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Avant-propos 

 Ce cours présente les bases de la thermodynamique correspondant à un 

niveau scientifique de première année des filières scientifiques et techniques des 

universités et écoles d’ingénieurs. Il répond au programme officiel du module « 

Thermodynamique » enseigné en première année LMD des filières Sciences et 

technologie (ST) et Sciences de la matière (SM). Il comporte six chapitres. Le 

premier chapitre comporte des rappels de thermodynamique et des notions 

générales sur les gaz parfaits, qui sont essentiels à la compréhension des chapitres 

suivants. Le deuxième et le troisième chapitre détaillent le premier principe de la 

thermodynamique et son application aux gaz parfaits et aux réactions chimiques. 

Les chapitres quatre et cinq développent le deuxième et le troisième principe de la 

thermodynamique pour les systèmes fermés et les corps purs. Le dernier chapitre 

aborde les notions de l’énergie libre et l’enthalpie libre, qui traite l’évolution des 

équilibres chimiques. Les chapitres sont présentés de façon simplifiée et 

accompagnés par des exemples et des exercices corrigés donnés à la fin de chaque 

chapitre, afin d’aider l’étudiant à mieux assimiler le contenu. 

Ce polycopié est le fruit de plusieurs années d’expérience pédagogique et qui 

résulte de la lecture de nombreux ouvrages et documents dont la plupart ne sont 

pas cités dans la bibliographie. 

Je souhaite remercier mes collègues (enseignants de chimie) du département ST, 

avec qui j’ai travaillé des années à la recherche d’une exigeante qualité. Il me faut 

aussi remercier tous mes étudiants, lesquels il m’a été donné de travailler, en 

Cours, en Travaux Dirigés. J’espère que l’expérience acquise auprès d’eux, m’aura 

permis d’apporter à leurs camarades d’aujourd’hui et de demain un outil de travail 

utile, répondant à leurs attentes. 
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I.1. Fonction d’état  

I.1.1. Définition d’une fonction d’état 

Une fonction d'état est une fonction des variables d'état qui décrivent 
les états d'équilibre d'un système thermodynamique. Physiquement, une telle 
fonction possède la propriété de ne dépendre que de l'état d'équilibre dans 
lequel se trouve le système, quel que soit le chemin emprunté par le système 
pour arriver à cet état. Au cours d'une transformation entre deux états 
d'équilibre, la variation d'une fonction d'état ne dépend donc pas du chemin 
suivi par le système pendant la transformation mais dépend uniquement des 
états d'équilibre initial et final.  

I.1.2. Propriétés fondamentales des fonctions d’état 

La différentielle d'une fonction d'état, fonction de plusieurs variables 
indépendantes, est une différentielle totale exacte. Cela signifie qu'elle est 
égale à la somme de ses différentielles partielles par rapport à chaque 
variable. Pour une fonction de deux variables notée F(x,y):  

�� = ���
��� �� + ���

�	� �	 


��
�
�: est la dérivée partielle de F par rapport à x et idem pour y. 

Application: si F est fonction de plusieurs variables au cours d'une 
transformation, on peut décomposer cette transformation en plusieurs étapes 
de telle manière que pour chaque étape une seule variable indépendante 
varie, ce qui rend l'étude plus simple. La variation globale de F sera égale à 
la somme des variations partielles de chaque étape et sera bien évidemment 
identique à la variation obtenue au cours de la transformation effectuée en 
une seule étape; toutes les variables variant simultanément. 

Considérons une transformation définie par l'état initial A : F(A); x(A); y(A) 
et l'état final C : F(C); x(C); y(C). 

On définit un état intermédiaire B : F(B); x(B) = x(C); y(B) = y(A). 

On dit alors que la variation de la fonction d'état ne dépend pas du chemin 
suivi. 

 



Chapitre I: Généralités sur la Thermodynamique 

 

3 

 

 

Calculons la variation de la fonction : 

�� = 
��
�
� �� + 
��

��� �� 

∆��� = ���� � ���� = � ���
��� ��

��

��
+ � ���

�	� �	
	�

	�
 

Remarque:  

- L'ordre de variation des variables indépendantes x et y n'a aucune 
incidence sur le résultat. Cela se traduit mathématiquement par le fait 
que les dérivées secondes croisées de la fonction F par rapport à x et y 
sont égales: 

���
���	 = ���

�	�� 

 
- Si F est une fonction d’état ⇒ dF est une différentielle totale exacte 
- Si F n’est pas une fonction d’état ⇒ δF 

I.2. Définition d’un système thermodynamique 

Un système est une portion de l’Univers délimitée par une enveloppe 
(surface) réelle ou fictive. Les échanges d'énergie se font à travers de cette 
frontière. Le thermodynamicien est inévitablement amené à préciser son sujet 
d'étude, c'est-à-dire à couper mentalement l'univers en deux parties : 
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  le système, l'intérieur: c'est l'objet d'intérêt ; 

  l'environnement, l'extérieur: c'est le reste de l'univers.  

Exemple: l'atmosphère, les océans, le corps humain, une chaudière, une machine 
frigorifique, un moteur à combustion, une turbine . . . 

 

Les différents types de systèmes : 

� Ouvert: s’il échange à travers la frontière avec le milieu extérieur de la 
matière et de l’énergie ; 

� Fermé: s’il n’échange que de l’énergie avec le milieu extérieur ; 

� Isolé: s’il n’échange ni énergie (travail, chaleur, …) ni matière avec le 
milieu extérieur ou avec un autre système. Dans les systèmes isolés, on 
trouve aussi : 

� Le système mécaniquement isolé : pas de mouvement de la paroi qui 
l'enveloppe ; 

� Le système thermiquement isolé (ou adiabatique): pas d'échange de 
chaleur avec l'extérieur. 
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I.3. Description d'un système thermodynamique 

I.3.1. Variables d’état  

 Un système en équilibre est caractérisé par son état (solide, liquide ou 
gazeux). On le décrit macroscopiquement au moyen de grandeurs physiques. Ce 
sont des grandeurs accessibles, directement ou indirectement grâce à des 
instruments de mesure: 

  La pression p exprimée en Pa (pascal) ; 
  La température T exprimée en K (kelvin) ; 
  Le volume V exprimé en m3 (mètre cube) ; 
  La quantité de matière n exprimée en mol (mole). 

Ces fonctions d’état particulières sont appelées variables d’état d’équilibre 
d’un système thermodynamique qui sont classées en deux catégories: 

� les variables extensives : elles ne peuvent être mesurées que globalement 
sur le système. Une grandeur extensive est proportionnelle à la quantité de 
matière. C’est toute variable dépendant de la taille du système comme le 
volume, la masse, la quantité de matière, la charge électrique… 
 

� les variables intensives : elles peuvent être mesurées localement (en 
chaque point du système) indépendantes de l'extension du système, en 
d'autres termes de la quantité de matière du système comme la 
température et la pression. Cette grandeur intensive prend une valeur 
déterminée en chaque point du système.   

Exemple: si on mélange deux bouteilles contenant 1L d’eau chacune, à la 
température de 20 °C, la température finale est 20 °C et non pas 40 °C. Il en 
serait de même avec la pression qui ne présente pas non plus la propriété 
d’additivité. En revanche, le volume V final sera égal à 2 L. Le volume n’est 
pas une grandeur intensive mais une grandeur extensive qui dépend de 
l'extension du système et donc de la quantité de matière. La quantité de 
matière n, possède elle-même cette propriété d'additivité et est donc 
également une grandeur extensive. 

Remarque:  

Les variables intensives sont importantes pour définir l'état d'équilibre d'un 
système physico-chimique. En effet l'équilibre est atteint lorsque la valeur 
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des variables intensives est homogène dans tout le système et ne varie pas au 
cours du temps. 

I.3.2. Equation d'état d’un système 

Les variables d’état définissant l’état d’équilibre d’un système, p, V, T, 
n, ne sont pas indépendantes. Elles sont liées par une relation 
appelée équation d’état du système, plus ou moins complexe. L’équation 
d’état la plus simple est celle des gaz parfaits:  

�� = �. !. "  où R est la constante des gaz parfaits, R = 8,314 J.K-1.mol-1. 

I.3.3. Fonction d’état d’un système 

Les fonctions d’état sont des grandeurs extensives qui ne dépendent que 
des variables d’état. Leur valeur ne dépend donc pas des transformations 
antérieures. De même, la variation de ces fonctions d’état lors d’une 
transformation est indépendante du chemin suivi. 

Exemple de fonctions d’états usuelles en thermodynamique : 

  L’énergie interne : U exprimée en J (Joule) ; 
  L’enthalpie : H exprimée en J ; 
  L’entropie : S exprimée en J.K-1 ; 
  L’enthalpie libre : G exprimée en J. 

1.4. Notion d'équilibre d'un système 

I.4.1. Equilibre thermique - Principe Zéro de la thermodynamique  

Un système est dit en équilibre thermique s'il possède la même 
température en chacun de ses points. Pour deux systèmes mis en contact 
prolongé se mettent en équilibre thermique. Ceci nous permet de postuler 
l’existence d’un paramètre intensif d’état appelé température. Cette dernière 
prend la même valeur pour les deux systèmes lorsque l’équilibre thermique est 
atteint.  

Le principe "Zéro" de la thermodynamique s'énonce ainsi: « deux corps en 

équilibre thermique avec un troisième se trouvent en équilibre entre eux ». 
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I.4.2. Equilibre mécanique:  

Les résultantes des forces exercées sur les parties mobiles du système sont nulles 
(mêmes pressions). 

I.4.3. Equilibre chimique:  

Se traduit par une composition homogène des espèces chimiques au cours d'une 
réaction (mêmes concentrations). Une formation et élimination en même temps. 

