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Chapitre 1

Thermodynamique de la

transformation himique

1.1 Expressions di�érentielles des prinipes de la thermodyna-

mique

1.1.1 Premier prinipe

Rappels

Premier prinipe : Pour tout système thermodynamique fermé, il existe une fon-

tion d'état U extensive appelée énergie interne dont la variation entre deux états

est liée à l'énergie éhangée par le système ave l'extérieur :

∆U +∆Emacro = Q+W (1.1)

où U et Emacro sont des grandeurs d'état et Q et W sont des grandeurs d'éhange

Pour un gaz δWpression = −pext.dV et δWpression = −p.dV si la transformation est réversible.

Si la transformation est monohore ∆U = Qv.

Si la transformation est monobare ∆H = Qp.

Expression di�érentielle

Le premier prinipe s'érit sous forme élémentaire :

dU + dEmacro = δQ+ δW (1.2)

dU est une variation de grandeur d'état qu'on peut rendre aussi petite que l'on veut -i.e. nulle - :

'est du point de vue mathématique une di�érentielle totale exate. On aura :

dU =

(

∂U

∂T

)

V

dT +

(

∂U

∂V

)

T

dV (1.3)

δQ et δW sont des grandeurs d'éhange : on peut les rendre très petites mais non nulles.

Nous pourrons de même dé�nir une forme in�nitésimale pour H = U + pV :

dH =

(

∂H

∂T

)

p

dT +

(

∂H

∂p

)

T

dp (1.4)

On a H = H(T, p).
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1.1.2 Deuxième prinipe

Rappel

Formulation d'Ilya Prigogine (Prix Nobel 1977 & 2003)

Deuxième prinipe : Pour tout système thermodynamique fermé, il existe une

fontion d'état S extensive appelée entropie dont la variation entre deux états peut

s'érire :

∆S = Se + Sc (1.5)

où Sc ≥ 0 l'égalité étant réalisée pour une transformation réversible et

Se =

∫

transf.

δQi

Tfi

(1.6)

i désignant la frontière du système.

S est une grandeur d'état liée aux nombres de miro-états aessibles au système et

Se et Sc sont des grandeurs d'éhange.

Formulation historique

Deuxième prinipe : Tout système thermodynamique fermé est aratérisé par

une fontion d'état S extensive appelée entropie. Lorsqu'un système isolé est le

siège de transformations spontanées - don irréversibles -, son entropie ne peut que

roître. lorsque le maximum est atteint, le système est en équilibre.

Formulation di�érentielle

Le seond prinipe sous forme di�érentielle s'érit :

dS = δSe + δSc ave δSc ≥ 0 et δSe =
δQ

Tf

(1.7)

Conséquenes

Le premier prinipe nous donne que dU = δQ + δW = δQrev + δWrev. Or dS =
δQrev

T
. On a alors

pour un système �uide, que la transformation soit réversible ou non :

dU = TdS − pdV (1.8)

De même sahant que H = U + pV et don que dH = dU + pdV + V dp :

dH = TdS + V dp (1.9)

1.1.3 Troisième prinipe

Troisième prinipe : L'entropie d'un système quelonque peut toujours être prise

égale à zéro à la température du zéro absolu.

1.2 Enthalpie libre

1.2.1 Dé�nition

Il est évident que l'énergie interne est bien adaptée aux paramètres (S, V, x). On rappelle qu'une

fontion d'état est bien adaptée à un paramètre si on peut simpli�er diretement sa forme di�érentielle

quand e paramètre est onstant. Si la transformation est isohore, le terme −pdV s'annule dans dU .
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Par ontre si la transformation est isobare, on ne peut rien simpli�er. U est adaptée pour V mais pas

pour P .

De même H est adaptée pour (S, p, x).

En himie, beauoup de transformations se font à T et p onstants. Or nous n'avons pas pour l'instant

de fontion d'état qui soit adaptée à e ouple de paramètres. Nous allons don en réer une en appliquant

une transformation de Legendre à H . On pose :

G = H − TS ⇒ dG = V dp− SdT +Xdx (1.10)

On voit que G est bien adaptée pour (T, p, x) e qui était le but reherhé.
De plus dG étant une di�érentielle totale exate, on a Or

(

∂G

∂p

)

T,x

= V et

(

∂G

∂T

)

p,x

= −S (1.11)

Alors d'après Shwarz

(

∂V

∂T

)

= −

(

∂S

∂p

)

(1.12)

1.2.2 Évolution d'un système

Envisageons une transformation isotherme et isobare mais non néessairement réversible.

