CHIMIE GENERAEE COUIRS 2
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I.es unités:

» Température: en Kelvin (K)  T(K) = T(°C) + 273,15
> Volume:en m? 1dm?=1L
» Pression: en bar

» Quantité de matiére: en mole (n)

> Energie: en joule (]) lcal —4.18]
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% / Le systeme thermodynamique -

Systéme = partie de 'univers qui fait 'objet de I’étude thermodynamique

Tout ce qui n"appartient pas au systeme = milieu extérieur

» Systéme ouvert: échange de matiére + énergie avec 'extérieur
ex: la cellule

» Systéme fermé: échange seulement d’énergie avec Iextérieur
ex: le circuit de fluide d’un réfrigérateur
> Systéme isolé: ni matiére ni énergie échangée avec ’extérieur
ex: I'univers en théorie est le seul systeme isolé
& ©

ettt — gr—— - R R O R R R R R R R R R R R R RO,



Un systeme compte ’énergie de tacon:

> quand il la recoit
» négative quand il la cede
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Parmi les propositions suivantes, lesquelles sont justes ?

A. Un systeme ouvert échange de ’énergie avec le milieu extérieur
B. Un systeme fermé échange de la maticre avec 'extérieur

C. Un systeme 1solé échange de ’énergie avec 'extérieur

D. Un systeme fermé échange de I’énergie avec 'extérieur



Parmi les propositions sutvantes, lesquelles sont justes ?

A. Un systeme ouvert échange de ’énergie avec le milieu extérieur
B. Un systeme fermé échange de la matiere avec 'extérieur

C. Un systeéme 1solé échange de ’énergie avec 'extérieur

D. Un systeme fermé échange de I’énergie avec 'extérieur

OUVERT FERME ISOLE o
- ENERGIE + MATIERE ENERGIE RIEN B
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[T/ Description d’un systéme

®

1.

Variable d’état: grandeur thermodynamique pouvant fluctuer et
mesurable, caractéristique d’un état du systeme

» Variable extensive: proportionnelle a la quantité globale de mati¢re du

systeme (masse m, volume V)

» Variable intensive: indépendante de la quantité globale de matiere du

systeme (pression P, température T, masse volumique Q)

Une équation d’état relie certaines variables d’état

Gaz partait: pas d’'interaction entre les molécule (modele théorique)

5 Laloi des gaz parfa1ts PV=n.R.T (R— cste des GP= 8,31 ]mol K
(n enmoletTen Ky S
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2. Fonction d’état: grandeur extensive qui ne dépend que des

variables d’état

» Sa variation AX ne dépend que de I’état initial et de I’état final du
systeme, elle est indépendante du chemin suivi pour passer de I’état

initial a I’état final AX =X, — X

» 1l existe 4 fonctions d’état:
’énergie interne U
L’enthalpie H
[’entropie S
[’enthalpie libre (&



Transformations

Le passage du systeme d’un état initial a un état final se fait par des
transformations. On retrouve:

» Transformation adiabatique: sans échange de chaleur avec I’extérieur

» Transformation isotherme: 4 température constante

» Transformation isobare: a pression constante (mnemo: la pression est en bar)

» Transformation isochore: 2 volume constant

e ——————— o~ —— = ———————
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4. Etat standard

Etat standard: état physique d’un corps 2 la pression standard P? et a la
température T considérée en °C ou en K

Pression standard: P’ = 1 bar = 10° Pa = 0,9872 atm = 750 mmHg # 1 atm

Etat standard de référence: état physique le plus stable d’un corps, a T
donnée et sous PV

Pour un constituant, il est possible de définir plusieurs états standards mais il

n’existe qu’un seul état standard de référence
® ®
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Exemple:

Les états standards de 'eau a 298K sont I’eau vapeur, liquide ou solide.
Mais parmi ces états, il n’y a qu’un seul état standard de rétérence selon

la'T:
> A 398 K (125°C), I’état standard de référence de I'eau est H,O (2)

> A 298 K (25°C), I’état standard de référence de ’eau est H,O(1)

>A 268 K (-5°C), I’état standard de référence de eau est H,O(s)




