CHAPITRE I  :                                   LES GAZS PARFAITS
I-1- Reaction de référence , état standard du corps pur

On considere un système ferme dans lequel se déroule une réaction chimique.
-Etude thermodynamique d’une transformation chimique

Une réaction chimique est une transformation d’un etat initial a un etat final :
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I-2- Les conditions standards :
-Etat standard :

* Pour un gaz i : c'est l'état de la substance i pure en phase gazeuse à la pression P° de 1 bar.

* Pour un liquide i : état de la substance i pure en phase liquide à P° de 1 bar.

* Pour un soluté i : état du soluté i à la concentration C° de 1 mol.L-1 dans le liquide à P° de 1 bar.

- Transformation réalisée dans les conditions standards :

* Tfinale = Tinitiale

* Les réactifs et les produits sont à l'état standard, soit leur état physique le plus stable.

* P° = 1bar = 105Pa

-Remarque : Dans les tables T = 298

I-3- Réversibilités et irréversibilité en thermodynamique :

a - Transformations réversibles :

Il s'agit d'une transformation réalisée dans des conditions telles que le passage de l'état initial à l'état final se fasse par une infinité d'états intermédiaires différents ; dont chaque cas diffère très peu du suivant. On peut toujours envisager le retour vers l'état précèdent.

b - Transformations irréversibles :

Les transformations spontanées (« au sens thermodynamique ») sont irréversibles. Le passage de l'état initial à l'état final se fait en une seule étape et sans retour à l'état initial.

En thermodynamiques on considère plusieurs types de transformations qui sont :
	Transformations
	Signification

	Isotherme
	à  T constante

	Isobare
	à  P  constante

	Isochore
	à   V constante

	Adiabatique
	Sans échange de chaleur avec le milieu extérieur


I-4- L’equation d’état des gazs parfaits

L’equation d’état des gazs parfaits est :

PV=nRT

P : pression

T : temperature

V : volume

n : nombres de moles

R :Constante des gazs parfaits à P=1atm, T= 0°C ,V=22.4l

R = 0.082 l.atm.mol-1.K-1
R =2 cal.k-1.mol-1
R= 8.314 J.k-1.mol-1
I -5- Melanges de gazs parfaits :

a- Loi de Charle :pour une transformation a volume constants V1=V2 ( isochore)

P1V1=nRT1

P1/T1=P2/T2

P2V2=nRT2

b- Loi de Gay Lussac :pour une transformation a pression constante    P1=P2 (isobare)

P1V1=nRT1

V1/T1=V2/T2

P2V2=nRT2

c- Loi de Boyle Mariotte : pour une transformation a température constante  T1=T2 (isotherme)

Pour une quantité fixe du gaz considéré (n=cste)

PV=Cste

d- Loi de Dalton :

Pour le gaz 1 ;  P1V1=n1RT ; P1 : la pression partiel du gaz 1,n1 nbre de mole du gaz 1.
Pour le gaz 2 ;P2V2=n2RT   ; P2 : la pession partiel du gaz 2, n2 nbre de mole du gaz 2.
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         P1 =      n1    PT
                  (n1 + n2)    
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        P2 =      n2      PT
                  (n1 + n2)

On peut generaliser pour un mélange à N constituants
[image: image241.png]


Pi  =    ni .PT  ; tels que   yi =ni/ƹni ; yi est la fraction molaire gu gaz i ; Pi =yi.PT
           Ƹni

Pour un mélange de gazs ;la pression partiel de chaque gaz est egale a la fraction molaire par la pression totale.
La fraction molaire est égale  au nombre de mole du constituants i,sur la somme des nombres de de mole constituant le mélange.
CHAPITRE II :         LE PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE
I-Energie interne d’un système et premier principe de la thermodynamique :

I . 1 - Le travail W :
 forme différentielle :

 dW = -Pext.dV

 forme intégrée :  
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II . 2 - La chaleur Q :
*Transformation avec changement de température

[image: image1.emf]
Corps 1 : gain d'énergie cinétique des molécules qui le constituent.
Corps 2 : perte d'énergie cinétique des molécules qui le constituent.