I.4.4. Equilibre thermodynamique:  

Un système est dans un état d’équilibre thermodynamique, lorsque les variables 
qui le définissent sont les mêmes en tout point de celui-ci et restent fixes au 
cours du temps.  

L’équilibre thermodynamique est donc à la fois un équilibre mécanique puisque 
la pression est constante, thermique puisque la température est constante et 
chimique puisque les concentrations des différents constituants sont constantes. 

I.5. Types de transformations d'état d'un système 

Un système subit une transformation lorsqu'il passe d'un état à un autre. 
Une transformation peut être réversible ou irréversible. Une transformation est 
réversible quand elle passe par une succession d’états d’équilibre extrêmes 
voisins. En inversant le sens de l’évolution, le système repasse par ces mêmes 
états. Dans le cas contraire, la transformation est irréversible. (Les 
transformations réelles sont irréversibles). 

I.5.1. Transformations de gaz parfait 

Transformation isotherme se fait à température constante T=Cte. Elle est 
représentée par une hyperbole en coordonnées de Clapeyron (P, V).  

Transformation isobare se fait à pression constante P=Cte. Elle est représentée 
par une horizontale en coordonnées de Clapeyron. 

Transformation isochore se fait à volume constant V= Cte. Elle est représentée 
une droite verticale en coordonnées de Clapeyron. 

Transformation adiabatique se fait sans échange de chaleur avec le milieu 
extérieur. Elle est représentée par une hyperbole en coordonnées de Clapeyron. 
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Transformations fermées ou cycliques: série de transformations qui ramène le 

système à son état initial 

 
Les transformations réversibles et irréversibles 

  Transformations réversibles ou (idéales): ce sont les transformations 
infiniment lentes d’une succession d’états d’équilibres. La réversibilité d’une 
transformation exige que le système passe par une infinité d’états 
intermédiaires peu différents d’états d’équilibre (états quasi-statiques). Elle 
doit être renversable c-à-dire elle repasse par les mêmes états d’équilibre.  

Transformations irréversibles (réelles): ce sont des transformations rapides 
et brutales. Les transformations naturelles spontanées sont irréversibles; elles 
ne peuvent évoluer que dans un seul sens. 
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I.5.2. Transformations physiques ou de changement d'état 

Un changement d’état est une transformation physique au cours de laquelle 
l’état physique d’un corps change. Au cours d’un changement d’état les 
différentes espèces chimiques sont conservées (en nature et en quantité) mais les 
entités chimiques subissent des modifications au niveau de leur organisation: 
leur liberté de se mouvoir est modifiée. 

 
I.5.3. Transformations chimiques (réaction chimique) 

La transformation d'une substance en une ou plusieurs substances différentes au 
moyen d’une réaction chimique. L’équation-bilan d’une réaction chimique 
s’écrit: 

# $%&% 			 →	# 	$)&) 

Une équation-bilan traduit la conservation qualitative et quantitative des 
éléments chimiques. Les nombres νi et νk sont les coefficients 
stœchiométriques : 

# 	*+�+ � # *,�, 		 = - 

Il est souhaitable de préciser l’état physique des espèces mises en jeu: solide (s), 
liquide (l), gaz (g), solution aqueuse (aq).  

Exemples:  

CH4(g) +  2O2(g)   →   CO2(g) + 2H2O(l)  

Cu
+

 
2

(aq)  +  Zn(s)  →  Zn
+2

 (aq)  +  Cu (s)  

CH3COOH(l)  +  CH3CH2OH(l)   →  CH3CH2COOCH2CH3(l)  +  H2O(l) 
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I.6. Les lois des gaz parfaits 

I.6.1. Définition d’un gaz parfait  

C'est le modèle idéalisé d'un gaz constitué de particules suffisamment 
éloignées les unes des autres pour considérer qu'il n'y a 
aucune interaction d'ordre électrostatique entre elles ; cela implique que la 
pression est faible. Dans ces conditions, l'équation d'état est indépendante de 
la nature chimique du gaz considéré comme parfait. De nombreux gaz réels 
dans les conditions normales de température et de pression vérifient, avec 
une excellente approximation, le modèle du gaz parfait; c'est le cas des gaz 
constituants de l'air : le diazote (N2) et le dioxygène (O2). 

 

- on néglige les interactions moléculaires du gaz, à l'exception des collisions 
entre les molécules  
- le volume propre est négligeable devant le volume du récipient.  

I.6.2. Equation d’état d’un gaz parfait 

a- Loi de Boyle-Mariotte (loi de compression isotherme (T = Cte)) 

 

À température constante, le volume d'un gaz est inversement proportionnel à sa 

pression:  

V1 V2 

P1 

P2 
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.. / = 012345246	;	.	8. /8 = 	 .	�. /�		
b- Loi de Gay-Lussac (loi de dilatation isobare (P = Cte)) 

 

à pression constante, le volume est proportionnel à la température absolue du 
gaz: 

/ 9⁄ = 012345246;	/8 98⁄ = /� 9�⁄  

c- Loi de Charle  (loi d'échauffement isochore (V = Cte)) 

 

À volume constant, la pression du gaz est proportionnelle à sa température 
absolue : 

 ./9 = 012345246	;	.8 98⁄ = .� 9�⁄ 	
Conclusion 

On peut alors décrire le comportement d'une mole de gaz parfait par 
l'équation: PV/T=cste=R  

R: constante des gaz parfaits R = 8,314 J.K-1.mol-1 (R = 1,987 cal K
-1

mol
-1 

; R 

= 0,082 l.atm K
-1

mol
-1) 

Pour n mole, on a l'équation d'état des gaz parfaits:  

 

 

 

T1 T2 
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.. /	 = 	2. <. 9	
P: pression en pascal (Pa), (1 bar = 105 Pa; 1 atm = 1,013 bar; 1 atm = 760 
mmHg) 
V: volume en m3 (1 m3 = 1000 L; 1 L = 1 dm3; 1cm3 = 1 mL) 
n: quantité de matière gazeuse en mole (mol) 
T: température en Kelvin K (T en K = 273,15+ t en °C) 

Exemple:  

Calculer la valeur de la constante des gaz parfaits R, sachant qu’une mole de gaz 
parfait occupe un volume de 22,414 litres dans les conditions normales de 
température et de pression (CNTP). Donner les résultats en (l.atm.K-1.mol-1), (J. 
K-1 mol-1) et (cal. K-1 mol-1) 

Données: Conditions Normales de T et P (CNTP): T=0°C, 

P=1atm=1,01325.10
5
Pa ; 1cal=4,18J 

Solution :   

�� = �!"	 ⇒ ! = ��
�" 

1- � = 1>?@, � = 22,414	D, " = 0°G = 273J:	 
⇒ ! = 1.22,414

1.273 = 0,082	D. >?@. @MNOP. JOP 

2- � = 1>?@ = 1,0123. 10Q�>, � = 22,414	D = 22,414. 10OR@R, " =
273J:	 
⇒ ! = 1,0123. 10Q. 22,414. 10OR

1.273 = 8,31	S. @MNOP. JOP 

3- 1cal=4,18 J ⇒  ! = T,RP	
U,PT = 1,98 ≈ 2		X>N. @MNOP. JOP	 

 

I.6.3. Mélange de gaz parfaits -  Loi de Dalton 

On appelle pression partielle (P
i
) du constituant (i) d’un mélange de gaz, la 

pression qu’aurait ce constituant s’il occupait tout le volume V seul: 

�% . � = �% . !. " 

Pour un mélange a N constituants de gaz parfaits, on a: 
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�Y . � = �Y . !. " 
Avec: 
PT: la pression totale du mélange. 
ni: nombre de moles de chaque constituant ou gaz parfait. 
nT: nombre de moles total dans le mélange (∑ �%�. 

.9 = # .,
[

,\8
		64	.	, = .9. �, 

Avec xi la fraction molaire ou titre molaire du constituant i : 

�% = �%
�	Y

				>]^X				 # �%
_

%\P
= 1 
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Exercices corrigés 

 

Exercice 01: 

L’expression mathématique du premier principe est: dU = δW + δQ, avec (dU = 

n.Cv.dT et δW=- PdV). (la capacité calorifique molaire Cv ne dépende que de la 
température).  

a- Vérifier que δQ n’est pas une différentielle totale exacte.  

b- Montrer que l’intégrale de différentielle (δQ/T) est une fonction d’état.  

Exercice 02:  
Une bouteille d’hydrogène de 50L contient une quantité d’hydrogène à 20°C et 
sous 200atm. Calculer :  

1 - le nombre de moles (n) et la masse (m) de ce gaz  

2-  la pression d’hydrogène à 200°C. 

Données : R=8,314 J.mol-1.K-1=0,082 L.atm.mol-1.K-1 

Exercice 03: 

Une bombe aérosol contient 50 mL de gaz (considéré parfait) à une pression de 

1,0.107 Pa et à une température de 20 °C.  

1. Calculer la quantité de matière (en mol) de ce gaz.  

2. En déduire son volume molaire dans ces conditions.  

3. En appliquant la loi de Mariotte, calculer le volume de gaz que cette bombe  

est susceptible de dégager dans l’air à  20 °C et à la pression atmosphérique.  

Exercice 04:   

On introduit du méthane gazeux dans une enceinte de 1 L à la pression de 1 atm 
puis on complète le remplissage avec l’oxygène jusqu’à atteindre une pression 
totale de 20 atm à la température de 293 K.  