On sait que dS =
δQrev

T
.

Or dS = δSe + δSi ave δSe =
δQ

T
et δSi ≥ 0.

Don dS ≥
δQ

T
.

L'expression de dG se réduit en sahant qu'on ne peut pas remplaer δQ par TdS puisque la trans-

formation n'est pas néessairement réversible :

dGT,p = δQ− TdS −✘✘✘SdT +✟
✟✟V dp = δQ− TdS ⇒ dGT,p ≤ 0

L'enthalpie libre d'un système ne pouvant éhanger que du travail dû aux fores de

pression et de l'énergie thermique lors d'une transformation isotherme et isobare ne

peut que diminuer. A l'équilibre dGT,p = 0

Si le système éhange un travail autre que elui relatif aux fores de pression noté δWa = Xdx, on

démontre de même qu'à T et p onstants :

dGT,p ≤ δWa ⇔ G1 −G2 ≥ −Wa (1.13)

Le travail réupérable est égal à la diminution de G d'où le nom de potentiel thermodynamique

pour l'enthalpie libre.

1.3 Le potentiel himique

1.3.1 Dé�nition

Soit un système onstitué de plusieurs onstituants sous diverses phases éventuellement. Soient n1,

n2,... les nombres de moles de es onstituants.Si on a un onstituant sous plusieurs phases, il faut donner

ses nombres de moles dans haune des phases où il apparait. Les divers ni peuvent varier.

Par dé�nition, le potentiel himique du onstituant i dans le mélange est :

µi =

(

∂G

∂ni

)

T,p,nj 6=i

(1.14)

Alors

dG = −SdT + V dp+
∑

i

µi.dni (1.15)
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1.3.2 Expressions du potentiel himique - ativité d'un onstituant

Pour un mélange quelonque

µi = µi�+RT ln ai (1.16)

où ai est l'ativité du onstituant i dé�nie de la manière suivante :

• ai =
Pi

P�
pour un gaz parfait

• ai = 1 pour un solide ou liquide pur

• ai =
ci

c�
pour un soluté

• ai = 1 pour le solvant

• ai = xi pour un solide ou liquide dans une solution idéale

µi�est le potentiel himique dans l'état standard : ela orrespond au onstituant seul sous une pression

P�= 1bar ou sous une onentration c�= 1mol.L−1
. Il y a un état standard par température.

1.4 Grandeurs de réation

1.4.1 Avanement

Soit un système fermé siège d'une réation himique :

ν1A1 + ν2A2 + . . .+ νiAi + . . . → ν
′

1A
′

1 + ν
′

2A
′

2 + . . .+ ν
′

jA
′

j + . . . notée

∑

i

νiAi = 0 (1.17)

Dans la forme ompate, les νi sont les oe�ients st÷hiométriques algébriques omptés positive-

ment pour les produits et négativement pour les réatifs.

On note ni(t) la quantité de Ai à t. Les évolutions des divers ni(t) sont liées par les oe�ients

st÷hiométriques intervenant dans 1.38.

Dé�nition : on appelle avanement ξ de la réation la quantité telle que

dξ =
dni

νi
(1.18)

ξ s'exprime en mol.

1.4.2 Dé�nition d'une grandeur de réation

SoitX = X(T, p, ξ) une grandeur extensive. On appelle grandeur de réation∆rX(T, p, ξ) la grandeur

∆rX(T, p, ξ) =

(

∂X(T, p, ξ)

∂ξ

)

T,p

(1.19)

1.4.3 Grandeur standard de réation

Dé�nition

État standard : Dans l'état standard, les réatifs et les produits sont purs et séparés,

haun d'eux étant pris dans son état physique de référene à la température T sous la pression

p�= 1bar.

La température n'intervient pas diretement : il y a un état standard par température.

Lorsque les onstituants sont dans leur état standard, la grandeur de réation∆rX devient la grandeur

standard de réation ∆rX�(T ). On a
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Enthalpie standard de réation

Dé�nition Soit hi l'enthalpie molaire partielle du onstituant i alors

∆rH(T, p, ξ) =

(

∂H

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νihi en kJ.mol−1
(1.20)

Dans l'état standard

∆rH�(T ) =

(

∂H�

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νihi�(T ) en kJ.mol−1
(1.21)

• ∆rH�(T ) > 0 si la réation est endothermique

• ∆rH�(T ) < 0 si la réation est exothermique

In�uene de la température On peut dé�nir la apaité alori�que standard de réation à T en

reprenant les notations préédentes

∆rCp�(T ) =
∑

i

νicpi
�(T ) (1.22)

où les νi sont algébriques.

