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Objectif:

L’objectif de la thermodynamique chimique (thermochimie) est 1’application
des principes de la thermodynamique aux réactions chimiques.

Aspect energétique des reactions chimigues

Au cours d'une réaction chimique, il peut y avoir : degagement ou
absorption de chaleur, création d'énergie électrique etc...

La thermodynamique sert a :

= Etudier I’aspect énergetigue des réactions (les échanges entre les
systemes d’étude ou entre les systemes d’étude et le milieu extérieur).

= Prevoir les conditions dans lesquelles differents etats physigues ou
differentes substances chimiques sont en équilibre.

= Permet de préevoir I’évolution des systemes chimiques (les
conditions dans lesquelles une réaction évolue spontanément).

= Elle est basée sur trois principes fondamentaux : 1€, 2¢me gt 3¢me
principe. 3



Remargues :

- Un principe ne se demontre pas mais I’expérience
montre gue ses conseguences sont toujours verifiees.

- L'énergie ne peut étre ni créée ni détruite. L'énergie ne
peut que se transformer d'une sorte en une autre.

-Le travail et la chaleur sont les formes les plus
courantes de I'energie



1.1/ Définition d’un systeme thermodynamiqgue:

Un systeme thermodynamique est une portion de
I'espace ou I’ensemble de corps délimites par une surface,
gue I'on isole du reste de l'univers. C’est une zone qui
effectue ou non des echanges avec le milieu extérieur.

milieu extérieur _
—— O |(N€ (-)
e Siigne (+)

l_T

Echanges

|.1.a/ Convention de signe d’un systeme thermodynamique

lors des echanges
» Lorsque le systeme recoit de I’énergie ou de la matiere avec le milieu

exterieur, le signe est par convention positif (+).
» Lorsque le systeme perd de 1’énergie ou de la matieére avec le milieu

extérieur, le signe est par convention négatif (-).




Le systeme thermodynamique est dit :

*QuUVert s’il peut échanger avec I’extérieur de la matiere et de 1’énergie.
 ferme s’il peut échanger avec ’extérieur uniquement de I’énergie.

* 1S0l€ s’il n’échange ni matiére ni énergie avec le milieu extérieur.

|.1.b/ Nature des échanges :

-Echanges mécanigues : dus a des forces de pression (w...) ou
a d’autres forces comme les forces €lectromagnetiques.

- Echanges thermiques : dus a des transferes de chaleur
(variation de température)

-Echange chimigues : dus a des transferes de matiere
(variation de la masse (m) , du nombre de moles (n), ou du
potentiel chimique (i) ).




1.2/ Parametres d’état

“*Les parametres d’état sont appelés aussi variables
d’état ou grandeurs d’état et qui sont des variables
mesurables qui définissent I'état du systeme et qui
ne dependent que de |'état macroscopigque de ce
systeme.

“+Ces parametres d’état sont . la pression p, le
volume V, le nombre de moles n ou la temperature T.

s Certaines peuvent étre reliees par une ou plusieurs
equations qui sont des equations d’état ou fonctions
d’état.

Exemple : équation d’état des gaz parfaits : PV = nRT




Il existe deux types de variables d’état (ou grandeurs
d’¢ctat) :

»Variables intensives

- sont indéependantes de la quantite de matiere du
systeme,

- hon additives,

- définies en chaque point d’un systeme (P, T...)

> Variablrs extensives :

- dépendent de la quantite de matiere du systeme,
- additives (M,V, n, toutes les fonctions d’états (U, S,
H, G, F)).
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1.3/ Fonctions d’états

Les fonctions d’¢tat (notees J)

J=UH, G, F \,....

Elles déecrivent le systeme et permettent de prévoir son état d’évolution
lorsqu’il passe de I’état initial vers 1’état final.

- Les fonctions d’¢tat s’expriment en fonction des parametres d’états.

- Le passage du systéme de 1’état initial E| vers 1’état final Er- est appele
transformation ou processus.

- J est une fonction extensive (elle dépend de la quantitée de matiere)

- La variable infinitésimale dJ est une différentielle totale exacte.

|.3.1/ Transformation ou pProcessus:

Transformations peuvent étre classés en deux catégories réversible et
irréversible :




a/ Transformation réversible :
C’est une transformation théorique, constituée d’une suite
continue d’état d’équilibre Infiniment voisins.

