) + HO (9) Z H.(g) + CO, (9)

1. Pour calculer I'enthalpie standard de la réaction, on applique la loi de
Hess :

AHC, 505= AN°205(H2,9) + AN 265(CO,,0) - AN°;265(CO, Q) -Ah° 205(H20,9)

DAH? 05 = 0+ (-393,1)- (-110,4 ) - (-241,6) = -41,10 kJ

AS® (208 = S208(H2,9) + S205(CO29) — $205(CO,9) - S208(H20,0)

AS® 20 130,6 +213,4 ~197,7 -188,7 = - 42,49.K

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 79



2. Appliguons la loi d’action de la masse (Loi de Guldberg et Waage),
pour calculer la constante d’équilibre.

A I'équilibre AG; = AG°; + RT InKp=0
AG°r= -RTInKp =
AH°; - TAS; = -41100 — 1173. (-42,4) = 8635,2]
In Kp = - A5°:/ RT=-8635,2/ 8,31 (273+ 900) = -0,8859
Kp = 0,412 a la température de 1173 K
3. Nombre de moles de différents constituants du mélange a I'équilibre.

1
CO (9) +HO(9) ; Hz(g) + CG:(9)

Etat initiale  R(CO) n (H,0) n(H) n(CO)
20 0 25 15
A I'équilibre 20 —x 0-x 25+ x 15 + X
Kp = PHZ .PCOZ
Feo 'PHZO
Kp = N, Neo,
nCO'nHZO
Ko = 25+ X)A5+x) _ 0412
(20— x)(—x)

=>0,6 X¥+32x +375=0
=>x = -8,7 mole

n (CO) = 28,7 moles ; n f= 16,3 moles ;
n(CG,) = 6,3moles ; n (kD) = 8,7moles
4. Par définition, c’est la températurepbur laquellAG°= 0, ou Kp = 1.

Y . AH
T, vérifie la relation :T, = A_

712741010 00 %
-42,4
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Exercice Ill. A. 4.

1
2S0,(9) ; 250 (9) + G:(9)

1. La régle des phases détermine dans quelles conditions les phases d’'un
systeme hétérogene se trouvent en équilibre.

La regle des phases s’écrit : V= Cép-

Avec V= variance
C = nombre de constituants indépendants (C= N —r-s)
V = N-r-s + pd
N = nombre de constituants de I'équilibre.

r = nombre de transformations ou de réactions réversibles entre les
constituants (nombre de relations)

s = nombre de relations particulieres.

p = nombre de facteurs physiques qui intervient dans I'équilibre en
général p = 2 (pression et température)

Si Ang,, = 0, p = 1 (température, la pression n’est plus un facteur d’équilibre)

Pour les systémes condensés (systémes composés seulement des phases
solides et liquides), nous avons également p = 1.

¢ = nombre de phase

V= N-r-s + p$
V =3-1-0+2-1=3 Le systéme est trivariant : P, X;et
ouP, TetP
PZ P
2. Kp= y
PS%

aT=900C, Kp = 3,14 10
a T =1000C, Kp = 3,52 16

On constate que la constante Kp de cet équilibre augmente quand la
température augmente de 900a 1000C. L’équilibre se déplace vers le
sens 1. La formation de S(@) et celle de ¢Xg) sont favorisées.
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Dans ces conditions la pression de; 8ithinue et celles de S(@) et de Q(Q)
augmentent.

D’aprés la loi de Le Chatelier, si la température augmente, I'équilibre se
déplace dans le sens de la réaction endothermique.

En effet, on a d'aprés la relation de Van't Hoff,

d(inK AH?  AH . .
(InKy) = ; = ; (AH varie peu avec la pression)
dT RT T

InKp augmente lorsque la température augnenttH,; > 0 dans le sens 1

=> La réaction est donc endothermique dans le sens 1.

