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AVANT-PROPOS

Tout ouvrage d’enseignement demande un choix des éléments du contenu et un choix du mode
d’exposition. Précisons ici les notres :

Ouvrage de réflexion sur les bases de la thermodynamique chimique et non recueil de formules :
nous avons accordé une place importante a I’introduction des fonctions enthalpie et enthalpie libre,
a la distinction entre coefficients calorimétriques et coefficients énergétiques. Nous voudrions,
qu’au-dela des formules, I’étudiant posséde une notion claire et concréte de leur contenu. Ces pre-
miers ¢léments pourront servir de point de départ a un approfondissement ultérieur de la thermody-
namique en chimie ou en physique, au cours du 2¢ cycle d’études supérieures. 3

Ouvrage de 1 cycle d’enseignement supérieur (DEUG, Classes préparatoires, Ecoles d’ingé-
nieurs, IUT (options Chimie)) : nous n’étudions que les systémes idéaux qui donnent, malgré tout,
une image approximativement valable des systémes réels. Nous n’avons pas abordé la question de la
définition de la température thermodynamique dans sa relation avec la définition de I’entropie.
Nous avons renoncé a [’utilisation systématique des dérivées partielles ; ces notions, connues de
I’étudiant du point de vue mathématique, représentent souvent une énorme difficulté dans leur app-
plication a la physique. Nous avons choisi, pour cet ouvrage élémentaire, la compréhension physi-
que (avec une inévitable lourdeur) contre 1’élégance inégalable des démonstrations mathématiques
qui resteraient incomprises.

Outil de travail, d’apprentissage, et non traité de référence : la forme de I’ouvrage est dérivée des
techniques de I’enseignement programmé. Nous sollicitons le travail du lecteur, y compris pour
I’élaboration du contenu, par un appel continuel a la résolution d’exercices.

Signalons enfin quelques choix mineurs :

La température figurant dans la formule AS = AQ / T, est fondamentalement la température
du milieu extérieur et non celle du sytéme. Cette distinction est de peu d’importance pour le chimiste
qui les confond habituellement. Nous tenons cependant a la maintenir au moins au niveau de
I’exposé des principes, pour faciliter une généralisation ultérieure éventuelle.

La chaleur regue est représentée par 6Q ou AQ, ’entropie regue par A S, I’entropie créée par do
ou Ag, le travail recu par 6W ou AW. Ces notations sont mauvaises car elles pourraient suggérer
I’existence de fonctions, alors que les grandeurs citées sont de simples quantités mesurables. Aucune
autre solution, permettant de représenter a la fois des quantités finies et des quantités infiniment
petites, ne s’est offerte a nous : supprimer A et conserver § est contradictoire ; représenter une quan-
tité infiniment petite par Q ou W nous semble peu admissible.

Ne pouvant tout traiter, nous ne présentons pas la notion d’énergie libre, préférant insister sur la
notion d’enthalpie libre, d’usage plus fréquent.

Nous n’abordons pas I’étude des machines dithermes, sans intérét en chimie. Les six premiers cha-
pitres présentent I’exposé des principes de la thermodynamique et leurs applications pratiques aux
systémes de gaz parfaits (loi d’action de masse).

Ensuite, nous présentons la notion de potentiel chimique, I’étude des solutions aqueuses, celle des
équilibres, quelques notions d’électrochimie et les notions fondamentales pour aborder les change-
ments de phase des corps purs ou des mélanges , la lecture et la compréhension des diagrammes qui
s’y rapportent.
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PREMIER PRINCIPE

1. Généralités : Systéme, Chaleur, Travail

1.1. Variables d’état d’un systéme.
1.1.1. SYSTEME.

On appelle systéme la portion d’espace (et son
contenu) limitée par une surface réelle ou fictive, ot
se situe la matiére étudiée. Le reste de l'univers est
alors considéré comme un accessoire, dont 'utilité
n’apparait que dans les échanges qu’il peut avoir
avec le systéme : on I’appelle «milieu extérieur». Cette
distinction est purement arbitraire ; mais il faut la
conserver continuellement a I’esprit pour écrire cor-
rectement les relations physiques.

1.1 a Soit un point matériel m et la terre, que l'on
suppose isolés du reste de l'univers ; on ne prend en
compte que les forces liées a la pesanteur. Quels
systémes peut-on choisir ? Représenter schématiquie-
ment les seules forces exercées par l'extérieur sur le
systéme choisi dans chacun des cas.

B Dans chaque cas, la limite du systéme est
figurée par un pointillé.