Nous obtenons �nalement la loi de Kirhho�

(

∆rH�

dT

)

p

= ∆rCp�(T ) (1.23)

Si on herhe ∆rH�(T2) en fontion de ∆rH�(T1), on érira

∆rH�(T2) = ∆rH�(T1) +

∫ T2

T1

∆rCp�(T ).dT (1.24)

Chaleur de réation Au ours de la réation himique, il y a formation et rupture de liaisons hi-

miques et réorganisations des atomes. Le système réation est don le siège de phénomènes thermiques.

S'il y a globalement plus de ruptures de liaisons que de formations, la réation sera endothermique. Sinon

elle sera exothermique.

Comme les réations ont souvent lieu à T et p onstants, on pourra érire que ∆H = Qp.

Or nous avons vu au paragraphe 1.4.2 que dH = ∆rH.dξ. Nous pourrons don dé�nir la haleur de

réation par

Qp = ∆H = ξ.∆rH (1.25)

Entropie standard de réation

Dé�nition Soit si l'entropie molaire partielle du onstituant i alors

∆rS(T, p, ξ) =

(

∂S

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νisi en J.K−1.mol−1
(1.26)

Dans l'état standard

∆rS�(T ) =

(

∂S�

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νisi�(T ) en J.K−1.mol−1
(1.27)

Le signe de ∆rS�(T ) traduit l'évolution du désordre du système :

• ∆rS�(T ) > 0 si ∆νgaz > 0
• ∆rS�(T ) < 0 si ∆νgaz < 0
• ∆rS�(T ) ≃ 0 si ∆νgaz = 0
où ∆νgaz représente la variation du nombre de moles gazeuses au ours de la réation :

∆νgaz =
∑

produits gazeux

νj −
∑

ractifs gazeux

νi (1.28)
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In�uene de la température Nous obtenons la deuxième loi de Kirhho�

(

∆rS�

dT

)

p

=
∆rCp�(T )

T
(1.29)

Si on herhe ∆rS�(T2) en fontion de ∆rS�(T1), on érira

∆rS�(T2) = ∆rS�(T1) +

∫ T2

T1

∆rCp�(T )

T
.dT (1.30)

Enthalpie libre standard de réation

Dé�nition Soit gi = µi l'enthalpie libre molaire partielle du onstituant i alors

∆rG(T, p, ξ) =

(

∂G

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νiµi en kJ.mol−1
(1.31)

Dans l'état standard

∆rG�(T ) =

(

∂G�

∂ξ

)

T,p

=
∑

i

νiµi�(T ) en kJ.mol−1
(1.32)

Méthodes de alul

• si ∆rH�(T ) et ∆rS�(T ) sont onnus, il su�t alors de aluler ∆rG�(T ) = ∆rH�(T )− T∆rS�(T )
• si ∆rH�(T ) et ∆rG�(T0) sont onnus, il faut aluler

∆rG�(T )

T
=

∆rG�(T0)

T0

−

∫ T

T0

∆rH�(T )

T 2
dT (1.33)

• si ∆rS�(T ) et ∆rG�(T0) sont onnus, il faut aluler

∆rG�(T ) = ∆rG�(T0)−

∫ T

T0

∆rS�(T )dT (1.34)

Valeurs des grandeurs thermodynamiques standard

Parmi tous les états standards, on va en hoisir un qui servira de référene pour les tables de données :

il s'agit de l'état standard à T = 298K.

On onsidèrera par ailleurs que pour tout orps simple sous forme stable à 298K H�= 0.

1.5 Grandeur standard de formation

1.5.1 Dé�nition

Réation standard de formation : La réation standard de formation d'une espèe hi-

mique à une température T dans un état physique donné est la réation au ours de laquelle

une mole de e orps dans son état standard est formée à partir des orps simples orrespon-

dant aux éléments qui le onstituent, haun de es orps simples étant dans son état standard

de référene à la température T .

Dé�nition : la grandeur standard de formation ∆fX�d'un orps A est elle de la réation standard

de formation de e orps à la température onsidérée. Dans e as ∆fX�= ∆rX�.

∆fH�, ∆fS�et ∆fG�sont respetivement l'enthalpie, l'entropie et l'enthalpie libre standard de for-

mation.