2. Sachant quez&\HOT est constant entre 9D et 1000C, l'intégration
de la relation de Van't Hoff donne :

d(nKp) _ AH?

dT RT?
AH? 1 1
InKp, =InKp, + —-(=-—
Pr, P+ (Tl T2)
AH? T, =Ty
InKp, =InKp, +—L (&1
Pr, pr + = T, )
TT K
AHP =12 Rin(—*2)
Tl_ 2 P1
AHY =72,17 kcal
Exercice lll. A. 5
1

P€lo) ; PCk(g) + Gl (9)

A I'état initial n 0 0
A I'équilibre n (1 -a) (0§ na
Fraction molaire (l1ea)/(1+a) o/ (1+a) a/(1+a)

Pression partielle (&) P,/ (1+a) (@P)/ (1+a) (@P)/ (1+0)

n.=n(l+a) al'équilibre
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Kp =

PPCI3'PCI2 _ O'ZPT
1-

P a’
PCI5

2.0 =0,5=>Y n =n (1+a)
avec n =1, nous avons;:=l1l+ 0,515
a)RV 2NRT=>R=nRT)/V
=(1,5. 0,082 .473) / 59 = 0,986 atm.

2
a’P
b) Kpyzs = 1- atz

05 .0986
K =— = 0329
P43 1- 05
3. Kp a320¢
D’aprés la loi de Van't Hoff :
d(inKp) _ AH?
dT RT?
AH?
InKp, =InKp, +—(=-—
Pr, Pr, R (T T, )
0 T T
In KpT =InKpy, + ( )
T1T2

Kp(Tg): 165,87

4. On calcul o
a’R _a’@Q+a)RT _ a’RT
1-a* (@-a%*V (@-a\V
s a'2 a'KpV KpV
RT RT
=> 0’ + 0,25450 - 0,2545 = 0
=>q = (-0,245 T+ 1,0405)/2 = 0,393
Xpas= (1 -a) / (1+a) = 0,436
Xpciz = Xciz = 0,282

Kp =
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5. Toute perturbation, qui a pour effet de modifier une des variables
intensives d'un équilibre chimique entraine un déplacement dans le
sens qui tend a s'opposer a cette perturbation (loi de Le Chatelier).

a) Variation de la température:
L'augmentation de température entraine un apport de chaleur :
Kp(T2) > Kp(Ty)

PCl; se dissocie d’avantage et I'équilibre se déplace dans le sens 1 en
absorbant une partie de la chaleur.

b) Variation du volume :
P.=(nRT) V=n(1+09 RT/V

Si le volume diminue, la pression augmente. L'équilibre se déplace dans le
sens ou il y a diminution de nombres de moles gazeuses (sens 2).

Or si a diminue, R = n (1+ a) diminue, ce qui tend a s'opposer a
'augmentation de la pression.

B. Déplacement d’'un équilibre par variation de température
ou de pression

Exercice Ill. B. 1.

Lois qualitatives des équilibres

a) Si la température augmente I'équilibre se déplace dans le sens ou la
réaction est endothermique.

b) Si la pression augmente, I'équilibre se déplace dans le sensou il y a
diminution des nombres de moles gazeuses.

Pour chacun des équilibres suivants, I'évolution est indiquée ci-aprés.
1
(1) Fe;0,4(s) +4C(s) < 3Fe(s) +4CO (g)
2

Si la température augmente, I'équilibre se déplace dans le sendH;,cai0
Si la pression augmente, I'équilibre se déplace dans le sens 2.

1
(2) CO,(9) + H: (9) ‘; H.O (I) + CO (9)
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Si la température augmente I'équilibre se déplace dans le senéB, c&r0
Si la pression augmente I'équilibre se déplace dans le sens 1.

1
(3) SO (9) +1/2 G (9) =2> SG; (9)

Si la température augmente I'équilibre se déplace dans le senal; car0
Si la pression augmente I'équilibre se déplace dans le sens 1.

1
(4) N2 (9) + G: (9) 5 2NO (g)

Si la température augmente I'équilibre se déplace dans le sené&H, carQ
Si la pression augmente I'équilibre ne change paArcggaz) = 0
=>la pression n'est plus un facteur d’équilibre
1
(5) NH,HS (s) Z NH; (9) + H:S (9)

Si la température augmente I'équilibre se déplace dans le sen®\H ¢ar0
Si la pression augmente I'équilibre se déplace dans le sens 2.

Exercice Ill. B. 2.

Déplacement d’'un équilibre avec changement de la quantité des constituants.

Le systéme est constitué de trois phases et chaque constituant est seul dans
sa phase. Dans ce cas, on peut ajouter une certaine quantité de n’importe
lequel des trois constituants sans modifier I'équilibre, a condition de ne lui
faire subir aucune variation de pression.