© Régles: les états standards de référence °

» Gaz rare: gaz parfait monoatomique

> Les éléments autres que les gaz rares: gaz parfait diatomique sous 1

bar, quelque soit la température
Ex: Hy(g), Ny(g), O,(g), Fa(g), Cly(g)

» Le carbone: carbone graphite C(s) a toute température sous 1 bar

» Le brome: dibrome liquide Br,(]) a toute température sous 1 bar

- » Liode: cristal d’iode I,(s) a toute température sous 1 bar |
® ®
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5. Nature des réactions chimiques:

» Réaction de syntheése: formation d’une espéce a partir de réactifs
quelconques ou de corps purs simples Ex: C(s) + O,(g) =CO,(g)

» Réaction de combustion : un hydrocarbure se décompose en eau (1) et
en dioxyde de carbone gazeux Ex: C,Hg(g) + 6 O,(g) = 4 CO,(e) + 4 H,O(0)

» Réaction de dissociation: rupture d’une ou plusieurs liaisons
Ex: Cly() = 2 CL(g)

» Réaction de mise en solution: le solvant se réarrange autour du soluté

_ pour minimiser I’énergie totale du systeme S
‘;O ‘O i




Parmi les propositions sutvantes, lesquelles sont justes ?

A. Une transformation isotherme se fait sans échange de chaleur
avec l'extérieur

B. La pression standard vaut 1 atm

C. L’état standard de référence du brome est le dibrome solide

D. Les fonctions d’état sont des grandeurs intensives

E.A, B, C, D fausses



Parmi les propositions sutvantes, lesquelles sont justes ?

A. Une transtformation isotherme se fait sans échange de chaleur avec
Iextérieur

B. La pression standard vaut 1 atm

C. [’état standard de référence du brome est le dibrome setde-liquide

D. Les fonctions d’état sont des grandeurs ttenstves-extensives

Isotherme: échange mais ca reste constant
Adiabatique: pas d’échange
° =1 bar = 10° Pa = 0,9872 atm = 750 mmHg # 1 atm
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111 / Premier principe de la thermodynamique “

[énergie se conserve, elle ne peut étre ni1 créée ni détruite: c’est la
conservation de ’énergie

La quantité d’énergie dans ’'Univers est donc constante



1. Energie interne U -

» Elle correspond a la somme des quantités de chaleur Q et du travail W
échangés entre le systeme et le milieu extérieur, exprimée en J

» Grandeur extensive indépendante du chemin suivi (a 'inverse de Q et W)
U= s e Wi = G
W = -PAV
AU = -PAV + Q

_ » Sile volume est constant, AU = Qv .

e ——————— e — 3 —— ———— ——
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2. Enthalpie H

Grandeur extensive plus adaptée pour les transformations isobares

H=U+PV

Pour une transformation isobare,
A H = A(U+PV)
= Ue s U B B
=AU + P AV
— PAV Q) & PAV AH=Qp

=




Pour une réaction isotherme et en considérant les gaz comme
parfaits,

AH = A(U+PV)=AU +A(PV)
PV=n.R.T

piatiies
225
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~ ©3. Capacité calorifique et

Capacité calorifique molaire ou massique: quantité de chaleur a apporter a
une mole (ou un kg) d’un corps put, a pression constante ou volume constant,
pour augmenter sa température de 1K sans changement de phase.

Q =m.c_.AT =n.C_AT

C en ].mol'" Kou cen Jke T KT -
V constant P constante =

AU = Qv AH = Qp
= m.c.AT = m.cpAT
= n.Cy. AT = n.Cp AT
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Quelle quantité de chaleur, sous la pression atmosphérique, faut-il

fournir a 400 grammes d’hydroxyde de sodium NaOH solide pour élever
sa température de 10K ?

Données: Cp(NaOH(s))= 85 J.mol'L.K'?  M(NaOH)= 40 g.mol!
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Quelle quantité de chaleur, sous la pression atmosphérique, faut-il

fournir a 400 grammes d’hydroxyde de sodium NaOH solide pour élever
sa température de 10K ?