Convention : Les grandeurs standard de formation d'un orps simple dans on état

standard de référene sont nulles à toutes températures.
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1.5.2 Lien ave les grandeurs de réation

Nous obtenons alors les formules suivantes

∆rH�(T ) =
∑

i

νi∆fHi�(T ) ∆rS�(T ) =
∑

i

νiSi�(T ) ∆rG�(T ) =
∑

i

νi∆fGi�(T ) (1.35)

Convention : pour H+
aq - soit H3O

+
à toutes températures, on a

∆rH�(H
+
aq) = 0 = ∆rG�(H

+
aq) S�(H+

aq) = 0 Cp�(H
+
aq) = 0 (1.36)

1.6 Température de �amme - Pression d'explosion

1.6.1 Température de �amme

Un ertain nombre de problèmes s'intéressent à la température atteinte lors d'une ombustion iso-

bare. Le point ommun de es réations est d'une part leur rapidité qui va assurer l'adiabatiité globale

du proessus, et d'autre part le fait qu'elles soient quasi totales. En gros, l'énergie libérée par la ombus-

tion sert à éhau�er les produits de la réation - les réatifs ayant disparu lors de la ombustion -.

Rem : on prendra garde à bien faire la di�érene entre une ombustion à l'oxygène ou une ombustion

à l'air. En e�et, l'air ontient de 80% d'azote : e dernier n'interviendra pas dans la ombustion mais par

ontre absorbera une part de l'énergie libérée.

1.6.2 Bombe alorimétrique

L'étude d'une bombe alorimétrique est sensiblement di�érente de e qui préède puisque la réation

se déroule ii à volume onstant.

Pour résoudre e type de problème, il va falloir utiliser l'énergie interne de réation

∆U = ξ.∆rU = Qv (1.37)

Or H = U + PV soit ∆rH�= ∆rU�+∆r(PV ).

1.7 Équilibre himique

1.7.1 Évolution et équilibre d'un système

Soit un système fermé siège d'une réation himique :

ν1A1 + ν2A2 + . . .+ νiAi + . . . → ν
′

1A
′

1 + ν
′

2A
′

2 + . . .+ ν
′

jA
′

j + . . . notée

∑

i

νiAi = 0 (1.38)

Évolution : on doit avoir

∆rG(T, P, ξ)dξ ≤ 0 (1.39)

• si ∆rG(T, P, ξ) < 0, le système évolue dans le sens dξ > 0 soit le sens diret. En e�et omme

dξ =
dni

νi
, et omme pour un produit νi > 0, dξ > 0 ⇒ dni > 0 : il se forme des produits e

qui orrespond bien au sens diret pour la réation himique

• si ∆rG(T, P, ξ) > 0, le système évolue dans le sens dξ < 0 soit le sens retour.

• le système évolue tant que la ondition ∆rG(T, P, ξ)dξ ≤ 0 peut être satisfaite. Il esse

d'évoluer si :

1. ∆rG(T, P, ξ) = 0 : le système est alors en équilibre physique et himique

2. dξ = 0 : le réatif limitant a été entièrement onsommé. Le système est en équilibre

physique mais pas himique
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1.7.2 Expression de l'enthalpie libre de réation

Nous avons

∆rG(T, p, ξ) =
∑

i

νiµi�(T ) +RT ln
∏

i

aνii (1.40)

Dé�nition : on appelle quotient de réation ou produit des ativités la quantité

Q =
∏

i

aνii (1.41)

Nous pourrons don érire

∆rG(T, p, ξ) = ∆rG�(T ) +RT lnQ (1.42)

1.7.3 Loi d'ation des masses

Nous avons vu qu'un système fermé siège d'une réation himique est en équilibre himique si son

enthalpie libre de réation est nulle :∆rG(T, p, ξ) = 0.

S'il y a plusieurs réations himiques dans le système, l'équilibre ne sera atteint que lorsque toutes

les enthalpies libres de réation de toutes les réations seront nulles.

On a ∆rG(T, p, ξ) = 0 ⇒ RT lnQeq = −∆rG�(T ).

Dé�nition : on appelle onstante d'équilibre de la réation la quantité

K�(T ) =
∏

i

aνiieq (1.43)

Nous pourrons alors érire la loi d'ation de masse appelée aussi loi de Guldberg et Waage

(1864)

∆rG�(T ) +RT lnK�(T ) = 0 (1.44)

K�(T ) ne dépend que de T pour une réation donnée et est sans dimension.