La quantité de chaleur échangée lors du rapprochement des 2 corps est notée Q (en Joules).

a) - Transformation avec changement de température, capacité calorifique molaire

i) En fonction de la masse :

Lors de l'apport d'une quantité de chaleur Q à un corps pur, on observe une augmentation de la température :

Q = m c ΔT

Q = quantité de chaleur en J

m = masse en kg

c =chaleur massique (J. kg-1.K-1) : quantité de chaleur nécessaire pour élever de 1° 1 kg d'un corps 
ii) En fonction de la quantité de matière :

Q = n C ΔT

n = nombre de moles

c = Chaleur molaire (J. mol- 1.K-1) : quantité de chaleur nécessaire pour élever de 1° une mole du corps considéré.

Remarques :

*A volume constant on définit Qv et Cv et à pression constant Qp et Cp.

On designe par ɤ le rapport des chaleurs massiques ou molaires

ɤ= Cp/Cv  ,Cp-Cv =R
b) - Transformation sans changement de température :

Lors d'un changement d'état à P = Cte, la quantité de chaleur transférée à un corps i ne provoque pas de changement de température.

On définit la chaleur latente de changement d'état L (ou variation d'enthalpie standard de changement d'état , (en J.mol-1) qui correspond à la quantité de chaleur nécessaire pour transformer 1 mole de i.

On a alors la relation :

Q = n x L(chgt d'état)(i)

Q = n x D(chgt d'état)H°(i)

L est mesurée à P = Cte et pas à V = Cte car le volume molaire de la matière change suivant son état physique.

Exemple : 1 mole d'eau liquide / 1 mole d'eau solide.

Changements d'états :

- fusion (Lfus) : (s) ® (l)

- solidification (Lsol) : (l) ® (s)

- vaporisation (Lvap) : (l) ® (g)

- liquéfaction (Lliq) : (g) ® (l)

- sublimation (Lsub) : (s) ® (g)

- condensation (Lcond) : (g)® (s)

II- Premier postulat

Pour tout système, il existe une forme d’énergie propre au système, appelée énergie interne U, fonction d’état extensive du système étudié .

III- Deuxième postulat

Soit un système fermé, macroscopiquement au repos, non soumis à un champ de forces volumiques, alors :

La variation d’énergie interne au cours d’une transformation , d’un état A à un état B est égale à la somme du travail et de transfert thermique (ou quantité de chaleur ) échangés avec le milieu extérieur :
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Remarques:

- Le  travail et la chaleur n'ont de sens que pendant les échanges. Ils n'ont d'existence propre ni dans  l'état A ni dans l'état B.

-Δ U représente 2 grandeurs différentes: La variation d'énergie interne du système et   l' échange d' énergie interne avec le milieu extérieur. C'est une conséquence de la conservation de l'énergie. Autrement dit, ΔU = U échangée.

- Ces notations adoptées par la grande majorité des utilisateurs sont malheureuses. En effet,

la forme intégrale de l'équation :

                                             dU = Ϭ w + Ϭ q

                                                 Δ U = W + Q
Une variation d’énergie interne résulte des transferts de travail et de chaleur (ou transfert thermique) avec le milieu extérieur : il n’ y a pas de création interne d’énergie. Ainsi, pour un système isolé,n’échangeant ni chaleur, ni travail avec le milieu extérieur, l’énergie interne ne varie pas :L’énergie interne d’un système isolé se conserve.

Clausius résuma le premier principe de la thermodynamique en énonçant que :L’énergie interne de l’univers est constante Clausius 1822-1888
Pour transformation cyclique fermé Δ U =0
III . 1 – Les différentes Transformation 
a-Détente réversible : dilatation d’un gaz en isotherme
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P1                                                           P2
P2                                                           P1
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         V1      V2
                    V2       V1       
         Détente                                                     Compression 

                     Le travail  W 1-2=v1 ∫v2 -pdv
                            Pour un gaz parfait : PV=nRT
                                        P1V1=P2V2
             W 1-2=v1 ∫v2 –pdv   =- v1 ∫v2 nRTdv/v=  -nRT v1 ∫v2dv/v
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                           Ce qui équivaut à :   P1V1=P2V2
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b-Transformation isochore V1=V2
1. Les transformations  a  volume constant. C'est le cas de toutes les réactions ayant lieu dans un récipient ferme. si V=cte, dV=0 alors ϭ w est nul. Dans ce cas,