Pour les questions (1) et (2)a variation des quantités d’hydroxyde et
d'oxyde de calcium ne change pas le volume de la phase gazeuse =>
L’équilibre ne sera pas modifié.

Pour la question (3)on opére dans un récipient clos (V est constant), par
conséquent I'équilibre se déplace dans le sens 2 si on ajoute une mole d’eau
a I'état gazeux.

Exercice Ill. B. 3.

Plusieurs constituants présents dans une méme phase
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a) Puisque on opére ici a volume constant :

1. Rien ne se passe car la variation des nombres de moles des constituants
gazeux entre 'état final et I'état initial egtn, = 0

2. L’augmentation de concentration du méthane déplace I'équilibre dans
le sens 2 ot il y a consommation du gaz ajouté.

3. Déplacement de I'équilibre dans le sens 1 si on augmente la concentration
de CO

4. Déplacement de I'équilibre dans le sens 1 si on diminue la concentration
de C}b

5. Déplacement de I'équilibre dans le sens 2 si on diminue la concentration
de Q

b) Une modification de la quantité de;Bgou FeO n’entraine aucun
déplacement de I'équilibre puisque chacun de ces constituants est
seul dans sa phase. Par contre la phase gazeuse est un mélange de
CO et CQ. On déplacera I'équilibre en agissant sur la
concentration de I'un de ces gaz.

Exercice Ill. B. 4.

Application de la loi d’action des masses
Kp est la constante d’équilibre en fonction de la pression

1
1.CG; (9) +H:(9) ; H.0 (g) + CO (g9)

Py oP:
Kp = H,0"' CO
I:)COZF)HZ
1
2.N204 (9) 5 2NG; (9)
p2
Kp = NC.
PN204
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1
3. LaCl;(s) + H,0 (g) 5 LaOCI (g) + 2HCI (g)

2
Kp = RiciRaoci

PH20
1
4.20;(g) =2> 30, (9)
R
Kp=—=
POZ

3

1
5. CaS (s) + 3CaSgs) «Z CaO (s) +4SQ(9)

Exercice Ill. B. 5.

1
CO (9) + 2H: (9) ; CH,OH (9)
1. Kp= _PCHao;
RoRs,

La fraction molaire x;=n, /2. ny

La pression partielleR, = x; P,
_XenonR _ Ky
XCOR'/YHZPtZ Rz

— 2
= KX - Kp'Pt

Kp =

2.Kx est fonction de la température et de la pression totale.
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3. Considérons un équilibre quelconque :
1
aA(@+bB(s) = a A (g)+bB'(9)
2
_PiRy

Ko e

K = )(2'-)(3- pla+b-a)
"X
_ —An
K, =K,.P
avec M(gaz) = a'+b—a
s An(gaz) = 0Ky sera uniquement fonction de la température
=>Kx =Kp =Kc

Exercice Ill. B. 6.

1
1. N;(9) +3H:(9) ; 2 NH;(9)

La solution de cet exercice type trés schématique peut entre présenter sous la
forme du tableau suivant :

>N 3H 2 NH mélange gazeux
Nombre de molesat=0 a b 0 a+b
Nombre de moles agt a- x b —3x 2X (=a +b -2x
Fraction molaire a-xhkn b-3x/np 2x/p
Pression partielles @axPn (b-3x)R/n 2x Rin
P 2
NH
2. K, = B pi P33
N2 H 2
Poura=1etb =3, nousavons =l +3 —2x =4 — 2x = 2(2 — X)
_ @=-x)P
N 22-x)
_31-x)Pt
He o 2(2-x)
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XP

T =
18 (2-x)?
27(1- X)*P:?

Exercice lll. B. 7

1
1. 2Agl () +H,(g) <= 2Ag(s)+ 2HI(g)
2
2
K _i . . , .
p= P (Kp a la dimension d’'une pression)
H2

I atm = 760mm de Hg ;
Kp = 0,168/760 = 2,22 Hatm.
2. On démontre que Kc = Kp (R Ang=2-1=1
Si on exprime Kp en mm de Hg, on prend : R = 62,36L. mm de HgKlol
Kc = 0,168 (62, 36. 1115)
Kc =2,4.1¢ mol.L*!
3. Lanouvelle écriture de I'équilibre nous conduit a :
. PL2
=7,
=> Kp’ = (Kp)¥?=(2,22.0% 2 =67,1 atm”

et Kc' = (2,4. 102 = 645 (mol.L*)

Exercice Ill. B. 8.