Dé�nition : on appelle température d'inversion Ti de l'équilibre himique la température telle

que

∆rG�(Ti) = 0 ⇒ K�(Ti) = 1 (1.45)

1.7.4 Loi de Van't Ho�

Relation de Van't Ho� :

d lnK�(T )

dT
=

∆rH�

RT 2
(1.46)

• si la réation est endothermique ∆rH�> 0 alors K�(T ) roit ave T
• si la réation est exothermique ∆rH�< 0 alors K�(T ) déroit ave T

En intégrant la relation de Van't Ho�, on obtient

lnK�(T2) = lnK�(T1) +

∫ T2

T1

∆rH�

RT 2
dT (1.47)

Dé�nition : L'approximation d'Ellingham onsiste à onsidérer que ∆rH�et ∆rS�ne dépendent

pas de T soit

∆rH�(T ) = ∆rH�(T�) et ∆rS�(T ) = ∆rS�(T�) (1.48)

La relation 1.47 se simpli�e alors

lnK�(T2) = lnK�(T1)−
∆rH�

R

(

1

T2

−
1

T1

)

(1.49)
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1.7.5 Desription de l'état d'équilibre d'un système

Taux d'avanement

Nous avions dé�ni l'avanement ξ par dξ =
dni

νi
soit ξ =

ni(t)− ni(0)

νi
.

Dé�nition : Le taux d'avanement τ est dé�ni si on note j le réatif limitant de la réation,

par :

τ =
nj(0)− nj(t)

nj(0)
(1.50)

On a τ = −
νi.ξ

ni(0)

Coe�ient de dissoiation α

Dé�nition : Lorsque le réatif Ai se dissoie, on peut dé�nir le oe�ient de dissoiation α par :

α =
ni(0)− ni(t)

ni(0)
(1.51)

Ii Ai n'est pas néessairement le réatif limitant. Quand il l'est on a bien sûr α = τ .

Densité d'un mélange gazeux

La densité d'un mélange gazeux ne se mesure pas par rapport à l'au liquide omme une densité

lassique mais par rapport à l'air. Nous pourrons érire :

d =
masse m(T, P ) du volume V de gaz considéré

masse mair(T, P ) du volume V d′air
(1.52)

La densité du mélange gazeux est alors :

d =
M

29
ave M =

∑

i

xiMi (1.53)

où M est la masse molaire moyenne du gaz en g, Mi la masse molaire des onstituants du mélange

gazeux et xi leurs frations molaires.

1.7.6 Variane

Dé�nition : la variane v d'un système est le nombre de degrés de liberté du système : 'est le

nombre de paramètres intensifs indépendants qu'il faut et qu'il su�t de �xer pour déterminer totalement

l'état thermodynamique du système.

1.8 Déplaement d'équilibre

1.8.1 In�uene de la température

Reprenons la relation de Van't Ho� :

d lnK�(T )

dT
=

∆rH�

RT 2
(1.54)

• si la réation est endothermique ∆rH�> 0 alors K�(T ) roit ave T
• si la réation est exothermique ∆rH�< 0 alors K�(T ) déroit ave T

Loi de modération : Une augmentation de température entraine un déplaement de l'équilibre

dans le sens endothermique, 'est à dire dans le sens qui s'oppose à l'augmentation de température.
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1.8.2 In�uene de la pression

On a

dQ

Q
= d lnQ = ∆νgaz

dP

P
et

d∆rG(T, p, ξ) = RT∆νgaz
dP

P
(1.55)

• Si la réation s'aompagne d'une augmentation du nombre de moles gazeuses soit ∆νgaz > 0
alors :

� si P augmente - soit dp > 0 - alors d∆rG(T, p, ξ) > 0 don la réation évolue dans le sens

retour (n'oublions pas que ∆rG < 0)
� si P diminue - soit dp < 0 - alors d∆rG(T, p, ξ) < 0 don la réation évolue dans le sens diret

• Si la réation s'aompagne d'une diminution du nombre de moles gazeuses soit ∆νgaz < 0 alors :
� si P augmente - soit dp > 0 - alors d∆rG(T, p, ξ) < 0 don la réation évolue dans le sens

diret

� si P diminue - soit dp < 0 - alors d∆rG(T, p, ξ) > 0 don la réation évolue dans le sens retour

• Si la réation ne s'aompagne pas d'un hangement du nombre de moles gazeuses soit ∆νgaz = 0
alors la pression n'est pas un fateur d'équilibre.

Loi de Le Châtelier : Une augmentation isotherme de pression entraine un déplaement de

l'équilibre dans le sens d'une diminution de nombre de moles gazeuses, 'est à dire dans le sens qui

s'oppose à l'augmentation de pression. C'est aussi une loi de modération
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