Le travail  W 1-2=v1 ∫v2 –pdv  = 0
l'_equation (1) se reduit a

dU = ϭq
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             ΔU = Qv
c- Compression et détente adiabatique :

Q=0

Q 1-2 = 0

ΔU 1-2  =  W1-2
Pour une transformation adiabatique :  PVɤ = Cste
PV = nRT     P=nRT/V

nRTVɤ/V = Cste

Travail échange lors d’une transformation adiabatique:

W 1-2=v1 ∫v2 –pdv
PVɤ = P1V1ɤ = P2V2ɤ = Cste

W 1-2 =- P1V1ɤ/ Vɤ∫dV = - P1V1ɤ ∫dV/ Vɤ =- P2V2ɤ ∫dV/ Vɤ
W 1-2    =  - P2V2ɤ [V-ɤ-1/-ɤ+1]v2v1
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d-Transformation isobare P1=P2
. Les transformations  a pression constante. Appartiennent _a cette catégorie toutes les transformations ayant lieu a la pression atmosphérique. Dans ce cas,

Pfinal = Pinitial = Pext.

L'équation (1) s'intègre

Ufinal - Uinitial = (Pfinal:Vfinal - Pinitial:Vinitial) + QP
ou encore en introduisant la fonction enthalpie H=U+PV,

NB :l’etat initial est pris pour indice 1 et l’etat final est pris pour indice 2                                              
Le travail : W 1-2=v1 ∫v2 –pdv
W=-PΔV = -P(V2-V1)

ΔU 1-2 =Q 1-2 + W 1-2
Ce qui revient a écrire que :

ΔU p=Q p + Wp

Qp = ΔU p-Wp

Qp = U2-U1 +P(V2-V1)
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Qp =( U2+PV2) - (U1+PV1)

H est une nouvelle fonction d’état appelé Enthalpie

VI - L’ENTHALPIE H
L’enthalpie H est la fonction d’état définie par : H = U + PV   sont valables dans la situation suivante :

-transformations réversibles, car dans ce cas, il y a par exemple, identité entre dW et –pdV d’une part, et entre dQ et TdS d’autre part. le travail autre que celui des forces de pression est nul.

-il n’y a pas de transformation physicochimique ( donc pas de changement d’état ou de réaction chimique).

-le système étudié est fermé.
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*Pour une évolution à T et P constantes :si Qp ˃0 : ΔrH°˃0 : la réaction est endothermique

*Pour une évolution à T et P constantes :si Qp ˂0 : ΔrH°˂0 : la réaction est exothermique
VII Applications du premier principe de la thermodynamique aux réactions chimiques

a-Loi de Hess : La chaleur produite ou absorbe par une réaction chimique ne dépend que de l’état  initial et de  l’état final et non du chemin suivie :

Soit la réaction

                                  a A  + b B                c C +d D

ΔrH°298 = Ԑ ΔrH°298 des produits - Ԑ ΔrH°298 des réactifs


Remarque :  ΔfH°298(corps simple) = 0

ΔfH°298(corps solide ) =0

(  a , b , c , d ) : coefficient stockeometriques
b-Loi de kirchhoof Influences de la température sur ΔfH° d’une reaction

On se propose de calculer ΔrH°T pour une réaction donnée :

                                 a A  + b B--------c C +d D

et que l’on connaisse les différents Cp et ΔrH°298.On passe de l’état initial (réactifs a la température T) a l’état final (produits à la température T)

ΔrH°T = ΔrH°298 + [ cCp(C)  +  dCp (D)] – [aCp(A) +(bCp(B)].(T-298]

On pose ΔCp =[ cCp(C)  +  dCp (D)] – [aCp(A) +(bCp(B)]

Ce qui permet de simplifier l’équation a :


Relation entre ΔU et ΔH
ΔH  = Δ(U +PV) 

 Pour un G.P : PV = nRT
          

Δn = Ԑnbre de mole des produits (gaz)-Ԑnbre de moles des réactifs(gaz)

CHAPITRE III :                LE DEUSIEME PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE

I. Limites du premier principe de la thermodynamique

Le premier principe exprime la conservation de l'énergie au cours d'une transformation chimique :        ΔU = U2 - U1 = W + Q
Il postule l'équivalence entre travail et chaleur : on peut facilement transformer du travail en chaleur (par frottements) mais il n'est pas possible de fournir du travail à partir d'une seule source de chaleur (besoin d'une source chaude et d'une source froide)

Le premier principe de la thermodynamique ne tient pas compte du caractère spontanné des réactions et de ce fait de leur irréversibilité.

