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Module: Thermodynamique et Cinétique Chimique

Chapitre I. Généralités sur la thermodynamique

La thermodynamique est la science des échanges d’énergie
entre les systémes, ou entre les systémes et le milieu extérieur,
lors de la transformation de la matiere.

Les concepts de la thermodynamique

Un systeme: est un objet ou un ensemble d’objets dont on fait 1’étude.

Exemple: ,
* une quantite de matiere dans un ballon
P Le systéme : le milieu étudie { *un milieu reactionnel
' 1N organisine vivant
L * el
Univers =

¥ Le milien extérieur :le reste de I'Univers



Systeme ouvert Systeme

échange de chaleur, fermé dm=0, ow #0,8Q #0
travail, matiére Pas de
avec le milieu transfert de
extérieur matiere avec
dm£0, o 0, 90 #0 ’extérieur

sl

~._ /

Types de systemes

Systéme isolé

Pas de transfert de
chaleur, travall,
matiere

dm=0, dw =0, 8Q =0



- Convention de signe:

Extérieur

> ()

- 'énergie recue par le systeme est positive
- 'énergie fournie par le systeme est negative

Etat d’un systeme:
Un systeme est caractérisé par des variables d’etat

(Grandeurs physiques ). P, V, T, nombre de moles n,
densité g, etc... ou lors d'une transformation de l'état initial
A a l'état final B, sa variation est indépendante du chemin

parcouru .



Par exemple: si le systeme est un individu se déplacant sur une
pente du point A jusqu'au point B, I' énergie potentielle pourra
étre considéree comme une grandeur d'état qui ne dépond pas
de la distance parcourue, elle déepond que de I'état initial et final.

—
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Grandeurs physiques (variables d’état)_
Grandeurs extensives: }deﬂrs ntensives:
Proportionnelles a la quantité de la o dépendent pas de '
;nuage;férlil)sfmles pour l'ensemble quantité de matiére: # f(n).
1 systeme. o Définies en chaque point
Siun systeme est divise en i sous d’'un systéme
systemes, la grandeur extensive
est la somme des grandeurs de
ses sous systémes: X = ) X

m=)m;, V=)v,n=)n,

I, p p
et u (potentiel chimique)

ainsi que les fonctions d’etat: _ l _ |

- U (énergie interne), Les variables intensives

- F (énergie de Helmholtz ou énergie e sont pas additives
libre), Exp: Si on mélange ’eau a

-H (enthalpie), - G (énergie de Gibbs 20°C €t de Peau 50°C, On

ou enthalpie libre) et S (entropie) obtient pas Peau a 70°C 8



Rappel

Etat d’équilibre thermodynamique —) |€S
variables d’état sont invariables (constantes) en tout
point du systeme.

Définitions:

* Deux systémes sont en equilibre thermique quand
leur température est identique.

« Deux systemes sont en equilibre meécanique
guand leur pression est identique.

* Deux systemes sont en équilibre chimique quand
leur potentiel chimique est identique.

Un systeme est en équilibre thermodynamique
quand il est la fois en eéquilibre thermique,
meécanique et chimique.



Transformation d’un systeme:

Sous l'influence d'échanges ou transferts d'énergie entre le
systeme et le milieu extérieur, le systeme évolue et les
variables d’état du systeme sont modifié.

On dit que le systeme se transforme ou change d'état, en

passant d’'un état d’équilibre(1) a un autre état d'équilibre (2).

Crievien) e (raivainn)

Transformation isotherme : se faita T = cte
" Isobare : se faita P = cte
Isochore :sefaitaV = ct

Transformation adiabatique: s'effectue sans échange de
chaleur avec le milieu extérieur , exemple: un calorimetre

(systeme isolé).

10



Transformation réversible :

Une transformation est réversible si elle est réalisable en
sens inverse, et le systeme est a I’équilibre a tout instant
du processus.