 - Calculer pour chaque gaz la pression partielle, la fraction molaire et le nombre 
de moles. 
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Exercice 05: 

Un mélange de gaz est constitué de 0,2 g de H2; 0,21g de N2 et 0,51g de NH3 
sous la pression d’une atmosphère et à une température de 27°C. Calculer : 

1. les fractions molaires. 
2. la pression partielle de chaque gaz. 
3. le volume total. 

Données: M(H) = 1g mol-1 et M(N) = 14g mol-1 
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Corrigés: 

Exercice 01: 

a. δQ n’est pas une différentielle totale exacte (DTE), cela se traduit 
mathématiquement par le fait que les dérivées secondes croisées de la 
fonction Q par rapport à T et V ne sont plus égales: 

`ab
`�`" ≠ `ab

`"`� 

On a: �d	 = 	ef	 + 	eb	 ⇒ 	eb = �d � ef = �G]�" + ���	
Pour un gaz parfait: �� = �!"	 ⇒ � = ghY

i  

⇒	eb = ��Gj��" + 
ghY
i � ��⇒ 

�kl
�i�Y = ��gmn�

�i = 0 

`ab
`"`� = ` 
�!"

� �
`" = �!

�  

b. On a: eb = ��Gj��" + 
ghY
i � �� ⇒ ol

Y = 
gmn
Y � �" + 
gh

i � �� ⇒ 

�
pqn
r �

�i�Y = 0 

` 
�!
� �

`"`� = 0 

 

Exercice 02: 

1- Nombre de moles (n) et la masse (m) d’hydrogène 

�� = �!"	 ⇒ � = ��
!" = 200.50

0,082. �20 + 273� = 416,22	@MN 

� = @
u ⇒ @ = �. u = 416,22.2 = 832,44	v. 

2- Pression d’hydrogène 

A volume constant : 
wx
Yx

= wk
Yk

	�DMy	�^	Gℎ>{N^� ⇒ �a = wx.Yk
Yx

 

Donc, eb n’est pas une DTE⇒ Q n’est pas une 
fonction d’état 

Donc, 
ol
Y   est une DTE ⇒ Son intégrale est une 

fonction d’état 
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�a = 200.473
293 = 322,86	>?@ 

Exercice 03: 

1- Quantité de matière du gaz 

�� = �!"	 ⇒ � = ��
!" = 1. 10|. 50. 10O}

8,314. �20 + 273� = 0,205	@MN 

2- Volume molaire du gaz 

�~ = �
� 	 = !"

� = 50. 10OR
0,205 = 0,243	D. @MNOP 

3- Volume du gaz dégagé  

Loi de Mariotte (à T=cste):		�. � = ��. �� ⇒ �� = w.i
w�  

   �� = P.P��.Q�
P.P�� = 5000	@D = 5	D 

Exercice 04: 

1- Pression partielle  

On a:  �m�U = 1	>?@, �Y = 20	>?@ 

D’après la Loi de Dalton : �Y = ∑ �% = �m�U +_%\P ��a  

⇒ ��a = �Y � �m�U = 20 � 1 = 19	>?@ 

2- Faction molaire  

�% = �Y . �% ⇒ 	 �% = �%
�Y

 

�m�U = wq��
wr

= P
a� = 0,05	; 				��a = w�k

wr
= P�

a� = 0,95 

3- Nombre de moles  

On a : �% = g�
gr

	 ⇒ 	 �% = �Y . �%  

Avec : �Y� = �Y!"	 ⇒ �Y = wri
hY = a�.P

�,�Ta.a�R = 0,832	@MN 
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�m�U = �Y . �m�U = 0,832.0,05 = 0,041	@MN 
��a = �Y . ��a = �Y � �m�U = 0,7904	@MN 
Exercice 05: 

1- Nombre de moles:  �y	 = 	@y	/	uy 
- ���a� 	 = 	0,2/2	 = 	0,1	@MN^. 

- ���a� 	 = 	0,21/28	 = 	0,0075	@MN^. 

- 	����R� = 	0,51/17	 = 	0,03	@MN^. 
- Fractions molaires :  �y	 = 	 g%

gr
	 ; 	�Y = 	���a� + 	���a� + ����R�;	 

�Y 	 = 	0,1375	@MN^; 	�	�y	 = 	1	
- ���a� = 	���a�	/	�Y 	 ⇒ 	���a� 	 = 	0,1/	0,1375	 = 	0,727 

- ���a� 	 = 	0,0075/	0,1375	 = 	0,055 

-  ����R� = 	0,03/0,1375 = 	0,218	
2. La pression partielle de chaque gaz Pi : 

 �y	 = 	�y	. �Y 	;	 &]^X	�Y 	 = 	��y	 = 1	>?@. 
- ���a� 	 = 	�	��a�. �Y 	 ⇒ 		���a� 	 = 	0,727	>?@. 

- ���a� = 	�	��a�	. �Y ⇒ 	���a	� = 	0,055	>?@. 
- ����R	� = 	����R�	. �Y 	 ⇒ 	����R	� = 	0,218	>?@. 

3. Volume du mélange 

En supposant que le mélange est un gaz parfait on a: �Y� = 	 �Y . !"			
⇒ � = 	 �Y . !"	/�Y ⇒ 	�	 = 	3,38	Ny?{^�.	
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II.1. Energie échangée entre le système et le milieu extérieur 

Le système peut échanger de l’énergie avec son environnement. Nous 

considérons uniquement l’énergie thermique notée Q et l’énergie mécanique 

notée W. Cette dernière sera due uniquement aux forces de pression extérieures.  

Le travail W et la chaleur Q dépendent du chemin suivi, donc ne sont pas des 

fonctions d’état: �� et �� sont appelées différentielles inexactes: 

-  En thermodynamique: 

  L’énergie gagnée par le système est représentée par le signe plus (+). 

  L’énergie perdue par le système est caractérisée par le signe moins (-). 

 

- L’unité de l’énergie sera donnée en Joules ou en calories (1 calorie = 4,18 

Joules) 

II.1.1. Notion de chaleur Q (énergie calorifique ou thermique) 

La chaleur traduit la variation de l’énergie cinétique des molécules par 

échange d’énergie thermique entre le système et le milieu extérieur.  

Effets physiques de la chaleur: 

• Un apport de chaleur se traduit par un échauffement (élévation de température) 

ou un changement d’état physique: fusion, vaporisation, sublimation.  

• Une soustraction de chaleur se traduit par un refroidissement (abaissement de 

température) ou changement d’état physique: solidification, liquéfaction, 

condensation.  
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II.1.1.1. Chaleur échangée lors d’un échauffement ou d’un refroidissement 

Dans ce cas, la quantité de chaleur (δQ) échangée (ou transférée) est 

proportionnelle à l’écart de température observé dT et à la quantité de matière  

du corps. D’où:  

�� = 	.�. �
		 ⇒ 			� = � 	. �. �


�


�
 

Avec: 

C: Capacité calorifique molaire (ou chaleur spécifique) du corps, en J.K
-1

.mol
-1

, 

avec  C=f (T);  

Ti: Température initiale du corps, (K) ; 

Tf : Température finale du corps, (K).	 
- Si on suppose que C=cste, la relation de la chaleur devient :  

� = 	. �. �
� − 
�� = 	.�. ∆
 

Remarque: On peut écrire δQ=n.c.dT, avec C la capacité calorifique massique 

(J.kg
-1

.K
-1

) 

II.1.1.2. Chaleur échangée lors d'un changement d’état physique 

Dans ce cas, la température du système qui échange de la chaleur avec 

l'extérieur peut rester constante. Donc, la chaleur sert à le faire changer état 

physique du système. La chaleur mise en jeu est calculée comme suit:	 
� = 	. � 

Où L représente la chaleur latente de changement d’état en J.mol
−1

 et n le 

nombre de moles transformées.         

II.1.2. Notion de travail W 

Pour une transformation thermomécanique W correspondra au travail 

mécanique contre les forces de pression, W n’est pas une fonction d’état. Pour 

exprimer W, on utilise les paramètres P et V. Pour établir son expression on 

considère l’exemple classique d’un gaz dans un cylindre à piston mobile: 
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Le travail élémentaire développé par la force de pression extérieur, dFext=Pext. ds 

sur le piston est: 

�� = −����� . �� = − ��� . �!. �� = − ��� . �" 

Le signe (-) intervient pour se conformer à la convention de signe: 

  Si le volume diminue: C’est une compression dV < 0 le système gagne 

de l’énergie mécanique �� > 0; 

  Si le volume augmente: C’est une détente dV > 0 le système perd de 

l’énergie mécanique �� < 0.  

Dans le cas d’un système constamment en équilibre mécanique avec le 

milieu extérieur (transformation réversible), il y a égalité de la pression 

extérieure avec la pression du système (P = Pext). On peut donc souvent écrire: 

�# = −$. �% 

Pour calculer W, il est nécessaire de connaître cette fonction P(V), c’est-à- 

dire de connaître le chemin suivi par la transformation, le travail échangé n’est 

pas une fonction d’état. Le travail développé par un système passant d’un état 

initial (i) à un état final (f) est alors donné par la formule suivante: 

# = −� $.�%
%�

%�
 

Remarque: Lors d’une transformation sans variation du volume du système le 

travail de cette transformation W=0.  

II.2. Energie interne d’un système (U) 

L’énergie interne d’un système ou d’un corps est le contenu en énergie de 

ce système. Chaque système (solide, liquide ou gazeux) est une collection 

d’atomes, molécules etc ……. Ces particules sont toujours animées de 

mouvements incessants et aléatoires: vibrations dans les solides ou agitation 

thermique dans les liquides ou gaz. A ces mouvements des molécules est 
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associée de l’énergie cinétique Ec. De plus, entre ces atomes ou molécules 

peuvent exister des forces d’interaction auxquelles on associe une énergie 

potentielle Ep.  