2e systéme :
la terre

ler systéme :
le point matériel

3e systéme :
I’ensemble

7 N
/ m \

\
/ '

/
S

>
P

——

> >

P =force de F =force d’attraction

pesanteur eXercée sur la terre par
le point matériel.

Aucune force exercée par
I'extérieur.

1.1 b On réalise la réaction de neutralisation d’une
solution aqueuse de soude en versant dans celle-ci
une solution aqueuse d’acide chlorhydrique contenue
dans une burette. La neutralisation est achevée (virage
de la phénolphtaléine) lorsque 12 cm? ont été versés
a laide de la burette qui en contenait initialement
25 cm?. Peut-on définir plusieurs systémes pour étu-
dier cette réaction ? Quel sera le plus commode ?

B On choisira comme systéme commode, la
solution de soude contenue initialement
dans le bécher et les 12 cm® de HCI ajoutés.
Remarquons que dans I’état initial, le systéme
est composé de deux parties distinctes (bé-
cher et 12 cm3 HCI dans la burette) et que
dans D’état final, le systéme est unique et
homogéne. Rien n’empéche de considérer
comme systéme I’ensemble bécher et burette,
mais comme les 13 cm? restant dans la bu-
rette ne participent pas a la réaction, le choix
possible, eut été inutilement compliqué.

Un systéme est dit ouvert lorsqu’il peut échanger
de la matiére et de I’énergie avec le milieu extérieur.

Un systéme est dit fermé lorsqu’il peut seulement
échanger de I’énergie avec le milieu extérieur.

Un systéme isolé n’échange ni énergie, ni matiere
avec le milieu extérieur.

1.1. ¢ On verse de l'acide chlorhydrique HCI en solu-
tion aqueuse dans une solution saturée de carbonate
de sodium (Na,CO;). La réaction suivante a lieu :

ZHZq + CO;;q - H20+C02g



2 Premicr principe

Quels systémes peut-on choisir en pratique ? Indiquer
dans chaque cas s'il s'agit d’un systéme ouvert ou
fermé.

W /¢ systéme : ensemble de la solution aqueu-
se ; il est ouvert car CO, s’échappe et, éven-
tuellement, Na, CO; solide se dissout.

2¢ systéme : I’ensemble des corps impliqués
dans la réaction (réactifs et produits) ; le
systéme est alors fermé bien qu’il comporte
une phase liquide, une phase gazeuse, et
éventuellement, une phase solide (Na,CO,
en exces).

Un systéme est constitué d’une seule phase s’il ne
comporte qu’un liquide, qu’un solide ou qu’un gaz.
La phase est homogéne si les propriétés physiques
sont les mémes en chacun de ses points.

Un systéme est hétérogéne s’il comporte plusieurs
phases ou si la phase unique a des propriétés diffé-
rentes selon les régions considérées.

1.1 d Dans le cas de l'exercice 1.1 c, quel est le nombre
de phases ?

B Si le systéme choisi est uniquement formé
de la phase liquide, il n’y a bien entendu,
qu’une phase. Mais si ’on considére comme
systéme, l’ensemble des produits et réactifs
(solution + CO, gazeux + éventuellement
Na,CO; solide en exceés), il y a 2 ou, éven-
tuellement, 3 phases.

1.1.2. ETAT D’'UN SYSTEME.

Connaitre I’état d’un systéme, c’est fixer la valeur
du nombre minimum de grandeurs, permettant de
reconstituer expérimentalement, sans ambiguité, le
systéme avec un ensemble de propriétés parfaitement
définies.

1.1 e Parmi les expressions suivantes, quelles sont
celles qui vous paraissent définir correctement ['état
d’un systéme :

—de lazote,

— une mole d'azote,

— une mole d’azote a 0°C,

— une mole d'azote a 0°C, sous la pression de 1 atm,
— une mole d'azote a 0°C sous la pression de 1 atm,
sous un volume de 224 1,

— une mole d'azote a 0°C sous 1 atm, pour un volume
de 22.4 [ et de masse volumique 1,256 g.cm 2.

B Les trois premiéres descriptions sont insuf-
fisantes ; les deux derniéres comportent des
renseignements hon indispensables car l’ex-
périence montre que leurs valeurs sont déter-
minées lorsque les autres données sont fixées.
Pour connaitre 1’état du systéme, il suffit de
dire : «Une mole d’azote a 0°C sous la pres-
sion de 1 atmy.

