Chapitre IV

IV Second Principe de la Thermodynamique

Si A et B sont deux états d’équilibres du système, le premier principe de la thermodynamique ne permet pas de savoir si celui ci passe de A vers B ou de B vers A spontanément. Le second principe de la thermodynamique peut répondre à cette question. On dit que c’est le principe de l’évolution (il permet de juger le vrai état initial et le vrai état final).

IV-1 Notion de réversibilité et d’irréversibilité :

Soit un système constitué par un gaz parfait sous la pression P1. Ce gaz subit une compression  jusqu’à l’état final caractérisé par P2. Le gaz passe de P1 à P2 d’une manière réversible (idéale) ou bien irréversible (réelle).

IV-1-1 Transformation réversible (Idéale) :

La transformation réversible est une transformation très lente qui passe par une succession d’états d’équilibres. Pendant l’évolution nous avons P = Pe et T = Te . Au cours de la transformation les frottements sont nuls et on peut revenir à l’état initial par le même chemin comme le montre la figure ci-dessous (diagramme de Clapeyron).

Graphe

IV-1-2 Transformation irréversible (Réelle) :

La transformation irréversible est une transformation rapide. Au cours de la quelle P et T ne sont pas homogènes nous avons P҂Pe et T҂Te. C’est une évolution où apparaît la création de frottement

Graphe

IV-2 La fonction d’état entropie

Le second principe de la thermodynamique postule l’existence d’une fonction d’état S appelée entropie. L’entropie est une grandeur extensive. Pour une transformation entre A et B d’un système en contact thermique avec le milieu extérieur (ou sources de chaleurs), la variation de l’entropie vérifié la relation suivante :

T : Température absolu du milieu extérieur (source de chaleur en contact thermique avec le système)

dQ : Quantité de chaleur réellement échangée entre le système et le milieu extérieur (ou la e source de chaleur)

[S] en Cal-1.K-1 ou J.K

IV-2-1 Cas d’une transformation réversible :

Pour une transformation réversible nous avons : T = Te et δQe=δQ 

D’ou dS = [image: image2.png]


Q/T   => [image: image4.png]B s = 8%
ias=0;7



 il en résulte que : ΔS = [image: image6.png]B 50
it




IV-2-2 Cas d’une transformation irréversible :

Pour une transformation irréversible nous avons : dS >[image: image8.png]


   Il en résulte que ΔS >[image: image10.png]



IV-3 Bilan entropique :

Appelant le terme [image: image12.png]


 variation de l’entropie d’échange ΔSéchange qui correspond au A e e échange chemin irréversible (chemin réellement suivi). Pour un système en contact thermique avec une seule source de chaleur nous avons :

S est une fonction d’état d’ou ΔS = ΔSréverssible = ΔSirréverssible > [image: image14.png]


 =>    ΔS >ΔSéchange
ΔS = ΔSéchange + ΔScréer Où ΔScrée > 0

Il en résulte que : 

ΔScréer = ΔS + ΔSéchange

· Si ΔS créer > 0 la transformation de A vers B est spontanée 

· Si ΔS créer < 0 la transformation de A vers B n’est pas spontanée 

Pour une transformation réversible nous avons ΔS créer = 0 En fin, le signe de ΔS créer permet de juger la spontanéité de la transformation

Chemin réversible ΔS = [image: image16.png]B 50
it





[image: image17.emf]A
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Chemin réversible ΔSéchange =  [image: image19.png]


 = [image: image21.png]



IV-4 Calcul de la variation d’entropie sans changement de phase :

La variation d’entropie d’un système se calcul sur le chemin réversible ΔS =[image: image23.png]~|2




IV-4-1 Cas des gaz parfaits :

D’après le premier principe de la thermodynamique, nous avons Q = dU - W avec 

dU = nc V dT (première loi de Joule) et W = -PdV, il en résulte que : Q = ncV dT + PdV 
· 1) Transformation isochore : Pour une transformation isochore, nous avons dV = 0

d’ou Q = ncV dT. Il en résulte que : 

[image: image24.png]



Si le c V est constant entre TB et TA on trouve après intégration que: ΔS = ncV Ln(TB /TA )

· 2) Transformation isotherme : Pour une transformation isotherme, nous avons 

dT = 0 d’ou Q = PdV = nRT = dV/V ; Il en résulte que :

[image: image25.png]



On trouve après intégration que: 
ΔS = nR Ln (VB /VA ) = nR Ln (PB /PA )

· 3) Transformation isobare : Pour une transformation isobare nous avons :

Q = dH= ncP dT (deuxième loi de Joule) il en résulte que : 

[image: image26.png]



Si le cP est constant entre TB et TA on trouve après intégration que: ΔS = ncP Ln (TB /TA). 