A l’échelle microscopique, L’énergie interne U du système est définie comme la 

somme des énergies cinétiques et potentielles de toutes les particules formant le 

système.  

U est une grandeur d’état extensive (proportionnelle à la quantité de matière). 

Cette énergie n’est pas mesurable; seule la variation d’énergie interne ∆U peut 

être déterminée. 

II.3. premier principe de la thermodynamique (Principe de conservation 

d’énergie) 

« La variation de l’énergie interne d’un système fermé lors d’une 

transformation est égale à la somme algébrique du travail et de la quantité de 

chaleur échangée avec le milieu extérieur ». 

 C. à d. que l’énergie ne peut être ni crée ni détruite mais se transforme d’une 

forme à une autre ou transformée d’un système à un autre sous forme de travail 

(W), sous forme de chaleur (Q), ou sous forme de travail et chaleur à la fois. 

�& = �#+ ��						 → 					 ∆& = #+� 

  ∆U > 0 → Si le système gagne de l’énergie ; 

  ∆U < 0 →Si le système cède de l’énergie.  

Remarques: 

- Pour une transformation adiabatique (Q=0), on aura toujours ∆U=W; 

- Pour une transformation cyclique : ∆Ucycle=0 (Uf=Ui); 

- Pour une Transformation d’un système isolé: W=0 et Q=0 ⇒ ∆U=0; 

- Si le système possède 2 corps (ou 2 sous-systèmes) A et B alors: 

 ∆UA+B = ∆UA+∆UB ; 

- Pour deux transformations successives 1-2 puis 2-3 alors ∆U13=∆U12+∆U23. 
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Soit le schéma suivant qui représente deux transformations A et B allant de 

l’état initial (1) vers l’état final (2), et une transformation C qui représente le 

retour vers l’état initial : 

 

 

 

 

 

 

 

 

La variation de l’énergie interne s’écrit : 

∆)*+ = �* + ,* +�+ + ,+ = 0	.car	AC	est	un	cycle9 
∆):+ = �: + ,: +�+ + ,+ = 0	.car	BC	est	un	cycle9 

�* + ,* = �: + ,: = ∆)<*= =	∆)<:= = ∆)<= 

⇒ .∆)<=	ne	dépend	pas	du	chemin	suivi9 
Conclusion: 

- Q et W dépendent du chemin parcouru ou du type de transformation, donc 

W et Q ne sont pas des fonctions d’état. 

- La somme W+Q dépend de l’état initial et l’état final seulement et non du 

chemin, donc U est une fonction d’état. 

II.4. L’enthalpie (H) 

L’enthalpie est une fonction d’état utilisée pour décrire les transformations 

isobares (pression constante) de systèmes fermés: 

�) = �,E −  �"		 → �,E = �) +  �" 

,E = ∆) +  ∆" = )F − )G +  "F −  "G = �)F +  "F� − .)G +  "G9 

 

 

WB, QB 

B 

 

 

 

WA, QA 

     A 

WC , QC 

 

V 



Chapitre II. Premier Principe de la Thermodynamique 

 

25 

 

La quantité de chaleur échangée correspond donc à la variation d’une nouvelle 

grandeur (U + PV). On appelle cette grandeur l’enthalpie (en joule). 

H = &+ $%				 ⇒ 				 ∆H = .&� + $%�9 − .&� + $%�9 = H� −H� 

II.5. Application du premier principe aux gaz parfaits 

II.5.1. Loi de Joule 

Dans leur expérience, Joule et Gay-Lussac laissent un gaz comprimé se détendre 

dans un second récipient vide.  

 

- Aucune variation de température n'est observée ⇒ Ti = Tf  

- Les parois sont calorifugées: pas d'échange thermique avec l'extérieur ⇒ Q= 0 

- Le travail effectué est nul, car aucune surface n’a été déplacée ⇒ W = 0  

⇒    ∆U = W + Q = 0 

- Or dans cette expérience P et V varient. Donc U ne dépend ni de P ni de V. 

- L'énergie interne U d'un gaz parfait ne dépend donc que de la température:  

)	 = 	I.J9	
- Si U d'un gaz parfait ne dépend que de la température,  donc l'enthalpie H 

d'un gaz parfait ne dépend que de la température: 

K	 = 	)	 +	. 	"	9 = ) + LMJ 

⇒ K = N.J9	
- Ce postulat est connu sous le nom de lois de Joule. On peut le résumer 

ainsi: 
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 « Pour les gaz parfaits, la variation de l’énergie interne et la variation de 

l’enthalpie ne dépendent que de la température et non du volume ou de la 

pression qui peuvent varier ».  

& = 	. �O. 
		 ⇒ 		�& = 	. �O. �
				 ⇒ 			 ∆& = 	. �O. ∆
 

H = 	. �P. 
				 ⇒ 					�H = 	. �P. �
				 ⇒ 	∆H = 	.�P. ∆
 

Avec : 

Cv : capacité calorifique du gaz à volume constant (J.mol
-1

.K
-1

) ; 

Cp : capacité calorifique du gaz à pression constante (J.mol
-1

.K
-1

). 

II.5.2. Définition de la capacité calorifique 

Un transfert thermique vers un système s'accompagne en général d'une variation 

de température du corps, proportionnelle à la quantité de chaleur transférée au 

système. On appelle le coefficient de proportionnalité la « capacité calorifique 

du système ».  

� à volume constant 

�) = �,Q −  �" = �,Q.�" = 09 ⇒ �) = �,Q = L. RQ. �J 

							 �% = S
	 T

�&
�
U% 

Cv: capacité calorifique ou chaleur spécifique molaire à volume constant en 

J.mol
-1

.K
-1

. 

� à pression constante 

�K = �,E = L. RE. �J 

 �P = S
	 T

�H
�
UP 

Cp: capacité calorifique ou chaleur spécifique molaire à pression constante en 

J.mol
-1

.K
-1

. 

Remarque: 

Dans le cas des gaz parfaits, les capacités calorifiques Cp et Cv sont 

indépendantes de la température. 
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II.5.3. Relation de Mayer entre Cp et Cv  

Soit la relation de l’enthalpie:	K = ) +  "		 ⇒ 	�K = �) + �. . "9 
D’après la loi de Joule:  �) = L. RQ. �J et		�K = L. RE. . �J		
⇒			L. RE. . �J = L. RQ. �J + �. . "9 = L. RQ. �J + �.L. M. J9	
⇒		L. RE. . �J = L. RQ. �J + L. M. �J		⇒			RE = RQ + M 

�P. −�O = V         

Quotient des chaleurs massiques 

Le ratio des chaleurs massiques à pression et à volume constants est nommé W. 

Ains :          

�P
�O = X 

 

γ: coefficient thermodynamique dépend de la nature du gaz, W	 est toujours 

supérieur à 1. Nous retenons: 

- Air :  air =1,4 ;  

- Gaz monoatomique (He, Ne, Ar….) : γ=5/3=1,67 ; 

- Gaz diatomique (H2, O2, N2…..): γ=7/5=1,4. 

Remarques: 

A partir des deux relations entre Cp et Cv, on peut déterminer Cp et Cv en 

fonction de γ et R: 

RE − RQ = M   →(01)  
+E
+Q = W ⇒		RE = W. RQ	→.029	
On	remplace.029	dans	.019,	on	trouve	:  

�O = V
X_S			     &    �P = XV

			X_S		 
  Gaz parfait monoatomique: CP = 5 cal.mol

-1
.K

-1
, et Cv=3 cal.mol

-1
.K

-1
 ; 

  Gaz parfait diatomique: CP = 7 cal.mol
-1

.K
-1

, et Cv=5 cal.mol
-1

.K
-1

 ; 
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  Gaz parfait polyatomique: CP = 9 cal.mol
-1

.K
-1

, et Cv=7 cal.mol
-1

.K
-1

 

II.5.4. Transformations réversibles des gaz parfaits  

Les transformations réversibles d’un système sont des transformations idéales, et 

dans les systèmes fermés, la masse de matière peut subir différentes 

transformations de cette nature. Dans les paragraphes qui suit, on a va étudier les 

quatre transformations réversibles (isotherme, isochore, isobare et adiabatique).  

On détermine les relations des quatre formes d’énergie: W, Q, ∆U et ∆H et 

on représente le diagramme de Clapeyron (P= f(V)) pour n mole de gaz parfait 

transformées d’un état initial i définit par (Pi, Vi, Ti) vers un état final f définit 

par (Pf,Vf,Tf): 

II.5.4.1.Transformation isotherme (T=constante, P et V varient) 

La transformation isotherme c’est une réaction qui s’effectue à Température 

constante (T=Cste ⇒ PV=cste).  

a) La variation de l’énergie interne et la variation de l’enthalpie  

D’après la loi de Joule pour les gaz parfaits: �) = L. R`. �J  et  �K = L. Ra. �J 

J = b!cd		 ⇒ 	∆& = e		fg			∆H = e 

b) Le travail et la chaleur 

On a   �� = − �"		 ⇒	 � = h − �"iF
iG ,  

on applique la relation des gaz parfait :  = LMJ "⁄ : 

⇒ � = h −.LMJ "⁄ 9iF
iG �" = −LMJ h �" "⁄iF

iG = −LMJ�kL"F − kL"G� 

			 # = −	V
l	�%� %�⁄ � = −	V
l	�$� $�⁄ � 

D’après le premier principe : ∆) = � + , = 0	 ⇒ , = −� 

					 � = +	V
l	�%� %�⁄ � = +	V
l	�$� $�⁄ � 
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c) Diagramme de Clapeyron 

C’est l’équation de la courbe de transformation dans le plan P.V. appelé plan de 

Clapeyron. 