Données: Cp(NaOH(s))= 85 J.mol'L.K'?  M(NaOH)= 40 g.mol!

Q=n.C AT

n=m/M
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1) On écritla formule Q =n.C.AT

2) On regarde I'unité de C Cp(NaOH(s))= 85 J.mol LK

3) On calcule n

4) On calcule Q
Q=n.C.AT =10x85x 10 =8500 ]
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» Cas des gaz parfaits

U et H d’un gaz partait ne dépendent que de la température
AU = Qv = n.C.AT
AH = Qp = n.Cp AT

» Cas des phases condensées

AN = Al =w C AL

Ici, Cp = Cy. On parle juste de capacité calorifique molaire C
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4. Enthalpie standard de formation

Une mole d’une espece dans son état standard est formée a partir de

corps simples se trouvant dans leur état standard de référence 2 la
température T

R
C(s) + O,(g) = CO,(g), on note ’enthalpie standard de formation AHf® (CO,(g))
NO(g) + 1/2 O,(g) = NO,(g) n’est pas la réaction de formation de NO,(g)
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» L’enthalpie standard de formation d’un corps pur dans son état
standard de référence est nulle

AHf® (corps pur dans état de référence)=0
Ex: AHF(H,(g)) = 0 kJ.mol-1
AHf(H, () # 0 kJ.mol-1

> Si on connait les AHf® des éléments intervenant dans la réaction,

AHr°= % v . AHf® finaux =) v . AHf® initiaux

Ex: 250,(g) + O,(g) = 2505(g)
Données: AHf”: SO,(g) = -300; O,(g) =0; SO;(g) = -400

. AHr® = 2x(-400) — (0+ 2x(-300))
© = 800 — (-600) = -800+600 = -200 k.mol-1 1
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5. Energie de liaison

[’énergie de liaison d’une molécule diatomique AB, notée D,_g,
correspond a la variation d’énergie interne standard qui accompagne la
réaction au cours de laquelle une mole de AB a I’état gazeux est
dissociée, a 0 K, en deux radicaux a I’état gazeux selon :

A-B(g) = A*(g) + B*(g)

D, s = AHr°

R R R R R R R R R R R R



» L énergie de liaison est toujouts positive car c’est ’énergie apportée
a la réaction pour casser une liaison
Rappel: le systeme compte ['énergie de facon positive quand il la regoit
» en k].mol!

AHrt° = > v . El corps initiaux - > v . El corps finaux

Seul fois ou on a 1nitiaux — finaux !
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6. Enthalpie standard de changement d’état }

FUSION




7. Chaleur de réaction isotherme

[enthalpie standard de réaction a P constante est égale a la chaleur de
réaction. ArH® = Qr

» ArH° > 0 : réaction endothermique, elle absorbe de la chaleur.

» ArH° < 0 : réaction exothermique, elle ceéde de la chaleur.

» ArH° = 0 : réaction athermique, elle n’échange pas de chaleur.

e —————————— g —— ——— S ——r ——————
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®1IV/ Loi de Hess ¢

[’enthalpie standard de réaction AHr® est indépendante du chemin suivi
au cours d’une transformation et ne dépend que de I’état initial et final
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V/ Loi de Kirchhoff

Elle permet de déterminer ’enthalpie standard d’une réaction a une
température I” quelconque en connaissant sa valeur a une température T

ArH°(T,) = ArH°(T,) + AT.(3 v.C -> V.C

pfinaux p.initiaux)

Forme simplifiée: H(T2) = H(T1) + AT x ACp
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Exemple d’application loi de Kirchhoff: e

On considere la réaction sutvante: CH,(g) + 4Cl,(g) = CCl,(g) + 4HCI(g)
—> Calculer I'enthalpie standard de cette réaction a 698K

Données:

ArH®(298K)= - 400 k].mol!

C% (J.K-Lmol!): CH,(g)= 36 / Cl,(2)= 34 / CCl,(2)=84 / HCl(g)=29

Réponse: H(T2) = H(T1) + AT x ACp
> AT=698-298= 400 K - ACp= 4x29+84 — 4x34 — 36 =28 J.K-".mol"

ArH®(698K)= ArH°(298K)+ AT x ACp
ArH®(698K)= - 400 000 + 400 x 28
ArH°(698K)= - 388,8 kJ.mol"!