_f"-.-.-.-.—_ \
Swuccession d*une infiniteé
d*états dA*eguilibre

K I

Ia fransformafion se produil o ure miarnrere lenfe

Transformation irréversible:
transformation spontanée, naturelle. On ne peut pas
I’arréter, ni I'inverser (réaction dans un seul sens =— )

Transformation renversable:
Transformation inverse ( &= )

11



Premier principe de la thermodynamique :

Enonceée :

Pour tout systéme 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 dépend que de l'état
initial et de 1'état final du systéme et pas du chemin

parcouru.

12



Expression mathéematique:

La fonction Energie Interne U est définie comme la somme
Travail W + Chaleur Q :

AU i = Weent  Qgcn

- Pour une transformation infinitésimale (élémentaire),
I’énoncé du 1¢r principe devient :

dU_ ., =W + 8Q

>W est la quantité de travail mise en jeu au cours de la
transformation. On ne consideére que le travail contre les
forces de pression cad selon la transformation (réversible

ou irréversible).

-Q est la quantité de chaleur qui passe d'un corps a un autre,
sous l'effet d'une difference de tempeérature , on la mesure en

joules ( J).
13



Expression de la chaleur

5Q = CdT

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

» Chaleur de reaction pour une transformation isochore
8Q, =n.Cy dTe== Q,=/n.C,dT

> Chaleur de réaction pour une transformation isobare
8Qp = n.Cp dT === Qp=/n.Cp dT

«Cp et Cv sont des coefficients appelés capacité calorifique.

- Soit molaire (Cp est exprimé en J mol' K1)
- Soit massique (Cp est exprimé en J g' K1)
14



Expression du travalil

oW = -pdV

1) V = cte, processus isochore
W=0

2) p = cte, processus isobare

W = -p(V,-V,)

3) T =cte; processus isotherme
AU=0 ---> W=-Q

4) dQ = 0; processus adiabatique

> W =-[pdV
oM
V = cte
Y
p = cte
Y
N

AU =W
Cvzi W =

AU = nCv(TZ — Tl) y—1

P2V2—PiV1

y—1




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'état initial et de I'état final du systéme et
pas du chemin parcouru.

Cette fonction Enthalpie est définie par : H=U+PV
= dH=dU + PdV + VdP | Or dU =6Q +6W et 6W = - PdV

d’ou: dH=8Q-PdV + PdV + VdP = |dH =06Q + VdP

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

soit dH =0Qp =Cp dT

»AH correspond donc a la quantité de chaleur mise en jeu
quand la réaction est effectuée a pression constante, donc :

AH = Q,




Par convention :

* Pour une réaction endothermique (qui se fait
avec absorption de Ila chaleur), I’enthalpie
correspondant AH > 0.

* Pour une reaction exothermique (qui se fait
avec degagement de la chaleur), l’enthalpie
correspondant AH < 0.

Unité de H : J.mol"

17



Deuxieme principe de la thermodynamique:

==) Premier principe: conservation de I’énergie,
aucun renseignement sur I’évolution du systeme

"Enoncé du second principe

v Tout systéme thermodynamique posséde une

fonction d’état S appelée entropie qui est une
grandeur extensive et non conservative.

v"Pour une transformation infinitésimale quelconque qui se
fait a une température T on a :,

o Q
T
Signification physique de ’entropie :

das =

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-! 18



3¢me principe (ou principe de NERST)

Enoncé : L’entropie de tout corps cristallisé pur, pris dans
son état allotropique le plus stable, est nulle en 0°k absolu.

S%k =0 JKtmolt

L’allotropie: la faculté ou le pouvoir d'existence de certains
corps simple sous plusieurs formes cristallines ou moléculaires.

Exemple : Carbone ( charbon; Graphite; Diament....)

19



Conséquences:

1) A 298 K, pour tous les composés S°> 0.

2) L’entropie mesure le degré d’ordre d’un systéme; elle croit
lorsque 1’on passe de 1’état solide a 1’¢état liquide, puis a 1’état
gazeux.

3) Signification statistique de I’entropie: I’entropie mesure 1’¢tat de
désordre du systéme. Plus I’entropie est grande, plus le désordre
est important.

4) L’entropie du systeme est toujours sup€rieure a la somme des
entropies des corps purs car le melange introduit du désordre.