Les grandeurs prises en nombre minimum, qui défi-
nissent I’état du systéme, sont dites variables d’état.
On peut en général les choisir librement, parmi les
grandeurs attachées au systéme, en fonction des com-
modités de I’étude. Mais leur nombre est bien déterminé.

1.1 £ Un gaz de nature. déterminée, peut présenter
entre autres, les propriétés suivantes . nombre de
moles, volume, température, pression, indice de visco-
sité, couleur, masse volumique Combien un tel
systéme comporte-t-il de variables d’état ? Quelles
sont les variables les plus commodes ?

M Seule ’expérience nous renseigne. Essayons
d’envisager les renseignements nécessaires
pour constituer sans ambiguité un systéme ;
on exigerait par exemple de connaitre le
nombre # de moles, le volume V et la tempé-
rature T. On constaterait alors que la pres-
sion P, la couleur, la masse volumique p,
I’indice de viscosité m prennent une valeur
déterminée que l’on ne peut modifier sans
modifier aussi les valeurs de n, Vou T. Il y
a donc 3 variables d’état. n, V, T est un en-
semble de variables d’état commode, de méme
que n, P, T ou n, p, P ou n, p, T. Choisir
couleur, température, pression ne convien-
drait pas car parmi ces variables aucune ne
fixerait la quantité de matiére.

Un état étant défini par la valeur de ses variables
d’état, par définition, toutes les autres grandeurs ont
une valeur déterminée. On dit que ce sont des fonc-
tions d’état. Par exemple, la pression d’un gaz est
fonction des variables : nombre de moles, volume,
température ; il en serait de méme de l'indice de ré-
fraction ou de toute autre propriété.

1.1.3. LES GAZ.

Nous venons de voir qu’un gaz est décrit par 3 varia-
bles d’état. Entre les 4 variables les plus couramment
utilisées, P, V, T, n (nombre de moles), il existe donc
une relation appelée équation caractéristique.

En premiére approximation (suffisante pour les pro-
blémes élémentaires de chimie), nous considérerons
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que tous les gaz se comportent comme des gaz par-
faits. C’est dire qu’ils suivent la loi de Mariotte ; le
produit P . V ne dépend que de la température, est
indépendant de la nature du gaz et est proportionnel
au nombre n de moles,P.V =n. ftT)'

1.1.4. ECHELLES DE TEMPERATURE.

La température traduit numériquement (et de
fagon fidéle) I'impression de chaud et de froid que
nous ressentons. L’échelle la plus commode, dite échel-
le thermodynamique de température, s’identifie a
I’échelle Kelvin des gaz parfaits.

Dans celleci, on pose par définition que la tempé-
rature est une fonction linéaire du produit P . V d’un
gaz parfait (f, = RT dans la formule ci-dessus).
De plus, on fixe a 273,16 la valeur de la température
au point triple de ’eau. La formule PV = nRT permet
alors d’obtenir la valeur en kelvins (symbole K) de
la température. Dans le systéme international (SI),
R =8,314J.K ! .mol!.

En pratique, on utilise également la température
Celsius, dont 1’unité, le degré Celsius (°C) par conven-
tion, est prise égale au kelvin : 1°C = 1 K. Mais ’ori-
gine de I’échelle est décalée. La température de la
glace fondante sous la pression atmosphérique est de
273,15 K ; elle est prise comme origine des tempéra-
tures Celsius. La correspondance entre les 2 indica-
tions des échelles est donc représentée par la formule
T = 273,15 + 6 ou T est la température thermody-
namique et 6 la température Celsius.

1.1 g Quelles sont en kelvins les températures d’ébul-
lition et de congélation de l'eau pure, sous la pression
atmosphérique ?

B Congélation : 273,15 K ; ébullition : 373,15 K

1.1.5. LES SOLIDES ET LES LIQUIDES.

Il existe de méme une équation caractéristique
liant n, P, V, T pour les solides et les liquides. Mais,
en pratique, les variations relatives de volume des
corps sous ces états sont bien plus faibles que celles
des gaz. Aussi nous négligerons dorénavant I'influence
des variations de pression sur les solides ou les liquides
et nous considérerons que leur volume est invariable.
L’état d’un solide ou d’un liquide ne dépend alors que
de la température (en plus du nombre de moles).

Nos conventions.

— Les formules comportent essentiellement
la température thermodynamique T exprimée
en kelvins (K), plus rarement la température
Celsius @ exprimée en degrés Celsius (°C) :
T=273,15+6

Tous les gaz sont supposés parfaits :

pPv =nRT
avec R = 8,314 J. K !.mol"!.
(ou R = 0,082 LatmK ™! .mol ™).
— L’état des solides et des liquides ne dépend

que d’une seule variable d’état physique : la
température.