II. Notion de spontanéité
Exemple 1 : expansion d'un gaz entre deux enceintes, spontanément le gaz présent dans la premiere enceinte va diffuser pour occuper tout l'espace qui lui est offert.
Exemple 2 : mise en contact de deux corps, un chaud et un froid, spontanément un corps chaud libère sa chaleur au corps froid.

III. Réversibilité et irréversibilité

Dans le vide, un pendule sans frottement transforme constament son énergie potentielle en énergie cinétique et inversement. La transformation est alors réversible.

Une bille sur un plan incliné transforme son énergie potentielle en énergie cinétique. Du fait des frottements (chaleur) ele ne peut pas retourner ) son point de départ. La transformation est alors irréversible.

IV. Entropie

Il est donc nécessaire d'introduire une nouvelle grandeur thermodynamique pour déterminer comment évolue de manière spontanée un système. Cette grandeur est l'entropie (S), en J.K-1 . C'est une fonction d'état, et une variable extensive.

La variation de S au cours d'une transformation révesible d'un état 1 vers un état 2 est la température à laquelle le système échange avec l'extérieur une quantité infinitésimale dQrèv au cours de cette transformation et est égale à :

              Si     ΔS > 0       => la réaction est possible spontanément.

La fonction d'état entropie : [image: image4.png]


, a été considérée comme une mesure du désordre.


Dans le cas d'une transformation réversible, la création d'entropie est nulle.

Remarques

· L'entropie d'un système isolé ne peut qu'augmenter ou rester constante puisqu'il n'y a pas d'échange de chaleur avec le milieu extérieur.

· L'entropie d'un système peut diminuer mais cela signifie que l'entropie du milieu extérieur augmente de façon plus importante ; le bilan entropique étant positif, ou nul si la transformation est réversible.

· L'expression « degré de désordre du système » introduite par Boltzmann peut se révéler ambigüe et subjective. En effet on peut aussi définir l'entropie comme une mesure de l'homogénéité du système considéré. L'entropie d'un système thermique est maximale quand la température est identique en tout point. De même, si on verse un liquide colorant dans un verre d'eau, l'entropie du système coloré sera maximale quand, suite au mélange, la couleur du contenu sera devenue uniforme. Tout système isolé, siège d'une agitation aléatoire, tend spontanément à s'homogénéiser de manière irréversible ce qui intuitivement semble contraire à une augmentation du désordre.

Le second principe introduit la fonction d'état extensive [image: image5.png]


, appelée entropie. La variation d'entropie d'un système, lors d'une transformation quelconque, peut être décrite comme la somme d'un terme d'échange et d'un terme de création :

                         
   Le terme de création, toujours positif ou nul, impose le sens de l'évolution de la transformation,                                   ; l'égalité n'a lieu que pour une transformation réversible.
      Le terme d'échange dans le cas d'un système fermé, délimité par une surface Σ, est [image: image6.png]8Q(r,t)
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 est la température au point [image: image8.png]1



et à l'instant [image: image9.png]
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 la chaleur échangée avec le milieu extérieur.

Une autre formulation est possible comme nous l'avons vu précédemment, en considérant l'entropie du système et l'entropie du milieu extérieur. Cette formulation est totalement compatible avec la précédente.

                              [image: image11.png]



En effet
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   correspond à l'entropie échangée par le système avec le milieu extérieur. Si l'on se place du côté du milieu extérieur le signe s'inverse d'après la règle des signes et donc :

Il s'ensuit

                               [image: image13.png]ASext + Scréation
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D'où

La variation d'entropie globale correspond à l'entropie créée et est égale à la somme des variations d'entropie du système et du milieu extérieur. Elle est toujours positive dans le cas des transformations réelles irréversibles. En revanche dans le cas idéal des transformations réversibles elle est nulle.