20



5) A p=cte et en absence de transformation de matiere

das — °2

T } dschc_'r—T
0Q = CdT

Soit pour 1 mol de corps i pur ( )
(noté *)

ds; =C,

dT

T

Par intégration:  |S; (T) = Si*(298) +C, 508

InT

. . InT
Ap=n% |S(T)=S"(298K)+C°—
p=p (T)=S ( ) 508

21



Exemple de Calcul de ’entropie molaire d’un corps pur.

- Soit une transition solide — liquide et de liquide — gaz a p = cte

— solide—— -Il-fus<—|iC]Uide -Ireb<— gaz

' | | - T K

0 1AS? AusS® ASY  AwS® [AS?] !
S°(T )—S°(0) =AS; + A, S” +AS; +A,,,S” +AS;

Tfus
1) 0T, AS° = J'

0

C° (solide
- S o
-

C° - est la capacité calorifique molaire du solide a p = cte

p,m

22



2) AT, Lafusion s’effectue a Ty, et met en jeu
'enthalpie molaire de fusion A; H°

0
fusH

A
fusSO —
T

fus

T C° (liquide
) o

3) Tfus <:>-I_eb ASS —

Tfus

C° - est la capacité calorifique molaire du liquide a p = cte

p,m

4) AT,: Lavaporisation du corps pur sous p = cte le
transforme en gaz parfait et s’effectue a T,,. Cette

transformation met en jeu I'enthalpie molaire de
vaporisation A, ,,H° A

0 vap
A\apS T
eb 23




TC° (gaz
) Temt ot S

Teb

C° - estla capacité calorifique molaire du gaz a p = cte

p.m

S°(T)—S°(0) =AS; + A, S” +AS; +A,,,S” +AS;

fus

Cas particulier: 'enthalpie molaire de transition de phase solide._

transformations entre les phases cristallographiques Solidel —
Solide 2 a T, , (temperature de transition de phase) et met en
jeu

e CO (solidel
S;= | p,m(T ot +

0

AH L C° (solide2
t.ph n I p,m ( )dT
T T

t.ph. Tt.ph.

24



Fonction Enthalpie Libre G :(énergie de Gibbs)

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

On définit aussi : dG =VdP-SdAT

Cette fonction est aussi une fonction d'état.

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

Application aux réactions chimiques

Soit la réeaction chimique :
aA+bB=—/—=cC+dD

On peut définir pour cette réaction un AgH un AgS et par
suite un AgRG.

Loi de Hess
25



Critéres d'évolution (a P=Cte)

La transformation est thermodynamiquement défavorisee :

Reéaction non spontanee

-SiARG<0:
La transformation est thermodynamiquement favorisee :

Reéaction spontanée

-SiAG=0
On est a I'etat d'equilibre et il n'y a pas d'evolution du systeme

26



Toute réaction chimigue ne peut progresser

I’enthalpie libre du systéme réactionnel diminue.

a I’équilibre.

Lorsque cette fonction atteint un minimum, le systeme est

gque Si

La fonction G(T,p)e,s Permet donc de definir le sens de la

réaction et son positionnement a I'équilibre. C’est la fonction la

plus importante pour I'étude des équilibres chimiques.

27



Variation de la fonction G.

1) Systeme de composition constante.

ng = cte; dng = 0; ( sans variation de |la quantité de matiere)
Par définition I’enthalpie libre : G = H-TS™ dG =dH -SdT -TdS

# [y une transformation thermodynamique, et d’apreés le premier ppe :

dH = 8() +VdP Voir Diapo 16 et 18

# Si le systeme d’étude est en €quilibre thermodynamique on a :

0Q =TdS
=dH =TdS + VdPp == |dG=VdP-SdT \

Or G =f(PT) == dG=(aG) dP+(aG) dT

oP oT
On en déduit alors : (aG) -V et (EJG) — =S
oP ), T Je .