» C'est donc un modele ideal de transformation qui est susceptible
d'étre inversée a la suite d'une modification progressive des
contraintes extérieures, en permettant au systeme de repasser par
les mémes états d’équilibre que dans le sens directe : c'est une
transformation modele, idéale, lente, imaginaire ...

b/ Transformation irréversible :

C’est une transformation non reversible, appelée transformation
naturelle, spontanee, brutale, brusque ou rapide. C’est une
transformation qui ne passe pas par des etats d'equilibre.
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1.4/ Premier principe de la thermodynamique :
Enoncé:

Pour tout systeme thermodynamique, il existe
une fonction d’état extensive et conservative

appelée Energie Interne U.

v'La variation AU de cette fonction pour passer

d'un état A a un état B ne depend que de I'état
Initial et de I'état final du systeme et pas du chemin

parcouru.
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AUr=U,-U = -
= B 1 Etat intermédiaire B AUBF UF UB
Etat initial | — | Etat Final F

Etat intermediaire A
AUjp=Ux- U, AUpp = Up- Uy
AUjp=Ug - U =AU p + AU, = AU g+ AUgE

Le premier principe affirme la conservation de I’énergie
Interne U, mais, Il ne renseigne pas sur le sens dans
lequel les transformations s’effectueront.
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Expression mathématique:
La fonction Energie Interne U est définie comme la somme
Travail W + Chaleur Q :

AUsyst — Wéch T Qéch

- Pour une transformation infinitésimale (élémentaire),
I’énonceé du 1°" principe devient :

dUq e = SW + 8Q

-Q est la quantité de chaleur qui passe d'un corps a un autre,
sous l'effet d'une difference de température , on la mesure en
joules (J).

-Une transformation adiabatique se fait sans echange de
chaleur entre le systeme et le milieu extérieur : 6Q = 0.

- On distinguera deux cas pour Q selon gque la transformation se fait:
- a pression constante = transformation ISOBARE

- a volume constant = transformation ISOCHORE 13



> Chaleur de réaction pour une transformation Isochore
8Q,=n.C,dTe= Q,=/n.C,dT

> Chaleur de réaction pour une transformation Isobare

+Cp et Cv sont des coefficients appelés capacite calorifique.

Deux systemes d’unités différents peuvent étre utilisés :

- Soit molaire (Cp est exprimé en J molt K1)
- Soit massique (Cp est exprimé en J g1t K1)
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Cas particulier : Changement d’état

La quantité de chaleur Q, recue par un systeme , a pression
constante , peut entrainer un changement d'etat physique ,

sans changement de température qu’on appelle Enthalpie H.

» L : chaleur latente du changement d'état considéré dans

ces conditions de temperature et de pression exprimeée
en J. moltou en J. kg%, on ’appelle aussi 1’enthalpie de
changement d’état (Fusion, Vaporisation, Sublimation ...)
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»W est la quantité de travail mise en jeu au cours de la
transformation. On ne considere que le travail contre les
forces de pression cad selon la transformation (réversible

ou irreversible).

> Par définition :

oW = - P.dV
vPour une transformation réversible : W, g, = - | P.dV
v'Pour une transformation irréversible : W, 4, = - J P -dV
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1.2/ Fonction Enthalpie H
Cette fonction est aussi une fonction d'état .

La variation de I’enthalpie AH pour passer d'un état a I'autre
ne dépend que de I'etat initial et de I'état final du systeme et
pas du chemin parcouru.

Cette fonction Enthalpie est définie par: |H= U + PV
=) |dH = dU + PdV + VdP | Or dU =8Q +8W et W = - PdV

d’ou : dH =8Q - PdV + PdV + VdP == |[dH =6Q + VdP

» Sl la transformation est isobare (P = Cte , dP =0)

soit AH=0Qpr=Cp dT

»AH correspond donc a la quantite de chaleur mise en jeu
guand la réeaction est effectuéee a pression constante, donc :

AH = Qp
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Par convention :

* Pour une reaction endothermique (qui se fait
avec absorption de Ila chaleur), [l'enthalpie
correspondant AH > 0.

* Pour une reéaction exothermiqgue (qui se fait
avec degagement de la chaleur), lP'enthalpie
correspondant AH<O.

Unité de H : J.mol-1
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11/ Deuxiéme principe de la thermodynamique:
1.1/ Enoncé du second principe

v Tout systeme thermodynamique possede une

fonction d’état S appelée entropie qui est une

grandeur extensive et non conservative.
vLors d’une transformation infinitésimale, Ila

variation d’entropie du systeme dSSySt est la somme
de l'entropie créée dans le systeme dS,,, et

I’entropie échangée dSg., entre ce systéeme et le
milieu extérieur : Sy = ds;, . +dSs.,

v'Pour une transformation infinitésimale quelconque qui se
fait a une température Ton a :,

ds. = 6Qé°h 19
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(dS;..=0 == transformation réversible
dS;,.> 0 === transformation irreversible

* Pour une transformation réversible on a donc :

10 108
dSSyst -erev — O ‘ dSSySt — ?_rev
*Pour une transformation irréversible :

_ﬁQirréV — O ) dS - 6Qirrév

SS st
y T syst T

Signification physique de I’entropie :

L'entropie S mesure le désordre du systéme :
- plus le désordre augmente, plus S croit et AS > O,
- plus le désordre diminue, plus S décroit et AS < O.