Considérons une transformation effectuée soit de façon réversible soit de façon irréversible, à la température [image: image14.png]


. L'entropie étant une fonction d'état sa variation sera la même pour les deux chemins envisagés. En revanche la chaleur dépendra du chemin suivi car elle n'est pas une fonction d'état.

· Transformation réversible:
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puisque l'entropie créée est nulle.

· Transformation irréversible:

[image: image16.png]AOsyst = Oéchange + Ocréation




[image: image17.png]Q(irrév)
= + Sexcation

ASeyst =




Puisque l'entropie créée est positive, il s'ensuit que:
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L'expression ainsi obtenue a été formulée par Clausius. On l'appelle encore inégalité de Clausius. C'est une autre façon d'exprimer le second principe.
 V. Calcul des variations d'entropies d'un GP en fonction de la température

a - Au cours d'une réaction isotherme réversible

           ΔU = W + Q et ΔU = 0 => W = Q
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               W = nRT ln V2 / V1 = Qrèv
                     Comme  on a     P1V1=P2V2
b -  Au cours d'une réaction isobare
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c. Au cours d'une réaction à volume constant

d – Entropie d’une réaction chimique
*La variation d’entropie d’une réaction chimique à une température constante  se calcul selon la loi de Hess

A l’état standard (T =298°k ), la variation d’entropie de la réaction est :

*A la température variable ,sa détermination passe par la loi de Kirchoff.

e - Energie Libre et Enthalpie libre
*La fonction de Helmholtz ou énergie li  bre d’expression                  

représente le travail minimum que représente un système .Les systèmes tendent naturellement vers des états ou F est minimum .Un système est en équilibre quand celui –ci ne manifeste aucun travail .Ainsi on peut considérer comme critère d’équilibre (dF) T,V =0.
                                                     dU = ϬQ + ϬW , selon le premier principe 

                                                    ϬQ = TdS              selon le deuxième principe

                                                    dU  -  TdS = ϬW = dF
*L’enthalpie libre « G » ou énergie de Gibbs est definie pa l’expression 

 Sa forme différentielle est :

                                                dG = d(H-TS) =dH-TdS –SdT

 Pour V et T  cste on a :

  dG =Ϭq +VdP –TdS

ϬQ = TdS    ;    dG=VdP

On aura :    dG=RTdP/P  et    ΔG = RTln P/P°                
CHAPITRE VI                       LES EQUILIBRES CHIMIQUES
I- Définition :
Quand la réaction n'est pas totale, dans ces contions il y a simultanément les produits de la réaction et les réactifs. Par contre, dans le cas où il n'y a plus de réactifs, la réaction atteint l'état limite. Dans la plupart des cas, celle-ci ne se traduit pas par la disparition complète des réactifs. Elle atteint rapidement l'équilibre. On aurait besoin de changer certains paramètres tel que la pression, la température, la concentration, catalyseurs ou des agents hors réactifs pour faire avancer un peu plus la réaction. L'avancement est symbolisé par (qsi)

II - Loi d'action de masse
Quand on met en contact deux masses ou plus celle-ci peuvent réagir entre elles. La force de la réaction chimique dépend de la vitesse avec laquelle réagissent ces masses. Cette loi fut proposée Guldberg et Waage en 1864, pour dire que dans une réaction chimique la masse se conserve (Lavoisier) et dépend des concentrations des réactifs (les corps de départ).

De point de vue cinétique, l'avancement dépend de la vitesse de la réaction, qui à son tour dépend des concentrations des réactifs. A l'égalité des vitesses de la réaction direct et inverse on a l'équilibre chimique.

aA+ bB = cC + dD

Le signe de l'égalité remplace la double flèche du moment que l'équilibre est atteint et les masses sont égales.