Calcul de I’enthalpie libre G d’un constituant gazeux (Gaz
parfait).

dG=VdP-SdT aT=cte: dT=0 dG = VdP

. RT
Pour une mole de gaz parfait = PV=RT =» V= ?

dG=var=rTY jdG:RJ]’ép GG =RTLnY
P P P

dol  G—G°+RTL
P°

P°=1atm = G=G°+RI.LnF

Pourn moles on aurat: G=nG+nRILnF

Relation entre G et ’activité a-

Gyr) =G°m + RTLNP/P° = G°%y + RT Ln a, .



a) Enthalpie libre d’un compose X
ayy - activite du constituant (X)

Solde pur: ay=1

Liguide pur : ﬂm=l

Ca" — COncenirafion
Solution: 4= —

0 concentration de
référence =1 mol.L-!
. h
Gaz parfait : ip= " pression de référence
0 4
P =1 bar

30



2) Systéme de composition variée
Les fonctions thermodynamiques = f(ng) ng # cte et dng # 0.

RAPPEL: Pour une fonction d’état X =f(U, V, n,, ng, ny):
dX est une différentielle totale exacte:

dxz(a—xj dU+(8—Xj dv +>° s dn,
oU )y . N Jy o, =\ong ),

On appelle differentielle totale du 1er ordre d'une
fonction f(x.y) l'expression :

df(x.y)y=df = fidx + fdy (2 variables)
dfix,y,2) =df = fidx + f dy + f,dz (3 variables)

31



dU =TdS — pdV +Z j dn,
B S.\V.Nap

dH =TdS +Vdp + Z( dn,

B S P, nA;tB

dG =Vdp — SdT + Z(ﬁj dn,
B anB P, T.Nap

gl _ [ﬂH\:l _ [ s

avec : pp= [ . ,
Mp/S. V.n,.p \OUR/S. pom, . n

Les parametres intensifs p et T pouvant etre facilement fixés par 'operateur,

. d(3
seule la relation pp= [
!il'!:E_,.le[}_ T_ ”.':'I.:tR

est unlisee.

u: est le potentiel chimique d’un corps

.HFIHL. T.n,.p .

32



Définition 1

Le potentiel chimique pp du constituant B dans une phase déterm:-

née est par définition :

B ((')G )
tB ong/p. T.ny .p

pp potentiel chimique de I'espéce B, grandeur intensive (J - mol~1)

G enthalpie libre du systeme (])
ny quantite de matiere de "espece B (mol |

dG

— dn
B
ﬂﬂﬂ)p, T. Ny 2R

* La relation : dG:VdF_SdT+Z(
B

=Vdp-SdT + 3 ppdng
B

pour un systéme maintenu a p et 1’ constantes,

G=) ngkp
B

33




Définition 2

L’enthalpie libre pour une mole d’'un constituant
(enthalpie libre molaire) est appelé potentiel chimique
du constituant B

Le potentiel chimique d’un gaz parfait pur B s’exprime par la relation :

up(T.p)=p§(T.p%) +RT In 1—%

wp potentiel chimique de I"espéce B (] - mol-1)

g potentiel chimique standard de 1’espéce B (J - mol~1)

p, pression de la phase gazeuse, et R constante des gaz parfaits (8,314 J- K-!- mol-1)
b pression standard, sont de la meme unit€¢ T température en kelvin (K)

34



Chapitre Il: Les équilibres chimiques

|. définition des équilibres chimiques

Un systéme isolé, dont les propriétés macroscopiques ne
varient pas, est un sysfeme en equilibre.

L’équilibre des systemes chimiques se manifeste, selon les
substances considérées,

> Apres une@ion to@(exemple H, + CIl, en présence
de 'UV donne HCI);

> Apres une@on incomplete)(exemple : réaction
d’estérification);

> Ou par @ce de réactEexemple : oxygéne + azote).