Influence d’un diluant inerte
- Cherchons I'expression de Kp valable dans les trois cas :
Soit: x:le nombre de moles de RP€l Cl, a I'équilibre

a: le nombre de moles d’argon a I'équilibre

n.: le nombre totale de moles du mélange gazeux et P la pression totale.

Exercices et problemes corrigés de thermodynamique chimique 89



A I'équilibre, on aura :

1
PGl(g) < PCk(g) + d(g) Ar mélange gazeux
2
A l'état initiale 1 0 0 a 1l+a
A l'équilibre (1 -a) a a a p= ato +1
Q-a)P aP aP aP

Pression partielle
atl+a a+l+a atl+a a+l+a

avec) n,=n=ata +1
L'expression de Kp est toujours la suivante :

- PPCI3 PCI2
p
PPCI5
L’argon, gaz inerte n’intervient pas dans la réaction. On a donc:
2
a’P
Kp=———
n(1-a)
Ayec Kp=1,85
1% expérience:a=0; p=1+a; P =2 atm.
20
On adonc :185= 5 ->a =0,69
@-a%)

2°™ expérience: L'addition de I'argon augmente la valeur de n et évidement
celle de P. Toutefois, nous n'avons pas modifié ni la
température, ni le volume V fixé dans I3 Bxpérience.
Le rapport p/n restera le méme (Appliguer aux deux cas la
formule PV = nRT). Par conséquent, la valeurod@e
change pas. Nous avons comme précédemnoentQ,69.

3™ expérience :On augmente le volume, le rapport P/n prend par conséquent une
valeur inconnue. Toutefois, nous connaissons la valeur de P (2
atm.) et nous pouvons exprimer n en fonction.de

n=a+l+H =1+14a = 240
2a°
@-a)2+a)
=>3,85a + 1,850 - 3,70=0=>a = 0,77

d'ou K, = 185=
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Conclusion : Si on ajoute au mélange gazeux a I'équilibre, un diluant inerte
sans modifier le volume de la phase gazeuse, I'équilibre ne
change pas.

Si le diluant inerte est ajouté en maintenant la pression constante, I'équilibre
est déplacé dans le sens ou il y a accroissement du nombre des moles
gazeuses, c'est a dire que la dissociation de é¥Cfavorisée.

N.B : a représente également le coefficient de dissociation de PCI

Exercice Ill. B. 9.

Coefficient de dissociation

1
2 CQ9) 5 2CO (9) +Q(9)
A l'état initial n 0 0
A I'équilibre n (1a) na /2 R= n(1+0/2)

Considérons une mole de ¢G&i a est son coefficient de dissociation a
2500K, nous avons a cette températura)(trole de C@ a mole de CO et
(a /2) mole de @ Soit (141/2) moles gazeuses a I'equilibre.

Le volume occupé par (&42) moles gazeuses dans les conditions de T et P
indiquées est :

a
(1+)RT
V=2
P.
Loi du gaz parfait>PV = nRT
=>V=nRT/P
llitre du mélange pése 0,2 g donc V pése 44g (masse d'une mole)te CO
Loi de conservation de la matiére.
Dans les conditions normales de pression et de température
(T=273K et P = 1 atm.) une mole de gaz parfait occupe 22,4L.
Dou :
a, 224 _

)= Vorx
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A 2500K on a

a, 224 2500
1+-). 252 2oy
)71 273 ~ Va0

Donc :
(1+a/2). (22,4 .2500/273).0,2 = 44
- o= 0,0363

3,63% de moles de dioxyde de carbone sont dissociés dans les conditions de
température et de pression indiquées.

Exercice Ill. B. 10.

1. La dissociation de liodure d’hydrogéne n’entraine pas de modification de
pression car le nombre de mole totale ne change pas

=P =Ri+Rs.