 

 

 

 

 

 

 

  

 

 

II.5.4.2.Transformation isochore (V=constant, P et T varient) 

La transformation isochore c’est une réaction qui s’effectue à volume constant. 

(V=Cst ⇒ P/T=cste).  

a) Le travail  

Comme V=cst ⇒ �� = − �"		 ⇒					W=0 

b) La variation de l’énergie interne et la variation de l’enthalpie 

D’après la loi de Joule pour les gaz parfaits: 

∆& = 	. �O. �
� − 
��     &    ∆H = 	. �P�
� − 
�� 
Remarque: 

Comme: 	 ∆K = L. RE. �JF − JG�	et	+n+o = W	 ⇒ 	RE = W. RQ	
⇒	∆K = L. .W. RQ9. �JF − JG� = W. pL. RQ. �JF − JG�q	
⇒		On	trouve	la	relation	entre		∆H	et	∆U	pour	un	gaz	parfait: 	

∆H = X. ∆& 

 

 

 

 

P  

V  

Pi 

Vi 

Pf 

Vf 

(i) 

(f) 

Ti=Tf 
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c) La chaleur 

∆) = � + ,	 ⇒ , = ∆)  (W=0) 

�O = ∆& = 	.�O. �
� − 
��    
d) Diagramme de Clapeyron  

 

 

 

 

 

 

 

  

 

 

II.5.4.3.Transformation isobare (P=constante, V et T varient) 

La transformation isobare est une réaction qui s’effectue à pression constante. 

(P=Cste ⇒ V/T=cste).  

a) Le travail 

� = h − �" = − iF
iG h �" = − �"F − "G�iF

iG   

⇒						# = −$�%� − %�� = −	V�
� − 
�� 
b) La chaleur  

�, = L. RE. �J	 ⇒ , = h L. RE. �JwF
wG = L. RE. �JF − JG�      

�P = ∆H = 	. �P. �
� − 
�� 
c) La variation de l’énergie interne et la variation de l’enthalpie  

D’après la loi de Joule pour les gaz parfaits: 

∆& = 	. �O. �
� − 
��	     &    ∆H = 	. �P. �
� − 
�� 
 

 

 

 

 

P  

V  

Pi 

Vi=Vf 

Pf 

(i) 

(f) 
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D’après le premier principe : ∆) = � + ,	 ⇒ 

∆& = −	V�
� − 
�� + 	. �P. �
� − 
�� 
d) Diagramme de Clapeyron 

 

 

 

 

 

 

  

 

 

II.5.4.4.Transformation adiabatique (P, V et T varient) 

On nomme transformation adiabatique, une transformation s’effectuant sans 

échange de chaleur avec le milieu extérieur:  

Q=0 

a) Lois de Laplace 

Les trois variables d’état varient simultanément, il est donc nécessaire d’établir 

une nouvelle relation entre les variables, on peut utiliser la loi de Laplace reliant 

les variables d’état P, V et T: 

Le premier principe s'écrit :	�) = LRQ�J = �� = − �" = −Txywi U�" 

Soit:   
+Q
y
zw
w + zi

i = 0 …….(1) 

On a aussi : RQ = y
{_<			 ⇒	 +oy = <

{_< ……..(2) 

En remplaçant l’eq (2) dans l’eq (1), on trouve:  
zw
w + .W − 19 zii = 0 

L’intégration de l’équation précédente donne:	h zw
w

wF
wG + .W − 19h zi

i
iF
iG = 0 

kL Tw|w}U + .W − 19kL Ti|i}U = 0	 ⇒ 	kL ~Tw|w}U T
i|
i}U

.{_<9� = 0 ⇒ JF"F.{_<9 = JF"F.{_<9  

 

 

P  

V  

Pi=Pf 

Vi Vf 

(i) (f) 
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. %X_S = ��gf      

A partir de la loi des gaz parfaits:  " = LMJ	 ⇒ J = �i
xy 

Soit : T�ixyU . "{_< = R!cd ⇒  . "{ = R!cd′ 
$. %X = ��gf′     

" = xyw
� ⇒	J. Txyw� U{_< = R!cd ⇒ J{.  <_{ = R!cd′′ 


X. $S_X = ��gf" 
Conclusion:   pour une transformation adiabatique (Lois de Laplace)  

(P , V)   :   $.%X = ��gf′     
(T , V)   :   
. %X_S = ��gf      

(T ,P)   :    
X. $S_X = ��gf"	     
b) La variation de l’énergie interne et la variation de l’enthalpie  

D’après la loi de Joule pour les gaz parfaits:  

∆& = 	. �O. �
� − 
��	     &    ∆H = 	. �P. �
� − 
�� 
c) Le travail 

Comme le système est thermiquement isolé: Q=0		
⇒			# = ∆& = 	. �O. �
� − 
�� 

Deuxième relation: 

� = h − �"iF
iG , on applique la loi de Laplace:  . "{ = R!cd	 ⇒  = R!cd "{⁄  

⇒ � = h −.R!cd "{⁄ 9iF
iG �" = −R!cd. h �" "{⁄iF

iG = R!cd. �i|���_i}����{_<  

Avec : R!cd =  G . "G{ =  F . "F{   ⇒			� = ��|.i|�.i|���_�}.i}�.i}����
{_<  

⇒							 # = ∆& = �$�.%�_$�.%��
X_S  
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d) Diagramme de Clapeyron 
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Vi 

Pf 

Vf 
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Exercices corrigés 

Exercice 01:  

Calculer la variation d'énergie interne de chacun des systèmes suivants:  

a- un système absorbe Q = 2 kJ tandis qu'il fournit à l'extérieur un travail W 

= 500 J.  

b-  un gaz maintenu à volume constant cède Q = 5kJ.  

c- la compression adiabatique d'un gaz s'accomplit par un travail W = 80 J. 

Exercice 2: 

Un compresseur formé par un récipient, fermé par un piston mobile, contient 2g 

de l’hélium (gaz parfait, monoatomique) dans les conditions (P1,V1). On opère 

une compression adiabatique, de façon réversible, qui amène le gaz dans les 

conditions (P2,V2). Sachant que P1=1 atm, V1=10 litres et P2=3 atm. Déterminer: 

1- Le volume final V2? 

2- Le travail reçu par le gaz? 

3- La variation d’énergie interne du gaz? 

4- En déduire la variation de température du gaz, sans calculer la 

température initiale T1. 

5- En déduire la variation d’enthalpie du gaz. 

On donne: = 5/3 ; R = 8,32 J.K
-1

. mol
-1

=0,082 L.atm. K
-1

. mol
-1

. 

Exercice 03: 

L’état initial d’une mole de gaz parfait est caractérisé par P0 = 2.10
5
 Pascal, V0 = 

14 litre. On fait subir successivement à ce gaz une série de transformations 

réversibles: 

- Une détente isobare, qui double son volume initial. 

- Une compression isotherme, qui le ramène à son volume initial. 

- Un refroidissement isochore, qui le ramène à l’état initial. 

a)  Déterminer les températures, volumes et pressions des différents états. 

b)  Représenter  la série des  transformations sur un diagramme de  P = f(V). 
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c)  Calculer le travail, la quantité de chaleur, la variation d’énergie interne et la 

variation d’enthalpie dans chaque transformation et dans le cycle. 

On donne: R = 8,32 J.K
-1

. mol
-1

=0,082 L.atm. K
-1

. mol
-1 

; γ = 1,44 

Exercice 04: 

On considère un gaz parfait dans état initial A caractérisé par: PA=105 Pa, 

VA=50 L, TA=300 K. Ce gaz subit successivement les quatre transformations 

réversibles suivantes :  

- compression isotherme jusqu’à l’état B,  

- chauffage isochore jusqu’à l’état C caractérisé par TC=350K,  

- chauffage isobare jusqu’à l’état D caractérisé par TD=400K,  

- détente adiabatique ramenant le gaz vers l’état A.  

1. Déterminer les coordonnées des différents états (A, B, C et D), et représenter 

les quatre transformations réversibles en diagramme de Clapeyron.  

2. Calculer pour chaque transformation ainsi que pour le cycle: W, Q, ∆U et ∆H.  

3. Justifier que le premier principe de la thermodynamique est vérifié.  

Données: CP=29,12 J.K
-1

.mol
-1

, R=0,082 atm.l.K
-1

.mol
-1

 = 8,32 J.K
-1

.mol
-
.
1
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Corrigés 

Exercice 01: 

En appliquant le premier principe de la thermodynamique:	∆) = � + , 

a. Q = +2 kJ (chaleur absorber) ; W=-500J (travail céder)  

⇒	∆) = −500 + 2. 10� = 1500	�; 
b. W = 0 (Volume constant); Q = - 5 kJ (chaleur céder)  

 ⇒	∆) = −5	�� = −5000	��; 
c. Q = 0 (adiabatique); W = +80 J (compression)   

⇒	∆) = 80	�. 
Exercice 02: 

1- Volume final 

Compression adiabatique réversible⇒ Loi de Laplace :   . "{ = R!cd 

⇒	 <. "<{ =  =. "={ ⇒	"={ = ��.i��
�� ⇒	"= = "< T����U

< {� = 10. T<�U
� �� = 5,14	�	

2- Le travail échangé	:(Transformation adiabatique réversible) 

� = . =. "= −  <. "<9
W − 1 = .3.5,14 − 1.109. 10�. 10_�

5
3 − 1

= 813,81	� 

3- Variation de l’énergie interne : 

 D’après le 1
er
 principe : ∆) = � + ,	�, = 0	: ������c���d� 

⇒	∆) = � = 813,81	� 
4- Variation de température : 