111-  l'enthalpie libre et la constante d'équilibre
a) équilibre à T = Cte

Soit une réaction chimique de la forme :

aA+ bB = cC + dD
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G = 0, le système est en équilibre
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G <0, le système évolue dans le sens direct (vers les produits, les corps C  et D). la reaction est dite à ce moment-là spontanée
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G > 0, le système évolue dans le sens inverse (vers les réactifs, les corps A et B)

la variation de [image: image24.png]


G suit la relation de Hess pour une température constante et donc le potentiel thermodynamique des différents composants donné par l'expression ci-dessous conduit à :

Gi= Gi0+nRTlnPi
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G=  (cGc 0 + cRTlnPc+ dGd 0 + dRTInPd) - (aGa0 +aRTlnPa+ bGb 0 +bRTlnPb );
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G = [(cGc 0+ dGd 0 ) - (aGa 0 + bGb 0)] - [ ( cRTlnPc+ dRTmPd ) - ( aRTInPa +bRTlnPb)]
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G = [image: image28.png]


G 0 - RT [ ( c lnPc+ d InPd ) - ( alnPa + b InPb )]
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                                          Soit

                                 où
  Kp= [image: image34.png]


,   laconstanted'équilibre

                A l'équilibre, [image: image35.png]


G = 0 et par conséquent,

                  

a) équilibre à T variable

Pour chaque température, la réaction chimique possède un état d'équilibre:

A la température T1 on a un équilibre défini par K1
A la température T2 on a un équilibre défini par K2
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G0 =-RTInK
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S0
        LnK = [image: image41.png]—AH°+TAS®
RT
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Si le système est pris à deux températures différentes on aura bien entendu deux états d'équilibres définis respectueusement par K1et K2.

                      LnK = [image: image47.png]
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Par une simple opération de soustraction entre les deux équations terme à terme on aboutit à, une expression qui lie la constante d'équilibre à la température.
                                    Ln [image: image55.png]
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ou

                    [image: image59.png]AH°

RT2

2
2 (InK), =



  , relation de Vant Hoff
A partir d’étude expérimentale, à l’aide d’un graphique on arrive à déterminer la variation de l’enthalpie standart ou l’entropie standart d’une réaction chimique.

InK



Exemple :

La réaction de formation de l’acide iodhydrique à une température constante atteint les états d’équilibre aux pressions suivantes,

	PH2 (atm)
	P12 (atm)
	PHI (atm)
	K

	0,1645
	0,09783
	0,9447
	55,41

	0,2583
	0,04229
	0,7763
	55,19

	0,0273
	0,02745
	0,2024
	55,19


4) relation entre la constante d’équilibre Kp et les autres constante d’équilibres

· Relation entre Kp et Kc
La constante d’équilibre d’une relation chimique en fonction des pressions des différents composants donnée par la relation, KP = [image: image61.png]PG

a
PA

Pp

b
Pp




La pression du constituant peut être exprimé en terme de pression partielle et qui est traduite par l'équation des gaz parfaits en l'expression

                       P= [image: image63.png]


 RT   ,                       P = c RT ( n/V est une concentration)

Alors,

                   KP = [image: image65.png]PG

a
PA

Pp

b
Pp



 [image: image67.png](RT)*"



  avec [image: image69.png]An=c+d—-a-b





· Relation entre Kp et Kx
X est la fraction molaire du constituant i  dans le mélange réactionnel.

D’après la loi de dalton  xi = [image: image71.png]


  ou P est pression total.

         ni = [image: image73.png]



         n = [image: image75.png]



Le rapport de ni /n est égal à Pi/P et donc à xi
                 Pi = xi P

Alors,

                          KP = [image: image77.png]xfxf
xPgxPE



 [image: image79.png]pAn





· Relation entre Kp et Kn
n est le nombre de moles et par suite, ni = [image: image81.png]


 RT

en remplaçant l'expression de la pression partielle de chaque constituant dans celle de Kp, on par une relation le rapport du nombre de mole (Kn) et celui des pressions partielles Kp
              Kp =[image: image83.png]Cﬂn (RT)Any —4n
"and




                     
• Relation entre Kp et degré de dissociation
Soit la réaction de formation du dioxyde d'azote

N204 (g)      2N02(g)

A t=0    1mole       O mole

A t=téq (l-[image: image85.png]


)mole   2[image: image87.png]


 mole

La constante d'équilibre exprimée par la relation,

                     Kp =[image: image89.png]



Qui peut être donnée en fonction du degré de dissociation a représentant la

fraction du nombre de molécules dissociées.