B\, = ,RT
i nHzRT
PHZ = 0,82 atm.
_ M RT
Ra = {/
0,2.0082800
P, =L = 328atm
4
P.=3,28 +0,82 = 4,1 atm.
. 0,82.4
2. Avant I'équilibre n, =——— =0,05mol.
2 .0,082.800

Calculons le nombre de moles de chaque gaz a I'équilibre, les fractions molaires
et les pressions partielles, en appetoies coefficient de dissociation de Hi
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=

Ho(@) + b(9) ; 2HI (9) 1
A l'état initial 0,05 0 0,2 0,25
A I'équilibre 0,05 +0¢l 0, 0,2(10) 0,25
Pression partielle_(0.05+ 012)41  (01a )41 02(1-a)4l

0,25 0,25 0,25

004(1- a)?
0% (005+ 01a)
=> 0,332¢f + 0,2660— 0,04 =0
= o=0,13
3. R, =4, 1. (0,050+0,013) / 0,25 = 1,0332 atm.
P, = 4,1. 0,013/0,25 =0,2132 atm.
R, = 4,1 —(1,0332 + 0,2132) = 2,8536 atm.

Kp=372=

Exercice lll. B. 11.
1. Variation de la constante d’équilibre avec la température

Connaissant la valeur de la constantel& I'équilibre

1
Nz (9)+ O (9) ; 2NO (g)

A deux températures différentes, I'équation isobare de Van't Hoff est :
dIn Ko _ AH2 )
dT RT
Cette équation va nous permettre de calculer la variation de I'enthalpie de la
réaction AH).

AH’ est la variation de I'enthalpie de dissociation d’'une mole de NO avec :

AH'= - AH/2
AHAT ke AH TedT
dinKp = = [ dinKp=—-[—
RT Kpy R 1,T
_AH 1 9
In Kp2 InKpl— = (_rl T2)
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- o M 1 1
In3,61.10" -1n6,84.10 =— (— ———)
2 '100C 200(

AH = 43500cal= 43,5kcal.
AH'= - AH/2
AH'= -43,5/2 = -21,75 kcal.
. AH 1 1
2. Onsaitqudn Kp, —=InKp, = —(——-—)

Th

(formule intégrée de Van't Hoff ) (voir exercice précédent)
Ona: In(Kp} = 4790/T -11,63

La fonction In(Kp)- est de la formén(Kp); = ? +b

1 1 1 1 AH 1 1
Dou: In sz —In Kpl = a(T——?) = —a(T— —T—) :?(?—T—)
2 1 1 2 1 2
=>-a=AH /R
=>AH=-aR
AH a le signe inverse de a
a. Réaction 1 : a=479¢> AH,=-9580cal
AH; < 0 => réaction exothermique
Réaction 2 : a=-29575>AH,=29575.2.cal
AH,> 0 => réaction endothermique
c.Onadanschaquecas In(Kp)a/T+b
1 1. AH 1 1
In sz -1In Kp.L = a(_l_——?) =—R(?—T—)
2 1 1 2

ouAH =-a. R

Par conséquen\H aura le signe inverse de a
1. Réaction exothermique dans le sens 1
2. Réaction endothermique dans le sens 1
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Exercice Ill. B. 12.

Application de la régle de phase
Voir exercice IlIA.
1.HO (s) <=>HO () <=>H,0 (9)
V= N-r-s+p$ = 3-2-0+2 - 3 = 0 indique que le systéme est invariant
1
2. 3Fe (s) + 4KO (g) 5 Fe:04(s) + 4 H(9)

V=N-r-s+p$=4-1-0+1-3=1icip=1
car Mg,, = 0 la pression n'a aucune influence sur I'équilibre
Le systéeme est considéré ternaire (C = 3) et monovariant (V = 1)

1
3. CuCl, (s) + HO (9) «Z 2 HCI (g) + CuO (s)

V= N-r-s+p¢ =4-1 -0+2 - 3 = 2 indique que le systéme est bivariant.
1
4. SO,(9) 5 SG: (9) +%20,(g)

V= N--s+p$ =3 -1-0 +2 - 1 = 3 indique que le systeme est trivariant.
1
5. 2HCI (g) 5 H2(9) + Cbk(9)

V=N-rs+pd=3-1-1+1-1=1indique que le systéme est monovariant.
s=1car B(g) = R(g) et p =1 car Ay, = 0
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