D’après la loi de Joule pour l’énergie interne:  

∆) = L. RQ. ∆J ⇒	∆J = ∆)
L. RQ 

Avec : L = �
� = =

� = 0,5	��k	; 	RQ = y
{_< =

�,�=
�
�_<

= 12,60	�. ��k_<. ¡_<	   
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⇒ ∆J = �<�,�<
¢,�.<=,£ = 129,17	¡ 

5- Variation d’enthalpie : 

D’après la loi de Joule pour l’enthalpie:  

∆K = L. RE. ∆J = W. ∆) = 5
3 . 813,81 = 1356,35	� 

Exercice 03: 

a) Les variables des différents états: 

1- Etat initial (0): P0 = 2.10
5
 Pa, V0 = 14 L ⇒  " = LMJ	 ⇒ J¢ = �¦i¦

x.y ⇒ 

J¢ = 2. 10�. 14. 10_�
1.8,314 = 336,56	¡ 

2- Deuxième état (1): éc�c¢ 	G§¨©ª«�	.�¬­§��9®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ° 	éc�c< ⇒ P1 = P2 = 2.10
5
Pa  

V1 = 2V0 = 28 L ⇒ J< = ��i�
x.y = =.<¢�.=�.<¢��

<.�,�<� = 673,07	¡ 

3- Troisième état (2): éc�c< 	G§¨�±�«��	.w¬­§��9®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ° 	éc�c= ⇒ T2 = T1 = 673,07	¡  

V2 = V0 = 14 L ⇒  = = xyw�
i� = <.�,�<�.£²�,¢²

<�.<¢�� = 4. 10�	 � 

b) Diagramme de  Clapeyron: P = f(V)  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

P (Pa) 

V (L) 

P2=4.10
5
 

V0=V2=14 

P0=P1=2.10
5
 

V1=28 

(0) (1) 

(2) 

Isobare 

Isochore Isotherme 
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c) Les différentes énergies: 

1- Le travail (W): 

�¢<.�!���³d9 = − ¢. ."< − "¢9 = −2. 10�.28 − 149. 10_� = −2800	� 
�<=.�!�cℎd³�d9 = −LMJ<kL µ"="<¶ = −1.8,314.673,07. kL µ1428¶

= 3863,96	� 
�=¢.�!�bℎ�³d9 = 0� 
�­·­­¸� = �¢< +�<= +�=¢ = 1063,96	� 
2- La chaleur (Q): 

,¢<.�!���³d9 = L. RE. .J< − J¢9 = L. µ W. MW − 1¶ . .J< − J¢9 
,¢<.�!���³d9 = 1. µ1,44.8,3141,44 − 1 ¶ . .673,07 − 336,569 = 9162,58	� 
,<=.�!�cℎd³�d9 = −�<=.�!�cℎd³�d9 = −3863,96	� 
,=¢.�!�bℎ�³d9 = L. RQ. .J¢ − J=9 = L. µ M

W − 1¶ . .J¢ − J=9 
,=¢.�!�bℎ�³d9 = 1. µ 8,314

1,44 − 1¶ . .336,56 − 673,079 = −6362,9	� 
,­·­­¸� = ,¢< + ,<= + ,=¢ = −1064,28	� 
3- Variation d’énergie interne (∆U): 

∆)¢<.�!���³d9 = L. RQ. .J< − J¢9 = L. µ M
W − 1¶ . .J< − J¢9 

∆)¢<.�!���³d9 = 1. µ 8,314
1,44 − 1¶ . .673,07 − 336,569 = 6362,9	� 

∆)<=.�!�cℎd³�d9 = 0	� 
∆)=¢.�!�bℎ�³d9 = ,=¢.�!�bℎ�³d9 = L. RQ. .J¢ − J=9 = −6362,9	� 
∆)­·­­¸� = ∆)¢< + ∆)<= + ∆)=¢ = 0	� 
4- Variation d’enthalpie (∆H): 

∆K¢<.�!���³d9 = ,¢<.�!���³d9 = L. RE. .J< − J¢9 = 9162,58	� 
∆K<=.�!�cℎd³�d9 = 0	� 
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∆K=¢.�!�bℎ�³d9 = L. RE. .J¢ − J=9 = L. µ W. MW − 1¶ . .J¢ − J=9 
∆K¢<.�!�bℎ�³d9 = 1. µ1,44.8,3141,44 − 1 ¶ . .336,56 − 673,079 = −9162,58	� 
∆K­·­­¸� = ∆K¢< + ∆K<= + ∆K=¢ = 0	� 

Exercice 04: 

1- Les variables des différents états: 

a. Etat initial (A): PA = 10
5
 Pa, VA = 50 L,  J* = 300	¡ 

b. Etat (D): éc�c¹ 	ªzGª©ª�Gº»�®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ °̄ 	éc�c* ,	TD = 400K,  VD ?, PD ? 

En appliquant les lois de Laplace (transformation adiabatique):  

J¹ . "¹{_< = J*. "*{_< ⇒	"¹{_< = J*. "*{_<
J¹ ⇒	"¹ = "* µJ*J¹¶

< {_<�
 

Calcul de W: D'après la relation de Mayer RE − RQ = M	 ⇒ 	RQ = RE − M 

⇒	RQ = 29 − 8,32 = 20,8	�. ¡_<. ��k_<	, W = +n
+o =

=¼
=¢,� = 1,4 

⇒ "¹ = 50µ300400¶
< <,�_<�

= 24,35	� 

 ¹ . "¹ = LMJ¹ ⇒  ¹ = xyw½
i½ 	; n ? 

Calcul de L:  *. "* = LMJ* ⇒ L = �¾i¾
y.w¾ = <¢�.�¢.<¢��

	�,�<�.�¢¢ = 2	��k 

⇒  ¹ = 2.8,32.400
24,35. 10_� = 2,73. 10� � 

c. Etat (C): éc�c+ 	G§¨©ª«�	.E¬­§��9®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ° 	éc�c¹⇒PC=PD =2,73. 10� �; 	 Tc=350K  

⇒ "+ = xyw¿
�¿ = =.�,�=.��¢

=,²�.<¢� = 21,31. 10_�	�� = 21,31	� 

d. Etat (B): éc�c* 	G§¨�±�«��	.w¬­§��9®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ° 	éc�c: ⇒ TB = TA = 300	¡  

               éc�c: 	G§¨­±¨«�	.i¬­§�9®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ ° 	éc�c+ ⇒ VB = VC = 21,31	�  
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					⇒  : = LMJ:
": = 2.8,32.300

21,31. 10_� = 2,34. 10� � 

état 
T(K) P(Pa) V(L) 

A 
300 10

5 
50 

B 
300 2,34.10

5 
21,31 

C 
350 2,73.10

5
 21,31 

D 
400 2,73.10

5
 24,35 

 

Diagramme de  Clapeyron: P = f(V)  
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V (L) 

2,73.10
5
 

21,31 

2,34.10
5
 

24,35

(A) 

(B) 

(D) (C) 

50 

10
5
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2- Les différentes énergies:  

 W (J) Q (J) 

 

∆U (J) 

 

∆H (J) 

À 	G§¨�±�«��®̄ ¯̄ ¯̄ °̄ Á 
−	L. M. J*. �L µ":"*¶ 

+ 4257,41 

+L. M. J*. �L µ":"*¶ 

-4257,41 

0 0 

Á 	G§¨­±¨«�®̄ ¯̄ ¯̄ ° R 0 
L. R`. .J+ − J:9 

 

+2080 

L. R`. .J+ − J:9 
 

+2080 

L. Ra. .J+ − J:9 
 

+2912 

R 	G§¨©ª«�®̄ ¯̄ °̄ Â 

− + . ."¹ − "+9 
-832 

L. Ra. .J¹ − J+9 
+2912 

L. R`. .J¹ − J+9 
+2080 

L. Ra. .J¹ − J+9 
+2912 

Â 	ªzGª©ª�Gº»�®̄ ¯̄ ¯̄ ¯̄ °̄ À 

L. R`. .J* − J¹9 
-4160 

0 
L. R`. .J* − J¹9 

-4160 

L. Ra. .J* − J¹9 
-5824 

Cycle +734,69 -734,69 0 0 

3- Vérification du premier principe:  

D’après les résultats de calcul, on trouve que: 

 ∆)­·­¸� = �­·­¸� + ,­·­¸� = 0	⇒ le premier principe de la thermodynamique 

est vérifié. 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

Chapitre III : 

Application du Premier 

Principe à la Thermochimie 
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III.1. Réaction chimique 

La réaction chimique est l’évolution de la matière entre un état initial 
(réactifs) et un état final (produits). Ces états sont caractérisés par les variables 
température (T), pression(P) et volume(V). Les états initial et final sont 
supposés à la même température. Les produits sont ramenés à la même 
température des réactifs. 

Transformation = Réaction chimique 

On définit une réaction chimique par son équation-bilan sous la forme: 

a A  +  b B     →    c C  +  d D 

Avec :  

A et B: les réactifs ;  

C et D: les produits ;  

a , b, c et d: les  coefficients stœchiométriques;  

État initial: a moles de A, b moles de B. 

État final : c moles de C, d moles de D. 

III.2. Chaleur de Réaction 

Dans le cas d’une réaction chimique, à la variation d’énergie interne ou 
d’enthalpie, correspond une variation de l’état d’avancement de la réaction 
chimique: Qv ou QP respectivement. Rapporté à une mole d’avancement, on les 
nomme «chaleur de réaction» à volume constant ou pression constante 
respectivement. 