· 4) Transformation adiabatique réversible : On sait que Q=0 pour une transformation adiabatique il en résulte que : ΔS = 0

· 5) Transformation adiabatique irréversible : Dans le cas de la transformation adiabatique irréversible nous avons ΔS échange = 0 par conséquent : ΔS = ΔS créer > 0 

·  Sur le chemin réversible nous avons ΔS = 0.
· Sur le chemin irréversible nous avons comme en vient de le voir ΔS > 0.
IV-5 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 : 

ΔS° = ∑S°(produits) -∑S°(réactifs).

A la température variable, sa détermination passe par la loi de Kirchoff.[image: image28.png]




IV-5-1 Énergie Libre et Enthalpie libre

La fonction de Helmholtz ou énergie libre d’expression      F= U- TS  

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 = ∂Q + ∂W, selon le premier principe 

                                                    ∂Q = TdS              selon le deuxième principe

                                                    dU  -  TdS = ϬW = dF

*L’enthalpie libre « G » ou énergie de Gibbs est définie par l’expression 

                                                 
G = H-TS

Sa forme différentielle est :  dG = d(H-TS) =dH-TdS –SdT
 Pour V et T  cste on a :  dG = ∂q +VdP –TdS 

                          ∂Q = TdS    ;    dG = VdP

On aura :    dG=RTdP/P  et    ΔG = RTln P/P° 

=>       Gi= Gi0+nRTln P/P°

La fonction de Gibbs molaire est donc : Gm= Gm0+nRTln P/P°

On note cette fonction μ et on la nomme potentiel chimique, ce qui fait que l’on a :

                       μm= μ m0+nRTln P/P°             

Ce terme de potentiel chimique a son origine dans la similitude avec le potentiel définie en mécanique. En effet un système mécanique évolue spontanément vers un état de moindre énergie potentielle, de même qu’un système thermodynamique évolue spontanément dans le sens ou la fonction G diminue

Exercice d’application

Exercice 1

On comprime une mole de gaz monoatomique (γ= 5/3) supposé parfait, de la pression P0 = 1atm à la pression P1 = 10 atm de façon isotherme  réversible (T0 =450K), puis on détend le gaz adiabatiquement, de façon  réversible, jusqu’à la pression P0. On recommence N fois cette opération 

1) Calculer la variation d’entropie   ∆S1 du gaz au cours d’une première opération, puis la variation   d’entropie   ∆SN du gaz après N opération

 Exercice 2

1) Du dihydrogène est enfermé dans un cylindre fermé par un piston de 50 cm de section. Il occupe un volume de 500 cm3et à 25°C, sa pression est de 2,026.105Pa. Quelle est la variation d'entropie du gaz lors que l'on tire le piston  de 10 cm de façon isotherme ? 

Exercice 3
Un volume d'argon, initialement à 25°C, sous une pression de 1,013.105Pa, contenu dans un réservoir de 500 cm3, passe soudainement à une température de 525°C et à un volume de 1000 cm3. 

1) Calculer la pression finale, puis la variation d'entropie . Cv = 12,48 J.K-1.mol

Exercice 4
Un échantillon d'argon (cv,m= 12,48 J.K-1.mol-1) se dilate réversiblement et adiabatiquement. La pression de départ est de 1,013.105Pa et son volume passe de 0,5 à 1,0 dm3. Au départ, sa température est de 25°C. 

Quelle est sa température finale ? Quelle est la quantité de travail effectuée pendant la dilatation ? 

                   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

[image: image29.png]


G = 0, le système est en équilibre

[image: image30.png]


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
[image: image31.png]


G > 0, le système évolue dans le sens inverse (vers les réactifs, les corps A et B)

la variation de [image: image32.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
[image: image33.png]


G=  (cGc 0 + cRTlnPc+ dGd 0 + dRTInPd) - (aGa0 +aRTlnPa+ bGb 0 +bRTlnPb );
[image: image34.png]


G = [(cGc 0+ dGd 0 ) - (aGa 0 + bGb 0)] - [ ( cRTlnPc+ dRTmPd ) - ( aRTInPa +bRTlnPb)]

[image: image35.png]


G = [image: image36.png]


G 0 - RT [ ( c lnPc+ d InPd ) - ( alnPa + b InPb )]
 [image: image37.png]


G=[image: image38.png]


G0+RTIn [image: image40.png]



[image: image244.png]


                         
                                          Soit

                                 où
  Kp= [image: image42.png]


,   laconstanted'équilibre

                A l'équilibre, [image: image43.png]


G = 0 et par conséquent,

[image: image245.png]


                  

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
[image: image246.png]



[image: image44.png]


G0 =-RTInK

[image: image45.png]


G0 =[image: image46.png]


H0 - T[image: image47.png]


S0
[image: image247.png]


        LnK = [image: image49.png]—AH°+TAS®
RT




              LnK = [image: image51.png]


+ [image: image53.png]



Si le système est pris à deux températures différentes on aura bien entendu deux états d'équilibres définis respectueusement par K1et K2.