VI / Entropie S

Le deuxieme principe de la thermodynamique = principe d’évolution
permet de savoir si la réaction est spontanée ou non

Plus entropie augmente, plus le désordre microscopique augmente

Une transformation spontanée (irréversible) augmente 'entropie d’une
systeme 1solé

[untvers étant considéré comme un systeme 1solé, son entropie augmente
continuellement
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[’entropie augmente si le désordre croit, donc quand:

> T A

» Fusion

» Vaportisation

» AV

» Dilution d’une solution

» Dissolution d’un solide

» /1 nombre de molécules gazeuses
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Utilité de 'entropie

* Pour un systeme isolé,
» AS=0 : Evolution réversible, en équilibre
» AS>0 : Transformation spontanée, irréversible

» Loide Hess: ASt® =Y v.AS%. - 0.AS°,

finaux initiaux

K [’entropie d’un corps pur au 0 absolu ( T=0K=-273,15°C ) est
nulle (AS=0) AS (0K) =0

corps put

% Donca 298 K, AHf° = 0 mais AS > ()

COl‘pS pur corps pur O |




VT Enthalpie libie G et eneroie libre B

» On utilise Penthalpie libre G dans le cas de transformation a T et P
constantes (G'TD)
AG=AH-TAS

La loi de Hess est applicable a ’enthalpie libre
AGr°= Y v . AGf° finaux =) v . AGf® initiaux

» 1’énergie libre F est utilisée dans le cas de transformations 2 T et V
constants

AF=AU-TAS




“Evolution spontanée

Soit la réaction : A+B «—C+D

» AGr°<0 : transformation spontanée, exergonique, libére de I’énergie dans
le sens de formation C+D

» AGr°=0 : transformation a ’équilibre, n’évolue pas

» AGr°>0 : transformation endergonique (absotbe de I’énergie), non

spontanée dans le sens de formation C+D mais favorable dans le sens
A+B

on sbontanée sionifie que bour se tfaire, 1l faudra abpborter de ['énervie a la réaction
ON Y2 ée signifie que pour se faire, il faudra apporter de 'énergie ¢ &
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On considere la réaction de formation de ’acide chlorhydrique :

H,y(g + Cl(g =2 HCl (g
Calculer ’enthalpie libre standard de cette réaction a 300 K

Données: AHf"(k].mol-1): HCl(2)=-90 Cl,(g)= 0 H,(g)=0
S° (J. K-1.mol-1): HCl(g)=190 Cl,(2)=220 H,(2)=130



@ N A . N .
On considere la réaction de formation de ’acide chlorhydrique :

H,y(g + Cl(g =2 HCl (g
Calculer ’enthalpie libre standard de cette réaction a 300 K

Données: AHf"(k].mol-1): HCl(2)=-90 Cl,(g)= 0 H,(g)=0
S° (J. K-1.mol-1): HCl(g)=190 Cl,(2)=220 H,(2)=130

AG=AH-TAS



< AG=AH-TAS
H,(g) + Cly(g) = 2 HC (g)
AHF(k].mol-1): HCl(©)=-90 ClL(2)=0 H,()=0
S° (J.K-1.mol-1): HCl(@)=190 Cl,(2)=220 H,()=130

AR AN S8
=2x(-90) -0 = 2x 190 — (130 + 220)
= - 180 kJ/mol = 380 — (350)
= - 180 000 J/mol = 30 J/mol

AG = AH - TxAS
= - 180 000 — 300 x 30
= - 180 000 -9 000 =-189000] = - 189 k].mol'!
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Exercice: cycle thermodynamique




Correction:

Construisons un cycle thermodynamique :

COyg + " Hyy

-AHY

AH’= AH% - AR’ =437-238

AHO
e Lt o e e it Ha O,
ArHO 2
COw + HyOy,

A.N. : A, H® = 40,9 kJ.mol
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