La fraction molaire xi= ni/n est le rapport entre le nombre de molécules du

constituant i par rapport au nombre total de molécules présentes à l'équilibre

                       (n= l-[image: image91.png]


+2[image: image93.png]


=l+[image: image95.png]


).

Alors,

                 [image: image96.png]o2 =7




                  Kp =[image: image98.png]2
PRoz
Py204



=[image: image100.png]


avec (Pi=xiP)

                           Kp = [image: image102.png](2a)2p
(1+a)(1-a)




                           

Pour un Kp de 0,14 et mie pression donnée on détermine [image: image104.png]


.

* Relation entre Kp d'une réaction à coefficients stœchiométriques différents
La réaction qui conduit à la formation de l'eau peut être orientée vers une mole comme elle peut l'être pour deux moles.

Soient :

               2H2+O2=  2H2O………………………K1
                H2+1/2O2=  2H2O………….…………K2
        K1[image: image106.png]



       K2[image: image108.png]


             K2 =[image: image110.png]1/2
K,




5) Facteurs influençant l'équilibre
Principe de Lechatelier : Pour un équilibre donné, toute modification de l'un

des facteurs de l'équilibre le conduit vers un nouvel équilibre en s'opposant

à la variation du paramètre modifié.

a) influence de la pression

L'augmentation de la pression sur un système en équilibre conduit cet

équilibre vers le sens de la diminution du nombre de moles.

Exemples :

N2+3H2          2NH3      ([image: image111.png]


n =2-4 =-2)

Gauche (4 moles)     Droite (2 moles)
Sens de l'évolution de la réaction (si PX)
Ca CO3                CaO + CO2([image: image112.png]


n = 2-1 =1)

Gauche (1 moles)     Droite (2 moles)

Sens de l'évolution de la réaction (si Px)

b) influence de la température
la modification de ce paramètre entraîne l'équilibre vers un nouvel état d'équilibre en maintenant la pression constante. Le sens est déterminé par la relation de Van't Hoff.

[image: image114.png]


(InK)p = [image: image116.png]



InK 1= [image: image118.png]AH
RTy



 + Cte , à la température T1
InK 2= [image: image120.png]AH
RL,



 + Cte , à la température T2
• Pour une réaction exothermique, [image: image122.png]


H[image: image124.png]


O, l'augmentation de T déplace l'équilibre dans le sens inverse (sens où [image: image126.png]


H est positive).

• Pour une réaction endothermique, AH>0, l'augmentation de T déplace

l'équilibre dans le sens directe.

Le déplacement se fait donc toujours vers le sens d'une variation de  [image: image128.png]


H positive.

Exemple:
N2(g)+O2(g)=2NO(g)    [image: image130.png]AH >0 (AH > +4305kcal)




K2000=4,1.10-4               K2500= 36.10-4
c) action d'un constituant inactif

KC=[image: image132.png][clin]

[A1(8]



([image: image134.png]c+d—a—Db)




[image: image136.png]Av > 0,sens inverse




[image: image138.png]Av > 0,sens inverse




Exemple:     N2+3H2   =       2NH3      ([image: image140.png]Av)



 =-2)

L'ajout modifie l'équilibre dans le sens inverse.
d) action d’un constituant actif

le déplacement de l’équilibre sous l’effet d’un ajout d’un corps qui participe à la réaction tels que N2, H2 ou NH3 dans la réaction de formation l’ammoniac va dépendre de la différence entre [image: image142.png]


 et [image: image144.png]



· Pour [image: image146.png]A, —vi/x;)



 [image: image148.png]


 0, le sens est direct.

· Pour [image: image150.png]A, —vi/x;)



 [image: image152.png]


 0, le sens est inverse.