L’unité de I’entropie est cal. K

-20-



Application aux transformations :

*Transformation réversible :

«2¢Me principe dS = ? '

e dS — dU/T — (P.AV)/T =0

*1°"principe: 6Q = dU+PdV|

»>S1V =Cte = deS_dU:Oj
»SIP=Cte == deS—dH:O:

*Transformation irréversible :
* 18" et 2™ principe : dS —dU/T — (P.dV)/T >0

>Si V=Cte = [TdS _dU >0 |
»S1 P=Cte —>(TdS—dH>O}
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111/ 3*™¢ principe (ou principe de NERST)

Enonceé : L’entropie de tout corps cristallisé pur, pris dans
son état allotropique le plus stable, est nulle en 0°k absolu.
SO(Ook) — O
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I\V// Fonction Enthalpie Libre G :

On définit la fonction enthalpie libre ou énergie de Gibbs G:
G=H-TS = AG = AH - TAS

On définit aussi : dG =VdP - SAT

Cette fonction est aussi une fonction d'état.

Cette fonction G est utilisée pour prévoir comment
évoluera un systeme.

Application aux reactions chimigues

Soit la réaction chimique :
aA+bB==cC+dD

On peut definir pour cette réaction un AgH un ARS et par
suite un ARG. 23




Criteres d'évolution (a P=Cte)

-Si ARG >0
La transformation est thermodynamiqguement défavorisée :

Réaction non spontanée

-Si ARG <0
La transformation est thermodynamiguement favorisée :
Réaction spontaneée

- Si ARG =0

On est a |'état d'équilibre et il n'y a pas d'évolution du systeme
24



CHAPITRE Il

VARIATIONS DES FONCTIONS

THERMODYNAMIQUES AVEC LA

TEMPERATURE, LA PRESSION
ET LE VOLUME
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Fonctions d’état usuelles en thermodynamique sont :

* L’¢énergie interne : U

* L’enthalpie : H=U+ PV ,

* [’entropie : S

* L’enthalpie libre :G=H-T.5
 L’¢énergie libre : F=U-T.S

o [L’affimté chimique :A=-G=T.5-H

26



»D'un point de vue mathématique, les variations d'une
fonction d'etat sont représentées par des differentielles

totales exactes.
» Soit J = J(x,y) une fonction de 2 variables.

Savariation est 1 . _ (OJ) dxa [63) dy
y X

0 X oy
> dJ sera une différentielle totale exacte si :

5 (aJ) | @ (adj )
_(’9y OX Y Iy - OX\ 0y x ly
Exemple : dU = TdS - PdV

U est une fonction d'état, dU une différentielle totale exacte, donc :

arYy _ [ar
any s Az ) Z




«les fonctions d'etat sont des fonctions additives : pour un
systeme a i constituants:  J = > J.
I

*les fonctions d'etat sont des fonctions de degre 1 par rapport
au nombre de mole : J est une fonction thermodynamique
extensive ==>J = J(T, P, V, n4, n,,...n;) et par application du
théoreme d'Euler, on peut écrire:

\
dJ = (&J dT+(aJ) .dP+(8J) dV+Z( 8J) dni
aT)V,p, aP V.T.ni 6V b T ni anl V,T.P,

oJ -
«3T . PetVconstants : dJ = (amj dani

Integration :  J = > ni(aj_j

onli
On pose : oJ J—

6n| &




Application pour un systeme renfermant plusieurs phases notéees a, B, v,...
On adonc :

U=U" H=XH"'5=X5F=XF"'G=XG

Avec . k=a,f,v,...

Soit nia' . le nombre de moles de constituant 1 dans la phase o

Avec1=1,2,3, ...

- L’énergie interne d’une phase sera considérée comme une fonction de
son volume, de sa tempeérature et de sa composition )

F
o a a
_| Y a1 4| Y dveiy| Y dan”
o ), @ i

a oV ¢ || on“ ot
i T ,nia \ | )TJ V&,

du“

N

n.a#ng
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Cas particulier : \Variation des fonctions thermodynamiques pour
une seule phase donnée de composition constante

*D'apres le premier principe de la thermodynamique :

dU = 6Q + 6W
or 00 =C,.dl +1d

C, et | sont les coefficients calorimétriques. 1
Dans le cas ou seules des forces de pression sont en jeu : — —jl -

sone AU = (AT (1= p)dV

D’ou : U= {(T,V)