                      LnK = [image: image55.png]


+ [image: image57.png]



                      LnK = [image: image59.png]—AH®
RT,




+ [image: image61.png]



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: image63.png]


 = [image: image65.png]



ou

                    [image: image67.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

[image: image248.png]



[image: image249.png]



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: image69.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: image71.png]


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

Alors,

                   KP = [image: image73.png]PG

a
PA
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b
Pp



 [image: image75.png](RT)*"



  avec [image: image77.png]An=c+d—-a-b




[image: image250.png](RT)*"




· 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: image79.png]


  ou P est pression total.

[image: image251.png](RT)*"



         ni = [image: image81.png]



         n = [image: image83.png]



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

Alors,

                          KP = [image: image85.png]xfxf
xPgxPE



 [image: image87.png]pAn




[image: image252.png]pAn




· Relation entre Kp et Kn
n est le nombre de moles et par suite, ni = [image: image89.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: image91.png]Cﬂn (RT)Any —4n
"and




[image: image253.png]pAn



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

[image: image254.png](RT)Any—An



[image: image255.png](RT)Any—An



N204 (g)      2N02(g)

A t=0    1mole       O mole

A t=téq (l-[image: image93.png]


)mole   2[image: image95.png]


 mole

La constante d'équilibre exprimée par la relation,

                     Kp =[image: image97.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: image99.png]


+2[image: image101.png]


=l+[image: image103.png]


).

Alors,

                 [image: image104.png]o2 =7
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                  Kp =[image: image106.png]2
PRoz
Py204



=[image: image108.png]


avec (Pi=xiP)

                           Kp = [image: image110.png](2a)2p
(1+a)(1-a)




[image: image257.png]4a’ P
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Pour un Kp de 0,14 et mie pression donnée on détermine [image: image112.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: image114.png]



       K2[image: image116.png]


             K2 =[image: image118.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: image119.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: image120.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: image122.png]


(InK)p = [image: image124.png]



InK 1= [image: image126.png]AH
RTy



 + Cte , à la température T1
InK 2= [image: image128.png]AH
RL,



 + Cte , à la température T2
• Pour une réaction exothermique, [image: image130.png]


H[image: image132.png]


O, l'augmentation de T déplace l'équilibre dans le sens inverse (sens où [image: image134.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: image136.png]


H positive.

Exemple:
N2(g)+O2(g)=2NO(g)    [image: image138.png]AH >0 (AH > +4305kcal)




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

KC=[image: image140.png][clin]

[A1(8]



([image: image142.png]c+d—a—Db)




[image: image144.png]Av > 0,sens inverse




[image: image146.png]Av > 0,sens inverse




Exemple:     N2+3H2   =       2NH3      ([image: image148.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: image150.png]


 et [image: image152.png]



· Pour [image: image154.png]A, —vi/x;)



 [image: image156.png]


 0, le sens est direct.

· Pour [image: image158.png]A, —vi/x;)



 [image: image160.png]


 0, le sens est inverse.

	Ajout
	[image: image162.png]signe (8, — v;/%;)




	déplacement

	NH3
	(-2-2/xNH3) [image: image164.png]


 0
	Inverse

	H2
	(-2+3/ xH2)[image: image166.png]>0




	

	N2
	XN2 [image: image168.png]<1/2




(-2+1/ xN2)

XN2 [image: image170.png]>1/2




	Direct

Inverse


                       [image: image172.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: image174.png]ACp



Cp=(CO2)-]Cp(CO)+1/2 Cp(O2 )[
[image: image176.png]


398 =[image: image178.png]


298 +T 298 [image: image180.png]AC



PDt
[image: image182.png]


398 =[image: image184.png]


298 +[image: image186.png]


CP(T2 - T1)
[image: image188.png]


398 =[image: image190.png]


298 +[image: image192.png]


CP(T2 - T1)

[image: image194.png]


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

[image: image196.png]


398 = - 67640cal

[image: image198.png]


398 =[image: image200.png]


298 +T 298 [image: image202.png]AC



PSSDt/T
[image: image204.png]


398 =[image: image206.png]


298 +[image: image208.png]


CP In T2 /T1
[image: image210.png]


398 =[image: image212.png]


298 / 298 [image: image214.png]


226,98 cal/K
[image: image216.png]


398 [image: image218.png]


226,98 - 1,53 In 398/298

[image: image220.png]


398 = - 227,42cal/K

[image: image222.png]AG®



398 = [image: image224.png]


298 -T[image: image226.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: image228.png]wop?
[0,][N,]




  = [image: image230.png][

=T



 = 0,1
= [image: image232.png](@x)*
(1-x)?




  = 0,1  
[image: image234.png]2x V0,1 =0,31
1




2x = 0,3 ( 1- x)
[image: image235.png]



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

Question (b)

Kc = [image: image237.png]ol* _
[0]IN,]




 [image: image239.png][
=I=]




= 0,1
= [image: image241.png][x*
[1-xll4—x]



 0,1
3,9x2 - 0,5x+ 0,4=0
X1=0,39      ,   x2 [image: image243.png]


0
D’où n = 2x = 2.0,39=0,78 mole

  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 � ���
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