� Si la chaleur de la réaction Q est positif (Q>0), la réaction est 
endothermique (le système gagne de l’énergie au cours de la réaction) ; 

� Si Q est négatif (Q<0), la réaction est exothermique (le système perd de 
l’énergie au cours de la réaction). 

Intérêt: Calcul des installations industrielles,…etc. 

  Réaction exothermique: il faut éventuellement refroidir le milieu 
réactionnel pour éviter une explosion ou une détérioration de 
l’appareillage. 
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  Réaction endothermique: il faut chauffer le réacteur pour conserver une 
réaction à une vitesse suffisante. 

III.2.1. A volume constant: W =0  ⇒		∆U = Qv   

La chaleur reçue par le système (réaction chimique) est égale à sa variation 
d’énergie interne.  

�� = ∆�� 

 
Exemple: réaction en phase gazeuse: H2+Cl2 →2HCl 

III.2.2. A pression constante: ∆H = QP  

C’est le cas le plus fréquent en chimie. Lorsqu’un système évolue à pression 
constante, la chaleur reçue par le système est égale à sa variation d’enthalpie.  

�	 = ∆
� 

Exemple: combustion dans l’air C +O2→ CO2  

III.3. Relation entre ∆HR et ∆UR ou (Qp et Qv) 

Soit un système évoluant entre un état initial (i) et un état final (f), on a: 

� = � + ��	⇒  ∆� = ∆� + ∆(��) ou bien  �� = �� + ∆(��) 
 

III.3.1. Cas d'une réaction entre des liquides ou solides sous pression 

constante  

Dans ce cas le volume initial est approximativement le volume final: Vi=Vf ⇒  
∆V=0. 
 Comme P=cste et V= cste ⇒ ∆(PV)=0 ce qui donne: 

∆�� = ∆��				��	����				�� = �� 

III.3.2. Cas d'une réaction entre des gaz sous pression et température 

constantes 

Dans ce cas : ∆� = ∆� + �∆� = ∆� + ���� − �!" = ∆� + (�. �� − �. �!) 
Comme les gaz sont supposés parfaits: P.V=n.R.T,	c’est	à	dire:	
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�. �! = �! . /. 0		(���1	2�3	/é567�83)  
 �. �� = �� . /. 0				(���1	2�3	�1�9��73) 
On aura: ∆�� = ∆�� + ��� . /. 0 − �! . /. 0" = ∆�� + /. 0��� − �!" 

∆�� = ∆�� + ∆�. /. 0		��	����	�� = �� + ∆�. /. 0	 
:��6:			∆� =;<��=>?@!AB −;<�=CDEA!�B 

III.3.3.  Cas d'une réaction entre des gaz, des liquides et des solides (cas 

général) 

∆
� = ∆�� + ∆FGHI. �. J		 
:��6:			∆FGHI =;KLGHI(MN) −;KLGHI (NOHP) 

Exemple:  

1- Ecrire la réaction de combustion du monoxyde de carbone (∆HR = 
−565,68 kJ/mol à 298K).  

2- Calculer ∆UR.  

Solution: 
1- CO (g) +1/2O2(g)  → CO2 (g)  
 
2- ∆UR =∆ HR−∆ngaz.R.T  avec ∆ngaz=1−1−1/2 = − ½ ⇒	 
∆U =−565,68.103 − (−½) x 8,314 x 298 =−563,48 kJ/mol. 

III.4. Etat standard  

Afin de comparer les effets thermiques de différentes réactions, il 
convient de définir les conditions dans lesquelles ces réactions sont effectuées. 

Un corps est à l’état standard (état de référence conventionnel), s’il est à 
l’état pur, pris dans son état physique le plus stable sous la pression de référence 
P° de 1 bar, généralement 1 atm.  
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L’état standard est distingué par le symbole «° » lorsque une réaction se 
réalise dans ces conditions (réactifs et produits sont à l’état standard), on parle « 

d’enthalpie standard de réaction » notée ΔH°R. 

L’enthalpie standard d’une réaction s’écrit: ∆H°T si T=298K, on écrit 
∆H°298. 

III.4.1. Enthalpie standard de formation (∆Hf°) 

Quand il s’agit d’une réaction de formation d’un composé à partir de 
corps simples pris dans l’état standard; on parle d’enthalpie standard de 
formation de ce composé notée: ∆H°f. 

On définit aussi l’enthalpie molaire standard de formation comme étant la 
chaleur dégagée ou absorbée, lors de la formation d’une mole du composé, sous 
1 bar à partir des éléments (corps simples) dans leur état standard. Son unité 
dans le S.I est le : KJ.mol-1. 

Par convention, l’enthalpie molaire standard de formation de tous les 
corps pur simple dans l’état standard est nulle quel que soit T. 

∆H°f (corps simples)=0 

Exemples: 

- Exemples de corps simples: 

Elément Br I H S P C Na N O 

Corps pur 
simple Br2 I2 H2 S8 P4 Cgraphite Na N2 O2 

Etat physique 
sous P° l s g s s s s g g 

 
- L’oxygène se trouve à T=298K à l’état diatomique gazeux: ∆H°f (O2 gaz)=0; 

- Réaction de formation de H2O(l):  H2(g) + O2(g)  → H2O(l),  ∆H°f (H2O)l = - 
68,32 Kcal/mol; 

- Réaction de formation de CO2 gaz: C(s) + O2(g)  → CO2(g),  ∆H°f (CO2)g = - 
94 Kcal/mol; 
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- Réaction de formation de CO gaz: C(s) + 1/2O2(g) → CO2(g), ∆H°f 

(CO)g=26,42 Kcal/mol. 

Remarque : 

  Si ∆H°f (composé) < 0 ⇒ le corps est plus stable que ses éléments. 

  Si ∆H°f (composé) > 0 ⇒ le corps est moins stable que ses éléments. 

III.4.2. Enthalpie standard de réaction (∆HR
°
) - Loi de HESS (1802-1850) 

III.4.2.1. A partir des enthalpies standard de formation 

La loi de HESS permet le calcul de la variation d’enthalpie d’une réaction 
chimique à partir des enthalpies de formation des différents constituants, soit la 
réaction suivante: 

 

La loi de HESS donne: 

∆
�° =;<L. ∆
R° L (MNSTULVW)) −;<L. ∆
R° L (NéHPVLRW) 
En appliquant la loi de Hess sur la réaction précédente, on pourra écrire: 

∆��° = <X. ∆��°(Y) + <Z. ∆��°([) − <\. ∆��°(:) − <]. ∆��°(^) 
Exemple: 

Calcule de la variation d’enthalpie de la réaction suivante à 298K: 

C2H4 (g) + 3 O2 (g) → 2CO2(g)  +  2 H2O(l)   (∆HR
°  ?) 

Avec à 298K: ∆Hf°(C2H4,g) = 12,5 kcal.mole-1 ; ∆Hf°(CO2,g ) = -94,05 
kcal.mole-1; ∆Hf° (H2O, l) = -68,32 kcal.mole-1. 

Solution: 

∆HR°= 2∆Hf°(CO2,g) + 2∆Hf°(H20, l) – ∆Hf°(C2H4, g) – 3 ∆Hf°(O2, g) 

∆Hf°(O2,g)=0 

∆HR°=2(-94,05)+2(-68,32)-(12,5)=-337,24Kcal 
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III.4.2.2. A partir des enthalpies standard d’autres réactions 

Quand une réaction chimique peut s’écrire comme une combinaison linéaire de 
plusieurs réactions, l’enthalpie standard de cette réaction s’exprime par une 
combinaison linéaire, avec les coefficients pertinents, des enthalpies standard 
des différentes réactions chimiques (<! étant positif ou négatif):  

∆
�° =;<L. ∆
�° L (NéHPVLSF	L)) 
 

Exemple: 

Calcule de la variation d’enthalpie de la réaction suivante: 

C + 2H2 + 1/2 O2  → CH3OH   (∆HR
°  ?) 

À partir des équations thermochimiques suivantes: 

(1) CH3OH+ 3/2 O2  → CO2 +2H2O  (∆H1 = – 676 kJ.mole-1) 

(2) C+O2 → CO2  (∆H2 = – 394 kJ.mole-1) 

(3) H2+1/2O2 → H2O  (∆H3= – 242 kJ.mole-1) 

Solution : 

On Remarque que si on inverse la réaction (1), si on garde la réaction (2) telle 
qu’elle est et si on multiplie la réaction (3) par deux, on pourra trouver par 
addition la réaction principale: 

(1’) CO2 +2H2O  → CH3OH+ 3/2 O2  (∆H1’ = – ∆H1) 
+(2) C+O2 → CO2  (∆H2) 
+(3’) 2H2+O2 → 2H2O  (∆H3’= 2 ∆H3) 

C + 2H2 + 1/2 O2  → CH3OH 
⇒ ∆HR

°= – ∆H1 + ∆H2 + 2∆H3 = 676 – 394+2(– 242)= - 202kJ.mol-1 

 

III.4.3. Enthalpie standard de combustion (∆Hcomb°) 

L’enthalpie standard de combustion d’un composé ou d’un corps simple 
est la variation d’enthalpie accompagnant la réaction complète d’oxydation 
d'une mole d'un corps pur  par O2. 
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Exemple: 

Calculer la chaleur de combustion de l’acide oxalique solide (C2H2O4) à 25°C et 
la pression atmosphérique, en utilisant les enthalpies molaires standard de 
formation. Sachant que: 

∆Hf°, 298(C2H2O4,s) = -1822,2 kJ.mole-1 ; ∆Hf°, 298 (CO2,g ) = -393 kJ.mole-1; 
∆Hf°, 298 (H2O, l) = -285,2 kJ.mole-1. 