1.1.6. UNITES DE PRESSION.

Nous utiliserons le systéme international dont
I'unité de pression est le pascal (symbole Pa) ou
newton par métre carré. Son multiple, le bar (1 bar =
10° Pa) est d’emploi commode car sa valeur est voisine
de la pression atmosphérique habituelle. En chimie, on
utilise encore beaucoup l'unité appelée «atmospheére
normale» (symbole : atm): 1 atm = 1,01325 bar ; c’est
la pression équilibrée par une colonne de 760 mm
de mercure a 0°C. On dira encore que 1 atm équivaut
a 760 mm de mercure a 0°C, ou encore a 760 torr.

Ainsi :

1 bar = 10° Pa
1 atm =1,01325bar = 1,01325.10° Pa
760 mm Hg = 760 torr = 1 atm

1.2. Calorimétrie.

La vie courante nous suggére la notion de chaleur.
La mesure d’une quantité de chaleur est réalisée a
I’aide d’un calorimétre. Parmi les nombreux dispositifs
calorimétriques, nous ne décrirons que le plus simple.

LE CALORIMETRE ADIABATIQUE DE BERTHELOT.

Schématiquement, il est composé d’un seau calo-
rimétrique rempli d’eau, dans laquelle plonge un
thermométre. On le dit «adiabatique» (1) car on
admet que l'indication du thermométre ne varie pas
au cours du temps si on ne se livre a aucune manipula-

(1) Adiabatique = sans apport de chaleur du milieu extérieur.
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tion (c’est une idéalisation satisfaisante de la réalité).
Autrement dit, aucun échange de chaleur n’a lieu
avec le milieu extérieur. Une manipulation consiste
a mettre en simple contact (2) un corps (ou un ensem-
ble de corps) avec I’eau du calorimétre. On mesure la
quantité de chaleur cédée (en valeur algébrique) par le
corps a l’eau, en notant la variation de température
de I’eau du calorimétre.

L’unité de quantité de chaleur est I'unité d’énergie
du systéme international, le joule (symbole J). Elle
est assez petite par rapport aux opérations usuelles :
4,18 J permettent d’élever de 1 K la température de
I g d’eau (il est conseillé de garder cette valeur en mé-
moire, en vue des applications pratiques) (3).

1.2 a Un calorimétre contient 2 000 g d’eau a 18°C.
On y plonge une masse métallique. La température se
stabilise a 23,5°C. Quelle quantité de chaleur le calo-
rimétre a-t-il reque ?

B AQ =4,18.2000. (23,5 —18) = 45980 J.

— L’échange thermique se réalise aussi avec les ac-
cessoires du calorimétre qui absorbent de la chaleur :
les parois du seau calorimétrique, I’agitateur, le ther-
mometre.

On appelle valeur en eau ou masse en eau du calo-
rimétre (M,) la masse d’eau qui préléverait la méme

(2) Par simple contact, on entend qu'aucun travail mécanique n’'est
échangé.

(3) On utilise encore parfois dans les anciennes tables thermodynami-
ques I'unité appelée calorie (symbole : cal) : 1 cal = 4,184 J. Dans le
domaine technique, le kilowattheure (kWh), unité d’énergie et non pas de
puissance, sert a mesurer des énergies d’un ordre de grandeur corrcspgn-
dant aux opérations de la vie domestique : 1 kWh =3,6 MJ =3,6.10° J.
Le multiple kilojoule de I'unité SI permet d’apprécier la valeur calorique
des régimes alimentaires. 1 kJ =1 000 J.

quantité de chaleur que les accessoires dans les mémes
conditions expérimentales.

1.2 b Pour élever la température de 1°C, il faut 3,8 1
par g de verre, 0,38 J par g de laiton, 0,125 J par g de
mercure. Quelle est la masse en eau d’un calorimétre
constitué de 400 g de laiton (seau, agitateur), 40 g de
verre, 10 g de mercure (thermomeétre) ?

B Chaleur nécessaire

0,38.400 +3,8.40+0,125.10= 30517
M, =305/4,18 = 73,0 g d’eau

1.2 ¢ Un calorimétre contenant 2 000 g d’eau est
initialement a la température de 20°C. On y ajoute
500 g deau a 40°C. La température finale est de
23,8°C. En déduire la masse en eau M, de ce calo-
rimétre.

B (2000 + M,).(23.8 - 20)
=500 (40 — 23.8)
M, = 131,6 g d’cau.