	Ajout
	[image: image154.png]signe (8, — v;/%;)




	déplacement

	NH3
	(-2-2/xNH3) [image: image156.png]


 0
	Inverse

	H2
	(-2+3/ xH2)[image: image158.png]>0




	

	N2
	XN2 [image: image160.png]<1/2




(-2+1/ xN2)

XN2 [image: image162.png]>1/2




	Direct

Inverse


                       [image: image164.png]v;(NH



3 : +2 , H2 : -3, N :-1)
Exercice 1 : calcule l’enthalpie l’entropie , l’enthalpie libre et la constante d’équilibre pour la réalisation d’oxydation du monoxyde de carbone. Sachant que la variation de l’enthalpie à 25°c est -67640 cal.
CO+1/2O2 
CO2
On donne :

Cp(CO)=6,97 cal/molek
Cp(O2)=7,05 cal/molek

CP (CO2)=8,96 cal/molek

Solution

[image: image166.png]ACp



Cp=(CO2)-]Cp(CO)+1/2 Cp(O2 )[
[image: image168.png]


398 =[image: image170.png]


298 +T 298 [image: image172.png]AC



PDt
[image: image174.png]


398 =[image: image176.png]


298 +[image: image178.png]


CP(T2 - T1)
[image: image180.png]


398 =[image: image182.png]


298 +[image: image184.png]


CP(T2 - T1)

[image: image186.png]


398 = - 67640-1,53(398-298)

[image: image188.png]


398 = - 67640cal

[image: image190.png]


398 =[image: image192.png]


298 +T 298 [image: image194.png]AC



PSSDt/T
[image: image196.png]


398 =[image: image198.png]


298 +[image: image200.png]


CP In T2 /T1
[image: image202.png]


398 =[image: image204.png]


298 / 298 [image: image206.png]


226,98 cal/K
[image: image208.png]


398 [image: image210.png]


226,98 - 1,53 In 398/298

[image: image212.png]


398 = - 227,42cal/K

[image: image214.png]AG®



398 = [image: image216.png]


298 -T[image: image218.png]


°398
= - 67793-398(-227,42)

= 22720,16cal

Solution

N2 (g) + O2(g)=2NO(g)
a) 1-x   1-x    2x

b) 4-x   1-x    2x
Question (a) :
Kc = [image: image220.png]wop?
[0,][N,]




  = [image: image222.png][

=T



 = 0,1
= [image: image224.png](@x)*
(1-x)?




  = 0,1  
[image: image226.png]2x V0,1 =0,31
1




2x = 0,3 ( 1- x)
[image: image227.png]



Nombre de mole de NO est de 2x , donc 0.26 mole

Question (b)

Kc = [image: image229.png]ol* _
[0]IN,]




 [image: image231.png][
=I=]




= 0,1
= [image: image233.png][x*
[1-xll4—x]



 0,1
3,9x2 - 0,5x+ 0,4=0
X1=0,39      ,   x2 [image: image235.png]


0
D’où n = 2x = 2.0,39=0,78 mole

n 2 A2 composition finale


P2,V2,T2








n 1 A1 composition initial


P1,V1,T1





          W  =  initial ∫final  Ϭw  = - initial ∫final  Pext.dV





ΔU = UB - UA = w + q





W 1-2  = +nRTln v2/v1





W 1-2  = +PVln v2/v1





ΔU 1-2 =ΔQ 1-2= nCv(T2-T1)








W 1-2    = (P2V2 - P1V1)/ɤ-1








Qp = H2-H1 = ncpΔT


ΔH = Qp








ΔrH°298 = [c. ΔrH°298(C) +d. ΔrH°298(D) ] + [a. ΔrH°298(A) +b. ΔrH°298(B ) ]








      ΔrH°T = ΔrH°298 + ΔCp[ T-298]








ΔH  = ΔU +Δn(RT)





ΔS = S2 - S1 = Qrèv  / T





�





�





�





�





�





ΔS = nRln V2/V1





ΔS = nRln P1/P2





ΔS = nCpln T2/T1








ΔS = nCvln T2/T1








ΔS° = Ԑ S°(produits) -ԐS°(réactifs). 








ΔSr = ΔS° +Δcp 298∫T dT/ T








F= U- TS  





G=H-TS





Gi= Gi0+nRTlnPi





  ΔG=  Δ G0+RTInK





   ΔG 0=-RTInK





 Tg � QUOTE � ��� = � QUOTE � ��� , la pente à la droite





� QUOTE � ��� , l’ordonnée à l’origine de la  


  droit Ink = f(1/T)





KP = Kc � QUOTE � ���





KP = Kx � QUOTE � ���








Kp = Kn� QUOTE � ���





KP = � QUOTE � ���
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