30



L'énergie interne est une différentielle totale exacte :

ponc: AU = (%), AT + (52) .4V

L —p= (3_?)1“

- Capacite calorifique a volume constant Cv est donnée par :
C, = (2=
-

- Capacité calorifique a pression constante Cp est donnée par

Cp = (8Hj Ay
oT oT

31



Relations entre les coefficients calorimétrigues et capacité calorifigues :
-Si un systeme fermé subit une transformation infinitésimale au cours

de laquelle , la quantité de chaleur 8Q est échangée avec 1’extérieur et
peut s’exprimer en fonction de deux variables thermodynamiques, selon

le couple choisi

0Q = C, dT+IdV C dT +hdP = A.dP+ p.dV
(1)f(VT) (2) f(T P) 3) : f(P,V)

Si on exprime la difféerentielle d’une variable thermique en fonction de
celles des deux autres par exemple :

daT=T) av+9) 4P

oV Jp oP v/
En remplacant la différentielle dT dans les deux premieres expressions (1)

et (2) de d8Q : - oT 7 aT
A = Cv(a\/jp +1 .dV + Cv(apjv.d?.....m)

ey



oT oT
—C |2 |dV+lh+C | 22| IdP.iiii.. (5
Q) CP(&V)PdVJr h+CP(6PjV dP (5)

En identifiant les facteurs de dV et dP entre les relations (4) et (5)
on en deduit :

A G e,
@) v/ SN p
'S
A=C [
\V4

Et
n—c( 20

“* |, h, A et usont appeles les coefficients calorimétriques
% C,, et C; sont appelés capacités calorifiques 3




Application a un gaz parfait :

e gaz parfait obéit a la loi de Mariotte pour une mole : PV =nRT

VvV P
=-V: |=P: =C, — — —
h V, I P, A VR , M CpR

On montre que :

oV oP .
C_.—-C.,,=T| — | — = R (Relation de Mevyer
Y (6T)p (ET)V (Relat yen)

Variation des fonctions F, S, U avec le volume et la température :

Par définition 1’énergie libre: F= U -TS== dF =dU - TdS - SdT

»D’apreés le premier principe : dU =6Q — PdV

» D’apres le second principe : 0Q = TdS == dF = -PdV — SdT
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oF oF
Or F=f(VT) == dF=| | dV+|— | dT
D (GVJT (GTJV

On en déduit alors (8Fj =—P et (8Fj =-S
oV oT

T \

Comme dF est une différentielle totale exacte e

9, (GF) | 0 (8Fj
or\oV J); |, | oV \dT ), |,
D’ou : 6Pj :GSJ
ol ), oV );
On peut aussi ecrire :
dS:éQ:dU +PC!|Y or dU :(auj dV+(an dT

T T oV oT




= dS="=

Comme :
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Variation des fonctions G, S, H avec la pression et
la température :

Par définition 1’enthalpie libre : G = H-TS=> dG =dH -SdT -TdS

+ Pur une transformation thermodynamique, et d’apres le premier ppe :
dH=8Q + VdP
+ S1 le systeme d’étude est en €quilibre thermodynamique on a :
0Q =TdS
=dH=TdS+VdP == (dG =VdP -SdT

oG oG
— dG = dP + dT
Or G = f(PT) == ( apj ( aTj

On en deduit alors : (an —V et (86) —-S
oP ), ot ).
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Relation de GIBBS-HELMHOLTZ
De la méme facon on peut tirerde G=H-TS:

G H ' 9(G) H 0 (AG\|  AH
—=_-S 3| ||| =-5, = =-_
T T ON\T)]p T O\ T )jp T
l Y J / Y
Relation de Gibbs - Relation de Gibbs-
Helmholtz pour une Helmholtz pour un réactif
substance en transformation chimique
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Application pour un gaz parfait :

pour une mole de gaz parfait : PV =RT

1/ Variation de ’energie interne U pour un GP :

Dans le cas général : (au) — T(ap) —_P
oV )+ AN

Pour un gaz parfait : 8Pj _ B
or ), V
ouU . Cette lo1 est appelée lo1 de joule : 1’énergie interne d’un
8—V — ~ | GP ne dépend pas que de sa température , elle est
T

Indépendante du volume occupé par ce gaz
= dUu=C.dT
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2/ Variation de I’enthalpie H pour un GP :

OH Cette lo1 est appelée lo1 de joule : I’enthalpie d’un GP
(apj =0 Indépendante de sa pression : elle ne dépend que de sa
' température == dH = Cp.dT

3/ Variation de I’entropie pour un GP

Pour une transformation isotherme :

BRI EE
oV )+ ot )y orT)y, V
== (S =-R.dLogV, S=S°-R.LogV
On montre de méme que dS= -R.dLogP ou
S=S°-R.LogP
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