1.3. Les corps purs et la chaleur.

On connait des sources de chaleur (chauffage élec-
trique par effet Joule, bec a gaz ...) et 'on sait, direc-
tement ou indirectement, mesurer les quantités échan-
geées. Si ’on donne de la chaleur a un corps pur, deux
éventualités peuvent se produire, soit ce corps pur
voit sa température varier, soit cette derniére reste
constante lorsque le corps subit un changement d’état.

1.3.1. CAPACITE CALORIFIQUE.

En général, la température du corps pur varie. C’est
ce que l'on observe pour l’eau du calorimétre par
exemple. Le corps pur présente toujours dans ce cas
un aspect homogéne (on dit que I’on a une seule phase:
toute I’eau se présente a 1’état liquide, par exemple).
Il est caractérisé par sa capacité calorifique.

On appelle capacité calorifique d’un corps pur,
le rapport de la quantité de chaleur reque a 1’éléva-
tion de température qu’elle provoque (dans des cir-
constances qu’il faut préciser).

-8Q valeur moyenne)
€ AT( y

ou
g = Z—? (valeur limite) (1)

(1) On note dT car il s'agit bien d’une variation infinitésimale de la
fonction T ; dT est une différentielle. Par contre, il n’existe pas de fonc-
tion Q et §Q n’est qu’une quantité infiniment petite de chaleur.
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Dans le cas des liquides ou des solides, cette va-
leur est en général bien déterminée. Elle ne dépend
pratiquement pas de la pression (et donc du volume
spécifique).

1.3 a Un bloc de cuivre pris a 80°C est placé dans
un calorimétre (masse en eau M, = 200 g) rempli
initialement de 2 000 g d’eau. La température du
calorimétre passe de 18°C a 18,2°C. Quelle est la
capacité calorifiqgue du bloc de cuivre ?

B © (80 — 18,2) =4,18.2200. (18,2 — 18)
¢ =2981K!.

La quantité de chaleur nécessaire pour élever la
température d’un corps est souvent donnée par la
formule :

AQ =% .AT

(cette formule suppose que I’élévation de température
soit bien provoquée par la fourniture de chaleur,
accompagnée éventuellement d’un travail lié a la
dilatation, en I’absence de tout autre travail et de tout
changement d’état).

1.3 b La capacité calorifique d’un gramme de plomb
vaut 0,126 J.K™'. Comparer les quantités de chaleur
recues par le systéeme (1 g de plomb) dans les deux
expériences suivantes :

A : 1 g de plomb pris a 14°C, plongé dans un calo-
rimétre, prend la température de 15°C,

B : 1 g de plomb pris @ 14°C regoit un bloc de fer
tombant de 1 m de hauteur ; sa température passe a
15°C.

M En A, AQ, =% .AT = 0,126 . (15 — 14)
= 0,126 J. En B, AQ = 0 ; la formule précé-
dente n’aurait pas de sens. Ici, 'augmenta-
tion de température est liée & un travail
mécanique reqgu et non a un échange de
chaleur.

On rencontre ici la difficulté essentielle de la ther-
modynamique :

— la variation de température n’est pas obligatoi-
rement liée & un échange de chaleur ;

— pour passer d’un état initial a un état final don-
nés, la quantité de chaleur échangée n’est pas déter-
minée ; elle dépend de la maniére dont s’effectue la
transformation.

La capacité calorifique est souvent exprimée pour
1 mole de matiére ; on parle alors de capacité calorifi-
que molaire (ou chaleur molaire), représentée par C,
exprimée en J.K™ !.mol” !. Si 'on prend l'unité de

masse comme unité de quantité de matiére, on parle de
chaleur spécifique (J.LK™'.g” ') ou de chaleur massi-
que ; on la représente par c.

1.3 ¢ On plonge un bloc de cuivre de 800 g pris @ 80°C
dans un calorimétre dont ['équivalent en eau est
2 200 g (ensemble : bombe, calorimétre, eau et acces-
soires). La température de !'eau passe de 18°C a 20°C.
Calculer la capacité calorifique molaire C et la chaleur
spécifique c du cuivre.

B Capacité calorifique du bloc : 800 c.
800. ¢ . (80 — 20) =4,18.2200.(20 - 18)
¢=0384JK ' g,
C = Mc = 63,5 .0,384 = 24,4 J.K 'mol™.