35




2. Equilibre homogene. Equilibre hétéerogene. Phase

L'ensemble des substances en equilibre forme un milieu
d'aspect homogene ou d’aspect hetérogene. Selon le cas, on
distingue deux types d’equilibres :

2.1 Equilibre homogene contient une seule phase:

Les substances sont toutes a I'état gazeux, ou toutes a l'état
liguides entierement miscibles, ou encore a I'état dissout dans
un méme solvant

Exemples :
Gazeux:B H, + 720, — H,O  al1000°C

«—

Liquide: CH,COOH +C ,H.OH —— CH,COOC,H, + H,0 425°C

—
L

Solution. NH, + H,O « NH, + OH aZ25°C

36



2.2 Equilibre hétérogéne

Le milieu est constitue de gaz et de solides, ou de solides et
de liquides, ou de liguides non miscibles, etc, donc le
systeme heterogene contient plusieurs phases

Exemples :
. —
'CaO(Soude) + COz(gaz) — CaCO3(soIide) I'|20(glace) — HZO(”qUide)

Clgraptite)  ¢——— Coliamant (solice)
—

Les changements d‘état physique, ou de structure sont des équilibres hétérogene.

37



2.3 Phase

Tout ensemble homogéne sera désigne par le terme . phase
On caractérisera un equilibre par son nombre de parties
homogenes ou nombres de phases

Un mélange de gaz forme toujours une seule phase.
Un meélange de solides forme autant de phases que de
solides.

Phases (Etat de matiere)
d’'un corps pur

T

gaz Liquide Solide

Différentes
formes
cristallisées

A I'équilibre, un corps pur ne peut étre que dans une phase donnée
38



3. Constante d’équilibre
3.1 Loi d’action de masse ou loi de Guldberg et Waage

3.2. Quotient de réaction

1
Considérons la réaction aAdA+ bB —— C C+ dD

_ (ﬂc ) (ﬂ'p )d

a b
(ay) (aB )
3.2. Constante d’équilibre
Le quotient de réaction a 1 équilibre prend une valeur. appelée constante
d’éequilibre K . ne dépendant que de la température
. (ﬂc (ﬂp ):qr

Le quotient de la réaction est

Lol d’action de masse ou lol de Guldberg et WWaage: d}ﬁ_ =K, =
(a ):., (as ):;

3.4. Prévision du sens d’évolution : pour préevoir le sens spontané
d évolution , il faut comparer ® et K-

P < Kmn Sens 1 —
P = K(TJ Sens -1 —
P =Km Etat d'équilibre
] C:’ — CORNCERIFaion
Salide pur : a5 =1 ST BT To0 = c° concenftration de

réference = 1 mol L-1
Liguide pur : Ay = 1 _ P;
Gaz parfait : a5, =

Pression de réféerence
=TI bhar

39



K est aussi reliée a I'enthalpie standard de réaction AG®, par la relation

3 o
a} ay, -AE(D)

X
Qa ﬂﬂﬂ

oA +BB ?‘ yC. +3D

K = constante d'éguilibre (nombre sans dimension)
a,,0p,0-eta, = activités a I'équilibre.
A57(T) = enthalpie libre standard de réaction.

. Equilibres homogénes en phase gazeuse.
0 A + BBy, = 71C,+30,

2

PP _AEM
Gaz parfait dans un mélange : q; =P, —»|K=——5=e &1
Py P,
AT
L . PI‘EI'
' 2} — 3 ' —
Exemple 1 : Mag +3Hyyy —— 2MNH;,; —K= N Plv-li avec : Py =Py, +R, +P,
JpB, [P
Exemple 2 : HL # l Hapg + 1 T, — K= VL
L i 2 L 2 t Pl'l:
B, P
) ;. I _ H "L e
2 HIL - Hyy t Ly —K'= pZ =K

La valeur numérigue de K dépend de I'écriture de la réaction | 40



3. Equilibres en solution.

Pour le soluté i dans une solution : a, =c¢; ; pour le solvant : a. =1

« acide faible en solution: AH + H,O - A~ + H,O"
pour AH: a,=¢ ; pour Hz0: a, =x =1
H,O" || A”
K,= [ - }[ :I (K, constante d'acidité.)
[AH]

+ sels peu solubles : AgCl

pour Ag” et CI", solutés : a. =c, ; pour AgCl, solide : a, = x;, =1 (phase condensée pure)

1 . .
B = Ag® + Cl

K, =|:Ag+:|{CI':| (K produit de solubilité.)

