UE Thermodynamique - Cinétique

Semestre 3
13.5h CM — 13.5h TD - 2.5 autonomie
3.5 ECTS

Prérequis

167, 2nde ot 3¢me principe de la Thermodynamique ; Enthalpie libre.

Grandeurs molaires partielles et grandeurs de réactions.

Outils de bases de mathématiques sur les dérivée partielles, les méthodes de calculs faisant intervenir la
fonction logarithme népérien et décimal, notion de différentielle.

Méthodes de la réaction prépondérantes. (RP)

Compétences visées
Pour la Thermochimie :
Comprendre la notion de potentiel chimique d’un corps pur et savoir l'utiliser dans I’étude
thermodynamique des équilibres diphasés des corps purs.
Savoir utiliser la relation de Clapeyron pour les équilibres physiques.
Savoir exploiter la constante d’équilibre.
Faire une utilisation judicieuse de la loi de Van’t Hoff.
Utiliser judicieusement la notion de variance.
Savoir exploiter la variation de I’enthalpie libre « G » afin de prévoir les conditions d’évolution ou non
d’évolution d’un systéeme chimique.

Pour les diagrammes binaires liquide -vapeur

Construire un diagramme isobare d’équilibre entre deux phases d’'un mélange binaire a partir
d’informations relatives aux courbes d’analyses thermiques.

Décrire les caractéristiques des mélanges homoazéotropes, hétéroazéotropes, indifférents, eutectiques et
des composés définis.

Dénombrer les degrés de liberté d’un systeme a I'équilibre et interpréter le résultat.

Exploiter les diagrammes isobares d’équilibre entre deux phases pour, a composition en fraction molaire
ou massique donnée.

Tracer I'allure de la courbe d’analyse thermique en indiquant le nombre de degrés de liberté du systéme
sur chaque partie de la courbe.

Déterminer les températures de début et de fin de changement d’état.

Donner la composition des phases en présence a une température T fixée ainsi que les quantités de
matiere ou les masses dans chaque phase.

Interpréter une distillation simple, une distillation fractionnée, une distillation hétéroazéotropique a
I'aide des diagrammes isobares d’équilibre liquide-vapeur.

Pour la Cinétique chimique :

Comprendre et Savoir définir la notion vitesse de réactions, établir la loi de vitesse d’une réaction.

Déterminer une vitesse de réaction a différentes dates en utilisant une méthode numérique ou
graphique.

Savoir établir la dépendance de la vitesse de réaction par rapport a la température et utiliser la loi
d’Arrhenius pour calculer I'’énergie d’activation.

Savoir définir la notion d’ordre de réaction et déterminer un ordre de réaction a I'aide de plusieurs
méthodes.

Enjeux du cours
Introduire la notion de potentiel chimique afin de traduire I’état d’un constituant physico-chimique et de
prévoir ainsi les transferts de phases.



On introduira la notion de variance afin de préciser le nombre de parameétres intensifs pouvant étre fixés
indépendamment les uns des autres pour décrire completement I’état d’équilibre d’un systeme
physicochimique.

On montrera comment |'application des principes de la thermodynamique conduisent aux conditions
d’évolution et d’équilibre.

Puis on développera les méthodes qui permettent de prévoir le sens de déplacement d’un équilibre lors
d’une perturbation d’un parametre d’équilibre.

On fera I’étude de la réaction chimique sous son aspect dynamique :

Pour cela, on rappellera que la thermodynamique permet de prédire I’évolution d’un systéeme chimique
mais elle ne permet de déterminer ni la vitesse de transformation ni le chemin par lequel s’effectue
une transformation.

On développera ici un des intéréts de la cinétique chimique qui est celui de montrer comment la
connaissance des équations d’évolution temporelle permet de prévoir la durée nécessaire d’une
transformation dans des conditions données.

On fera I'étude de différents types de mélanges binaires en vue d’une application concrete aux différentes
méthodes de distillation.

Programme du cours

Chapitre 1 : - Potentiel chimique et équilibres de changement d’état.(3, 5 h CM)

Potentiel chimique : Différentielle des fonctions d'état : U, H, F et G ; Définition du potentiel chimique ;
Relation de Gibbs-Duhem ; Variation du potentiel chimique avec la pression et la température ;
Expressions du potentiel chimique : d'un constituant gazeux : gaz parfait, d'un constituant en phase
condensé : constituant pur.

Equilibre de changement d’état : Diagramme d'équilibre P = f(T) : Courbes de fusion, de vaporisation, de
sublimation. Point triple. Point critique. ; Condition d'évolution et d'équilibre ; Relation de Clapeyron ;
Relations entre chaleurs latentes aux points triples.

Chapitre 2 : Thermodynamique chimique (4,5 h CM)

Variation de I'enthalpie libre G au cours d'une réaction chimique : Conditions d'évolution et d'équilibre

Constante d'équilibre : Expression de I'enthalpie libre de réaction en fonction du produit de réaction Q, ;
Expression de la constante d'équilibre K¢q ; Influence de la température sur la constante d'équilibre :
relation de Van't Hoff.

Notion de Variance.

Déplacement de I'équilibre chimique : Loi de modération : principe de Le Chatelier ; Influence de la
température : loi de Van't Hoff ; Influence de la pression ; Influence du volume ; Addition de constituant
actif, de constituant inactif.

Chapitre 3 : Equilibres binaires liquide-vapeur (3 h CM)
Rappels sur le corps pur ; Systeme binaire idéal ; Mélanges binaires réels ; Lecture des diagrammes ;
Application a la distillation

Chapitre 4 : Cinétique chimique (4 h CM)

Facteurs de la cinétique : Définition de la vitesse d'une réaction : ordre global, ordre partiel ; Influence de
la température : loi d'Arrhenius.

Cinétique formelle : Etude des réactions d'ordre 0, 1, 2, 3 ; Méthodes expérimentales de la cinétique
chimique ; Méthodes physiques et chimiques ; Détermination expérimentale de I'ordre d'une réaction