Les capacités calorifiques molaire ou spécifique sont
fonction de la température. Cependant, cette variation
est relativement faible. On trouve toujours dans les
tables la valeur a 25°C. En I’absence d’autres rensei-
gnements, on peut la considérer comme constante,
au moins dans un intervalle limité. Quelquefois, on
dispose des valeurs de 100 en 100°C ou d’une formule
de type :

C=a+p6 + 62 ou C=a +8T+~T?
ou
c=a +b'0+c'0? ou c=da"+b"T+"T?

(Les coefficients tels que o, § et vy sont des cons-
tantes déterminées expérimentalement).

1.3. d On trouve pour le cuivre :

6en°C 0 20 100

cenJK'g'| 0381 0,385 0,393

Donner a', b', ¢’ dun développement de c sous la
forme précédente.

B Trois relations sont obtenues en écrivant
successivement la valeur connue de ¢ pour
60 =0:;0=20;6=100.
0,381 =a'
0,385 =2a"+20b" +400c’
0,393 =a’ + 100 b" + 10 000 ¢’
Dol :c = 0,381 +22.107% 6 — 107¢ 92.

1.3 e Quelle est la quantité de chaleur nécessaire pour
élever de 0 @ 100°C, la température de 1 gde cuivre ?

B Rappelons la définition de la capacité calori-
fique ¢ = 8Q 4y sa forme équivalente ¢ = 5Q
dT de
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soit : 8Q = ¢ df. Pour un changement impor-
tant de température :

AQ = /cdo AQ = /(a+b9+c02)de

100 + 2:2.107* . 10* _ 1.1076.10°
2 3

= 0,381 .
=389JK™".

1.3 £ Quelle erreur relative commet-on si, dans l'exer-
cice précédent, on se contente de prendre :

c=0381JKtgt?

®AQ =0,381.100=38,1J.g7!
Erreur absolue : 38,9 — 38,1 = 0,8.

Erreur relative : - 0:8 x 100 = 2 %.
8.9

— Dans le cas des gaz, on utilise deux capacités
calorifiques remarquables : en effet, les propriétés
énergétiques des gaz varient beaucoup selon que le
volume est, ou non, constant.

Capacité calorifique a volume constant : on la dé-
termine en mesurant la quantité de chaleur nécessaire
pour élever de 1 K la température du gaz lorsqu’il
est contenu dans un récipient clos non dilatable. On
la représente, pour un systéme pris dans sa totalité,
par &, ou par C_ si I'on considére une mole ; ou par
¢, pour 1 g.

Capacité calorifique a pression constante (symbole

ou Cp ouc ) il faut mesurer la quantité de chaleur
necessaire pour élever de 1 K la température du gaz
lorsqu’il peut se détendre de maniére a conserver
sa pression constante malgré 1’augmentation de tempé-
rature. On peut envisager qu’il soit contenu dans un
cylindre horizontal fermé par un piston, coulissant
sans frottement et soumis a l’action d’une pression
constante sur sa face extérieure. Mais le plus souvent
le gaz évolue a pression constante, directement au
contact de I’atmosphére.

1.3 g Dans le dispositif ci-dessous, de l'oxygéne sort
d’un réservoir a une pression trés légérement supérieu-

Chauffage
0, électrique [ 2
(— Atmosphere

I.l...l

| (s

N U
1 Réservoir |

Détendeur

re a la pression de l'atmosphere, il prend la tempéra-
ture 0, en circulant dans un bain a température cons-
tante. Il est réchauffé par chauffage électrique et l'on
mesure sa température 0, a la sortie. Pour un débit de
288 g a la minute, on fournit une puissance calorifi-
que de 88 J.s™ . Les températures 0, et 0, sont res-
pectivement 80°C et 100°C.Calculer la chaleur spécifi-
que et la capacité calorifique molaire a pression cons-
tante de l'oxygéne.

288

M Par seconde, il passe - 4,80 g d’oxygeéne.

88 =4,80. cp . (100 — 80) ;
= 0917JK g™t

Cp =¢, -M=0917.32=293JK ".mol™".

1.3.2. CHALEURS LATENTES.

1l peut arriver également que ’apport d’une quanti-
té de chaleur a un corps pur ne provoque pas d’éléva-
tion de température. Par exemple, de ’eau portée a
ébullition passe a 1’état de vapeur tout en restant a
100°C. On parle de chaleur latente : elle est liée a
un changement d’état physique. Dans le cas de 1’ébul-

lition, I’eau existe simultanément sous forme d’un
liquide et d’une vapeur ; on dit que «2 phases sont en
présence».

1.3 h Citer d’autres changements d'état.

