UE1 - Chimie Générale : Thermochimie

= Systéme fermé : aucun échange de matiere avec l’extérieur mais échange d’énergie possible

= Systéme isolé : aucun échange avec ’extérieur, ni de matiére, ni d’énergie

= L’énergie recue par le systéme est positive, celle qui est perdue est négative

= Variables extensives : proportionnelles a la quantité de matiere (V, m, NRJ)

= Variables intensives : indépendantes de la quantité de matiére (P, T, d)

» Etat d’equilibre thermodynamique < les variables d’état sont invariables (constantes) en tout
point du systeme

* La transformation d’un systéme implique la variation d’au moins une variable d’état entre |’état 1
et 2.

» Transformation adiabatique : sans échange de chaleur avec le milieu extérieur

» Transformation réversible : le systeme est a I’équilibre a tout instant de la transformation

» Transformation irréversible : transformation spontanée, naturelle. On ne peut pas l'arréter ni
Uinverser.

Fonction dont la variation au cours d’une transformation ne dépend que des états initial et final et non
du chemin suivi.

AF est indépendant de la maniére dont la transformation est effectuée

Si F est une fonction d’état : dF est une différentielle totale exacte

Le travail W et la chaleur Q dépendent du chemin suivi ce ne sont donc pas des fonctions d’état et on
écrit alors 6W et 6Q, qui sont appelées différentielles inexactes.

L’EQUIVALENCE : est l’état du mélange réactionnel obtenu quand les réactifs ont été introduits dans les

proportions stoechiométriques et sont totalement consommés.
nombre de moles duréactif 1 _ a _ ny

Rapport stoechiométrique des réactifs : R = — = —
nombre de moles du réactif 2 B ny,

nombre de moles transformées ou formées

Avancement de la réaction § : ¢ = —
nombre stoechiométrique vy

Les gaz parfaits sont les gaz obéissant aux 3 lois d’Avogadro, de Boyle et de Charles
% = constante = R avec R=8.314 J.K-1.mol-1

. . n; . . . . ,
Pression partielle : P, = Z—; * Pror = Xi * Pror avec y; = fraction molaire du constituant i du mélange
L'

= NRJ produite par le déplacement d’un objet soumis a une force => ce n’est pas une fonction d’état
Travail = force x distance (force = pression x surface)
|6W| = |F % dl| = |Pext ¥ S * dl| = |Peye * dV|

Si: Si Volume N | Si Volume 7
Pext<Pint © €xpansion ou détente ; le systeme fourni de I’NRJ 6W<0 | Compression Dilatation
Pext>Pint : compression ; le systeme recoit de ’NRJ §W>0 dv<0 dv>0
Pext=Pint : le systéeme est a l’équilibre W A W\

b
SW>0 SW<0
PAV = j

fa dV = travail SW=-Por.dV

Travail lors transformation irréversible : P

Wirrev1 -2 = —P2[Vo — V4] ]

Travail lors transformation réversible: p | « Etat initial (1)

Wy 2 = —nRT In -2

1
> Pox est infinitésimalement %,
inférieure a la P;,; du gaz Vay,
> Le gaz est pratiquement a (a)
’équilibre tout au long de la
, transformatlpn P, I_rmsersrbh’ J Etat final (2)
Lors d’une détente isotherme : / ®) [W,,5] =D
Wrewl > [Wipreol v - v v Wl =a+b
1 2 -



, 1 1
Calcul de W avec une phase condensée : W = —PnM( -
Pliq.273K  Psol273K

Q=C.AT avec C capacité calorifique molaire (quantité de chaleur nécessaire a une mole d’une substance
pour augmenter sa température d’1 degré), s’exprime en J/K/mol

Pour n moles : 6Q =n C dt

Calorimetre = enceinte adiabatique dans laquelle 2 sous-systemes échangent de la chaleur

290
C_aT

U = somme de toutes les énergies du systéme

= 1% énoncé : dU=6Q + W U est une fonction d’état AU=Q+W

2°™ énoncé : pour un systeme isolé AU=0

3°™ énonceé : U nivers=CcONstante
Lol DE JOULE : a T constante AUy, parfait=0
L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température
CHALEUR ECHANGEE AU COURS DE TRANSFORMATIONS A VOLUME CONSTANT OU A PRESSION CONSTANTE :
QV=AU et AU=Q+W ; QP=AH=variation d’enthalpie

AH<0 : exothermique
AH>0 : endothermique
Pour les réactions chimiques en phases condensées, en général : A(PV)=P,V,-P;V;~-0  AH=AU ou Qs=Qy
Réaction en phase aqueuse : AH=AU+RTA(n,,,)

Etat standard : état physique le + stable ; P=1bar ; T=cste

. ek . o dH°
Enthalpie standard de réaction = NRJ correspondant a une variation de £ de 1 mole ArH° = (a—:{)T_p
Qp =AH;,, =H, —H{ = AH %¢& AH =AU +RT*[(c+d)— (a+b)]
L’enthalpie standard de formation: AH°T d’un élément corps simple dans son état standard de
référence est nulle a toute température. L’enthalpie standard de formation d’un composé permet de
comparer la stabilité de ce composé par rapport a ses éléments corps simples.

Loi de Hess : la chaleur d’une réaction est indépendante du nombre et de la nature des réactions
intermédiaires
>Application de la loi de Hess : enthalpie d’une réaction est égale a la somme des enthalpies de
formation des produits diminuée de la somme des

enthalpies de formation des réactifs Aa et ¢ : coefficients
J— . o , o ° stoechiométriques (toujours positifs
Arblry = Z CillpHicr) Z iy Hir) Z Uil Hieery v : nombres s?oechi(oméltriqugs )

: : . (négatifs pour réactifs et positifs

H est une fonction d’état : indépendante du nombre et de la pour produits)
nature des réactions intermédiaires

A H°
Pour calculer AH° de: A——"——>B

. , L AHT AHS AHS
On peut considérer une suite de réactions : A — =+ > X ; X — "2 Y B2 Y

On peut alors construire un cycle

AH°?

chemin (1)

B
AH® =AH?+ AHZ —AH3
AI‘HO] 7 - I l AI‘HOS
chemin (2)
Y




0

A1‘I_IT1 \
aA+bB———cC+dD aT; ;P=cte

. 0 N . R .
On cherche a calculer A;H T, de la méme réaction a la température T, (T, = T,). les autres
I 2 p 2 2 1
parametres (pression, états physiques) restant constants.

T2
Construction d’un cycle : ArH;z _ ArH;"l + f Z ka;'de
AIHPI'I T1 T
aA+bB——cC+dD aT
T, chemin (2) T, . .
f Eacf,(A)+ bCs (B)]. dT [ |cCp(C)+dCp (D)]. dT
T; T
chemin (1)
AHT,="? .
aA+tbB——————cC+dD aT,

L’NRJ d’une liaison covalente est I’énergie libérée (donc<0) au cours de la formation de cette liaison.
Elle correspond a I’enthalpie de formation d’une telle liaison a partir de deux atomes supposés isolés (a

Uétat gazeux) E,_p ou AH y py = —DaissHip g

o

Energie de résonnance = A¢H, calculée

— AfH

éelle



