Application du premier principe
a la transformation physico-chimique

I) Les transformations d'un systéme physico-chimique

1) Caractéristiques du systéme

Définitions :

Milieu extérieur

—> Systeme : corps / matiere dans un domaine de l'espace.

—> Milieu extérieur : tout le reste

—> Systeme fermé : pas échange de matiere du systéeme avec l'extérieur

—> Systeme ouvert : échange de matiere avec l'extérieur

—> Systeme isolé : pas d'échange d'énergie avec l'extérieur

—> Parametres du systeme : ce sont les variables qui caractérisent le systeme

dans un état donné.

L5 Parametres extensifs : qui dépendent de la quantité de matiere
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Parametres intensifs : indépendants de la quantité de matiere
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—> Systeme homogene : qui contient une seule phase uniforme ;

parametres intensifs de méme valeur en tous points
(méme P partout, méme T, méme pi, ...)
Exemples : JMélange homogene de gaz

» Solution aqueuse

—> Systeme hétérogene : non homogene
les parameétres intensifs ne sont pas identiques partout

ou : contient plusieurs phases (méme si chaque d'entre elle est homogene)
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Une phase peut étre composée d'un mélange.

Dans le cas d'un mélange, on définit alors dans chaque phase :
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C.= Concentration molaire
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2) Transformation d'un systéme

Etat initial d'équilibre Transformation Etat final d'équilibre
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La transformation peut étre physique (variation de P, T, ...) ou chimique (variation

de la composition)

La transformation peut étre infiniment lente ou rapide
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Pour une évolution infiniment lente : Il y a équilibre a chaque instant intermédiaire

L équilibre de pression si le piston est mobile
-~
donc dans cecas: = l%g, e

équilibre de température si les parois sont bonnes conductrices de la chaleur
—

donc dans ce cas: T= Ex} v &
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Remarque : dans l'exemple précédent (a) évolution rapide, on a
pendant toute la chute du piston, mais /\)ﬁﬁ ?%ﬂ, ( PL ?W>

La pression intérieure P ne s'équilibre avec %# qu'a 1'état final

Exemples de transformations usuelles :

—> Transformation isobare P=ca (¢
—> Transformation isotherme 1= J\? (v é)
—> Transformation isochore \\f = AZ (¥ é)

A ne pas confondre avec
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—> Transformation monobare /PF = ( = Cf S~ W )
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(mais P peur varier lors de 1'évolution)

—> Transformation monotherme Tg: = T(‘ ( = T%dr e %/;MM )

(mais T peut varier lors de 1'évolution)

Exemple Explosion dans atmosphere ambiante

(P /7 P>> P 7\> Monobare et monotherme
l ™T =7 : : .
/7 ¥ mais pas isobare ni isotherme
T

= b Se



if Ne pas confondre adiabatique et isotherme ! C'est méme contradictoire !

Pour étre isotherme, il faut au contraire des parois bonnes conductrices de la chaleur

Au programme cette année (en chimie) :

—> évolutions monobares et monothermes, car les systémes sont en contact avec

I'atmosphere extérieure

—> et parfois évolutions monobares et adiabatique

a Pour une transformation chimique, on note la transformation sous forme d'une réaction chimique

avec l'équation bilan entre les expéces chimiques A; et B
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On note les coefficients stochiométriques algébriques :
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On définit alors 1'avancement de la réaction g
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Entre t et t+dt, pour un avancement élémentaire A?, on peut écrire :

Ai: A/% soit A/"\,":- \f,a’f?
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variation de quantité de matiere de i

Exemple
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IT) L'état standard

Les tables thermodynamiques ne peuvent pas donner les valeurs de H, U pour tout état.

On définit alors un état standard de référence et on en déduit la valeur des parametres
par rapport a 1'état standard.

0
__s Pression standard : /( bd/\ Notée /P

Il n'y a pas de température standard

- Etat standard :

o Pour un gaz, 1'état standard correspond a ce constituant pur
e az

sous 1 bar et se comportant comme un gaz parfait a la T choisie.

)

(pas d'interaction)

s Phase condensée L'état standard correspondant a ce constituant pur

(liquide ou solide) | sous 1 bar et dans la phase considérée.

L'état standard correspond & ce constituant

sous la concentration C,= 4 M[L@)sous 1 bar,

les interactions entre particules solutées étant nulles.
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e Soluté en

solution aqueuse

— s On définit aussi 1'état standard de référence d'un élément :

L'état standard de référence d'un élément a T est 1'état standard

de son état d'agrégation correspondant a la phase thermodynamique stable a T.

Etat d'agrégation : |- Gaz
- Liquide

- Solide (2 réseaux cristallins différents sont 2 états d'agrégation

différents (exemple pour C : graphite ou diamant)




Exemples a 25°C

’ CQL DT 13°9C sous un bar ——> stable sous forme gazeuse
. HZ & 95°C . sous un bar — gaz

. 10 o 25°C  sousunbar o liquide

. FQ a 2S9C  sous un bar —> solide

s C o> 25 % sous un bar — graphite

IIT) Le premier principe de la thermodynamique. Les fonctions d'état U et H

1) Enoncé du premier principe

U : énergie interne
U est la somme des énergies microscopiques.

U = QC T er)
énergies cinétiques énergies potentielles

microscopiques microscopiques

(translation-rotation) (interactions, ...)

Premier principe de la thermodynamique, lors d'une transformation, entre EI et EF :

Auren) = W, + ¢,

(N

soit, si l'énergie macroscopique Em ne varie pas :

A U - WL +— @MP
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Travail des forces Energie thermique

non conservatives échangée avec l'extérieur



Attention !

U est une fonction d'état

W et Q ne sont pas des fonctions d'état !!
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Le premier principe s'écrit entre t et t-+dt :
M= SWrdg

a F
A M = petite variation de (/( _— fAM = [u] = MF\ ul‘ = A [A
g W — petite quantité de travail S ;3‘ W= W
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2) Expression du travail

Il exixte divers types de travaux susceptibles d'intervenir en thermodynamique :

travail de la force de pression (incontournable en thermo)

. \}\/ de 1'hélice (si réacteur)
S
appelés
travaux . V\}e- électrique (si pile accumulateur thermochimique)
"utile"
s - - - _
Remarque : \]\/ >() si travail regu par le systeme

W < sitravail donné