B Fusion de la glace : le thermométre indique
0°C malgré I'apport de chaleur tant qu’il y a
coexistence des phases liquide et solide.
Fusion du plomb ; sublimation de l'iode ...

La quantité de chaleur échangée avec le milieu
extérieur pour faire passer, a température et pression
constantes, une mole d’un corps pur d’un état physi-
que a un autre se nomme suivant le cas :

® chaleur latente de fusion (L ) : passage du solide
au liquide ;

® chaleur latente de vaporisation (L) : passage du
liquide a la vapeur ;

® chaleur latente de sublimation (L)
solide a la vapeur.

Ces chaleurs latentes sont mesurées expérimenta-
lement a pression constante. Elles s’expriment en
joules (ou kilojoules) par mole (ou par gramme).
Elles correspondent, par exemple pour le passage
de I'état liquide a 1’état gazeux, a l’énergie qu’il
faut apporter pour vaincre les forces de cohésion
intermoléculaires et fournir le travail de dilatation
correspondant au changement d’état.

: passage du
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1.3 i 1l faut fournir 152,5 kilojoules pour transfor-
mer 50 g de glace ¢ — 20°C, en vapeur @ 100°C.
Calculer la chaleur latente molaire de vaporisation
de leau.

(Cgl =21JK 'g !, Lf(H20) = 6025J.mol™ 1).

ace

W 152500=2,1.50.20 +60%8-50

+4,18.50.100 4 & .50
18
L, = 40 600 J.mol™!.

1.3 j Quelle sera la température finale de I'eau d’un
calorimétre si l'on ajoute 100 g de glace a 0°C aux
2 000 g deau a 22°C présents initialement dans
le calorimétre ? (M, = 120 g ; Lf(H7O) =335J.¢g1).

W418.2120(22 —60) =335.100+4,18.100.6
Température finale = 17,4°C.

D’autres transformations peuvent également s’ef-
fectuer a température constante et s’accompagner
d’échanges de chaleur. Il s’agit des transformations
«allotropiques» de certains corps purs, par exemple
le passage du soufre solide de la forme orthorhom-
bique a la forme monoclinique (changement d’état
cristallin).

1.3 k Citer les deux formes allotropiques du carbone
solide.

B Carbone graphite et carbone diamant.

1.4. Les mélanges et la chaleur (en ’absence de réaction
chimique).

Si aucune réaction chimique, ni aucun changement
d’état, ne se produit dans le mélange étudié, la quantité
de chaleur fournie provoquera une augmentation de
la température. Il existe une capacité calorifique
(a pression ou a volume constant) de ce mélange.
On peut la calculer trés souvent en faisant la somme
des capacités calorifiques partielles des constituants
du meélange pris a 1’état pur (1) et dans les mémes
conditions.

1.4 a Calculer la capacité calorifique molaire a volume
constant de l'air (298 K ; 1 atm).

(1) Ce calcul n’est en fait qu’une approximation. Il serait rigoureux
pour des gaz parfaits et aussi pour des liquides ou solides se mélangeant
sans dégager ni absorber de la chaleur (a toute température) ou dont la
rhaleur de mélange ne varie pas avec la température.

t CV(NZ) =20,7JK *.mol™t.
e -1 -1
Cv(oz) =21,1J K " .mol™".

B Composition de l'air : 4 parties d’azote et une
partie d’oxygéne (en moles ou en volumes).

C, de lair =%. 20,7 +é.21‘,1
=20,8 1K™ mol "'

1.5. Description d’une réaction chimique.

1.5.1. AVANCEMENT D’UNE REACTION CHIMIQUE.

Les variations du nombre de moles de chaque espéce
chimique présentes dans un récipient clos et impliquées
dans une réaction chimique ne sont pas indépendantes;
si 'on connait la variation du nombre de moles de
I’'une des espéces chimiques, toutes les autres s’en
déduisent.

1.5 a Soit la réaction : N, + 3 H, ~ 2 NH; ; si dans
un réacteur fermé 1 mole de N, disparait, de combien
varie le nombre de moles de H, et de NH; ?

B |a steechiométrie de la réaction nous montre
qu’il y aura disparition de 3 moles de H, et
apparition de 2 moles de NH;.

1.5 b Appelons Py Mgy Moy respect’ivement le
nombre de moles de NZ,ZH2 et NH; présentes dans
le réacteur. Il disparait 0,1 mole de N, ; on l'exprime
rln, =-— . j :
pa N 0,1. Exprimer A11H2 et AnNH3
B An N, =

—0,1 34, =—03;0ny, =02

1.5 ¢ Conservons le méme exemple. Exprimer les re-
lations entre les variations infinitésimales : anz’
dny 8 et dn N,

B La steechiométrie nous apprend que le nom-
bre de moles de NHj; qui apparaissent est
toujours double du nombre de moles de N,
qui disparaissent.