4. Equilibres hétérogénes.

, 1 .
Exemple 1 : CﬂCDEiE] — CﬂD{g}. T CDE(Q]
Qppn O
K = Cad e = sz - P
Qeaco,
E . —l'l.
EKEI’T’IPJE 2 lei:l T Dg{gj - CDE{Q]
p
K= 5 ~ avec:P, =Py +P,
0;

41



. ;‘n i
Exemple 3 : 2 HF,, + ZnO,

Remarque: Pour I'expression de Kp, on ne tient compte que des Pi des
composés gazeux. Par contre, dans I'expression AG, tous les

composants interviennent:
AGr = 2AG (HF) + AG(ZnO) — AG (ZnF2) — AG (H20)
5. relation entre la constante d’équilibre K, et les autres constante

d’équilibres

K= K. (RT)™

Kp : rapport des pressions partielles, Kn: rapport du nombre de moles,
Kx: rapport de fractions molaires

42



6. Variation de la concentration d’équilibre avec la T :

Equation de Van’t HOFF

Al'équilibre : AG = - RTInK

_AGE
RT

Lnk_ =

dln K, i {d[&GT”fT]}
i 4T  R|T 4T

AH"
T

cz’[&G,TJT]}

Bflais, { T
Dans le cas d'un gaz parfait, K, = Ky

dloEp  AH"

AT BT

= Equation de VAN'T HOFF (1884).
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Pour intégrer, on peut supposer que AH est constant:

Tz
Ep 7o
[ dInKp) = J‘EH 4T
RT
EP T1

AT° 1z -1
Lo ibpy/ Kpyd = 7% [TE T,

R =8,31J.K1imoll A H° en J.mol!

Deux cas :
A H° >0 : K croit avec la température
A H° <0 : K décroit avec la température.
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4. Facteurs d’équilibre

A, G°
0 r= (T)
AA+DB == cC+dD AG%q =-NRTLnK ou  LnK=- RT

rGO(T)

Si la valeur de I'un des termes ou K (Kyou K¢) varie, 1’égalité n’est plus respectée, le

systeme n’est plus en équilibre. Il évolue donc pour atteindre un nouvel eéquilibre.
Le passage d’un état d’equilibre a un nouvel état d’équilibre sous I’'influence d’une perturbation
exterieure au systeme est appelé « déplacement de ’équilibre ».
On agit sur les grandeurs dont dépendent AG
» Tempeérature T
* Pression totale P
» Pressions partielles (ou concentrations)
Ces grandeurs sont appelées facteurs d’équilibre.

4.1 Loi de Le CHATELIER
Soit un systeme en €quilibre. Lorsque 1’on modifie un des facteurs de I’¢quilibre,
le systeme évolue dans le sens qui tend a s’opposer a cette modification.
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Principe de Le Chatelier (loi générale de modération) :

« Quand une action extérieure modifie un systéme en équilibre chimique, le systéme
réagit de fagon a s'opposer a cette action. »

si T/, déplacement dans le sensendo  |si T ™\ : déplacement dans le sens exo

si P /" . déplacement dans le sens de la|si P ™ : déplacement dans le sens de

diminution du nombre de moles de gaz 'augmentation du nombre de moles de gaz
si on introduit l'un des participants a|si on élimine lun des participants a
l'equilibre (réactif ou produit), I'équilibre | I'équilibre (réactif ou produit), I'équilibre
est déplacé dans le sens de la disparition | est déplacé dans le sens de la formation de
de celui-ci. celui-ci.

Cas particulier : introduction d'une substance inerte.
e aTetVconstants : pas de déplacement

e a T etP constantes, déplacement dans le sens de l'augmentation du nombre de moles

exemple : SO, +%Geig] 21 50;, An= —é : le sens 1 = sens de la diminution du

nombre de meles. Si, au lieu de O; pur, on utilise de 'air (mélange de O; et N;, ce dernier
étant un gaz inerte), I'équilibre est déplacé dans le sens 2 (a T et P constantes).
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