En valeur absolue, uanHax = 2 idn Nzi.

Il faut encore remarquer que si Mnp, 2U8

mente, Ny, diminue ou vice versa. On écrira

donc anH = -2 anz. De méme, on
trouverait Ny, = 3, an2

A une réaction du type :
aA +bB = xX+yY

correspondent les relations :
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— transformation infinitésimale :

_dnA z_dnB ___d"x:d”v
a b X y
— transformation finie :
by by By Lny
a b x y

La valeur commune de ces rapports est appelée
I’avancement de la réaction. On la représente par d§
ou A¢. Un avancement de réaction est égal a 1 lorsque
a moles de A ont été consommées (en méme temps
que b moles de B) tandis que sont apparues x moles
de X (et y moles de Y).

1.5 d Soit la réaction 2 NH; < N, + 3 H,. Combien
de moles d’hydrogéne sont apparues pour AE = 4 7
pour At = 0 ? Exprimer An NH; dans chacun des cas.

B Pour A{ = 4, il apparait 12 moles d’hydro-

géne et Ay = — 8 moles.
Pour A¢{ = "0, aucune réaction n’a lieu ;
A"NH3 =0.

1.5 e Pour la réaction précédente, exprimer dny ,
; 2
anz' anH3 en fonction de d&.

| dnH2 =3d£ ,'an2 =dz;anH3 :*2d£

1.5 f Dans une réaction du type :
aA +bB ~ xX+yY

écrire les relations entre dn, , dny, dnx, dny et d§.

W dn, =—adt, ;dng =—bdt, dny =xdk
dny =y d§.

L’avancement de la réaction est donc la variable
(unique) qui permet d’exprimer la variation du nombre
de moles de chaque espéce chimique au cours du dé-
roulement d’une réaction chimique.

1.5.2. NOMBRE DE MOLES DE REACTION.

On utilisera par la suite des parenthéses pour signi-
fier que la variation d’une grandeur liée & une réaction
est relative & un avancement égal a 1.

Le nombre de moles de réaction est la variation du
nombre de moles lorsque I’avancement de la réaction
varie de 1. On le représente par (Av).

1.5 g Quel est le nombre de moles de la réaction :
—>

N, +3H, 2 2NH,

B(Av)=2-3—-1=-2.

1.5 h Soit la réaction aA + bB ~ xX + yY. Exprimer
le nombre de moles de cette réaction.

B(Av)=x+y—a—b.

Le nombre de moles de réaction est une caractéris-
tique simple de celle-ci puisqu’elle ne dépend pas des
conditions opératoires : c’est la différence entre la
somme des coefficients stcechiométriques des produits
(membre de droite) et la somme des coefficients
steechiométriques des réactifs (membre de gauche).

1.5.3. VOLUME DE REACTIO__N.

On définit le volume de réaction comme la varia-
tion de volume qui intervient pour un avancement
égal a 1 de la réaction. Mais cette caractéristique de-
mande ici a étre précisée.

Si ’on impose a la réaction de se dérouler a volume
constant, il est bien évident que (AV) = 0. Le volume
de réaction a pression constante n’est plus nul ; mais il
n’est pas encore déterminé car les volumes initial et
final dépendent aussi de la température. Il faut donc
préciser strictement les conditions. On utilise en géné-
ral (AV)T, P qui signifie : variation de volume résultant
d’un avancement égal a 1 de la réaction a température
et pression constantes.

1.5 i Quel est le volume de réaction N, + 3 H, +2NH,
dans les conditions normales ?

B Dans les conditions normales (1 atm, 0°C),
une mole occupe un volume de 22,4 1.
(AV)OOC,latm =224(2—-3-1)=—4481

1.5 j Soit la réaction Fe + 0,5 0,, < FeO, (s : solide,
g : gaz). Calculer le volume de réaction (dans les condi-
tions normales, pp, =7,86g.cm™,p 0 =57gcm™>).

B Volume molaire FeO : 72 = 12,6 cm?.
56
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(AV)=12,6-17,1 -%.22400&— 11200 cm?3.

Volume molaire Fe : =7,1 cm?.

Cet exercice montre que le volume des corps en
phase condensée (liquide ou solide) est toujours né-
gligeable devant le volume des gaz.

Soit (Av') le nombre de moles gazeuses de réaction.