Solution: 

C2H2O4(s)  + 1/2 O2(g)  → 2 CO2(g) + H2O (l)  à 298K 

Pour calculer la chaleur de combustion de l’acide oxalique solide, On applique 
la loi de Hess: 

∆HR°= 2∆Hf°(CO2,g) + ∆Hf°(H20, l) – ∆Hf°(C2H2O4, s) –1/2 ∆Hf°(O2, g) 

L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle :  
∆Hf°(O2, g) = 0 

⇒ ∆H°comb= 2 (-392,9) + (-284,2) – (- 1822,2) = 752,2 kJ 

 

III.4.4. Enthalpie de changement de phase (∆H° ou L) 

C'est l'énergie nécessaire pour transformer 1 mole d'un corps d'un état physique 
à un autre: 

 RUW:	WS_LTO		 ∆
RUWLSF° `abccccccd 		_LeULTO		OV	∆
RUWLSF° = −∆
WS_LTLRLPHVLSF° ≠ a 

�HM:	_LeULTO		 ∆
�HMSNLWHVLSF° `abcccccccccccd 		�HMOUN	OV	∆
�HMSNLWHVLSF° = −∆
_LeULRHPVLSF° ≠ a 

 WUg:	WS_LTO		 ∆
WUg_LhHVLSF° `abccccccccccd 		�HMOUN			OV		∆
WUg_LhHVLSF° = −∆
PSFTOFWHVLSF° ≠ a 

Exemple: 

�]i(2) ∆jkD�,]lmnbcccccccd �]i(o)    
∆H°vap (H2O)l= ∆H°f (H2O)g - ∆H°f(H2O)l = -57,8 - (- 68,32) = 10 kcal/mol 

∆H°liq (H2O)g = - ∆H°vap (H2O)l = - 10 kcal/mol 
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III.4.5. Energie (ou enthalpie) de liaison (E ou ∆H°) 

L’énergie de liaison est définit comme étant la variation d’enthalpie 
accompagnant la formation d’une liaison à partir des atomes isolés à l’état 
gazeux, sous 1 atmosphère. C’est une énergie libérée, elle est donc toujours 
négative, elle s’exprime en J/mol. 
La réaction de formation d’une liaison s’écrit comme suit :  

:(o) + ^(o) ∆j°(pqr)bcccccd : − ^(o), ∆�pqr° 	��	spqr < 0	 
Avec A et B sont des atomes. 

Exemple: 

 Soit la réaction suivante: 

�(o) + Y2(o) ∆jvwx°bcccd �Y2(o), ∆�jqyz({)° = −431	��/��2 
∆H°H-Cl est différentes de l’enthalpie standard de formation de HCl: ∆H°f (HCl)g 
qui est définie par rapport aux corps simples: 

�](o) + Y2](o) ∆j�(vw�)
°bccccd �Y2(o), ∆��(jyz)({)° = −92	��/��2 

Remarques: 

- Plus la variation d’enthalpie mise en jeu est grande, plus la liaison est forte; 

- ∆H°A−B dépend de la liaison A-B, mais aussi de l’environnement.  

Exemple:  
- La liaison O-H: ∆H°O−H=- 498 kJ/mol dans H2O (H-O-H) et -377 kJ/mol dans 
CH3OH (H-O-CH3) ; 

- Dans les tables, on donne généralement une valeur moyenne sur un très grand 
nombre de composés comportant cette liaison. 

III.4.6. Enthalpie de dissociation de liaison (ou enthalpie d’atomisation) 

Elle correspond à la réaction de dissociation de la liaison covalente A-B:  

: − ^(o) ∆j?!BB(pqr)bccccccccd :(o) + ^(o), ∆�?!BB(pqr)° > 0		 , 
Naturellement, l’enthalpie molaire de dissociation est opposée à l’énergie de 
liaison car il faut fournir de l’énergie pour casser la liaison. 
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∆H°diss (A-B) = - E (A-B) ou ∆H° (A-B) 

 

III.5. Cycle de BORN-HABER 

a- Cycle d’une molécule biatomique 

Calculer l’enthalpie molaire standard de formation de l’acide chlorhydrique 
gazeux, à 298K, à partir des enthalpies de liaison suivantes en kJmol-1:  

∆H°H −Cl = − 428 KJ/mol , ∆H°H−H = −432 KJ/mol et ∆H°Cl −Cl = − 420 KJ/mol. 
 

�
�H](g)										+ 					\]Cl](g) 										

∆j°�(jyz){bcccccccd											 			HCl(g) 
 

				��∆H°?!BB(H − H)	       \]∆H°����(Cl − Cl) 
 
H(g) 																+ 										Cl(g)			                     
 

;∆�°6�62� = 0 

\
]∆H°?!BB(H − H) + \

]∆H°����(Cl − Cl) + ∆�°(� − Y2) − ∆�°�(�Y2)o = 0 

⇒		−�
�∆�°(H − H) − �

�∆�°(Cl − Cl) + ∆�°(� − Y2) − ∆�°�(�Y2)o = 0 

⇒∆�°�(�Y2)o = ∆�°(� − Y2) − �
�∆�°(H − H) − �

�∆�°(Cl − Cl)	
													∆�°�(�Y2)o = −92	��.��2q\ 

b- Cycle d’une molécule polyatomique:                    C    -    C 

       

2C(s)															+ 										3H](g) 																		∆�°8(Y2�6)o								 C]H�(g)  
 
		2∆H°���(C)s																	3∆H°����(H − H) 
 
 
2C(g) 															+ 										6H(g)			                     
 

∆�°(Y − Y) + 6∆�°(Y − �) 
 

∆�°(� − Y2) 

Sens 

(+) 

Sens 

(+) 

 

H 

H 

H 

H 

H H 
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;∆�°6�62� = 0 

2∆�°B@�(Y)3 + 3∆�°?!BB(� − �) + ∆�°(Y − Y) + 6∆�°(Y − �) − ∆�°�(Y]��)o = 0 

⇒2∆�B@�(Y)3 + 3∆�?!BB(� − �) + ∆�(Y − Y) + 6∆�(Y − �) − ∆��(Y]��)o = 0 

III.6. Influence de la température sur les chaleurs de réaction – Loi de 

Kirchhoff (1824-1887) 

La loi de Kirchhoff permet de calculer l'enthalpie d'une réaction à une 
température T, ∆H°R(T) connaissant l'enthalpie de la réaction à 298 K ou une 
autre température T0, ∆H°R(T0). 
Considérons une réaction chimique effectuée à pression constante et symbolisée 
par: 

a A + b B → c C + d D 

On cherche à calculer ∆H°R(T) de la même réaction à la température T (T ≠T0). 
Les autres paramètres (pression, états physiques des produits et réactifs) restant 
constants dans l’intervalle de température (T0,T), alors on peut écrire: 

 ∆
�° (J) = ∆
�° (Ja) + � ∆�M.TJ								J
Ja  

Avec : ∆Y� = ∑<! . Y�! (�1�9��73)) − ∑<! . Y�! (1é567�83) 
En désignant par Cpi° les capacités calorifiques molaires standard à pression 
constante des réactifs et des produits.  

- La loi de Kirchhoff permet aussi de calculer la variation de l'énergie interne de 
la réaction à une température T, ∆U°R(T) de la même manière, connaissant 
∆U°R(T0) ainsi que les capacités calorifiques molaires standard à volume 
constant Cvi°: 

∆��° (J) = ∆��° (Ja) + � ∆��. TJ								J
Ja

 

Avec : ∆Y� = ∑<! . Y�! (�1�9��73)) − ∑<!. Y�! (1é567�83) 
Remarques: 

  Les Cp et Cv sont généralement en fonction de la température, données 
par les formules empiriques de la forme: Cp= a + bT + cT 2 en J.mol-1K-
1, les constantes a, b et c sont tabulées; 
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  Si on suppose Cp et Cv des constantes (ne varient pas en fonction de la 
température), les expressions KIRCHHOFF deviennent:  

∆
�° (J) = ∆
�° (Ja) + ∆�M. (J − Ja) ∆��° (J) = ∆��° (Ja) + ∆��. (J − Ja) 
  Dans le cas où il y a un changement de phase de l’un des réactifs  ou 

produits dans l’intervalle [T0, T], on doit tenir compte des enthalpies de 
changement de phases dans le calcul. 

Exemple:  

Considérons la réaction de synthèse de l’iodure d’hydrogène à T=1000K: 1
2�]({) +

1
2 �]({) →	��({) 

Les grandeurs thermodynamiques à T0=298K, pour les trois gaz supposés 
parfaits sont indiquées dans le tableau ci-dessous: 

Constituant H2 I2 HI 

∆Hf° (kJ.mol-1.K-1) 0 62,1 25,9 

Cp° (J.mol-1.K-1) 28,8 36,8 29,1 

 
Solution:  

On applique la loi de Kirchhoff à Cpi° constantes: 

∆��° (0) = ∆��° (0�) + ∆Y�. (0 − 0�) 
Avec: 
∆HR°(298K)= ∆Hf°(HI,g) – 1/2∆Hf°(H2, g) – 1/2∆Hf°(I2, g) = -5,15 kJ.mol-1 

∆Cp= ∆Cp°(HI,g) – 1/2Cp°(H2, g) – 1/2Cp°(I2, g) = -3,7 J.mol-1.K-1 

⇒∆��° (1000�) = −5,15 − 3,7. 10qX(1000 − 298) = −7,74	��.��2q\.	
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Exercices corrigés 

Exercice 01: 

1- Calculer l’enthalpie standard ∆H°R, 298 K de la réaction suivante: 

CO (g) + 3H2(g)  → CH4(g)  +  H2O (g) 

2-  En déduire la valeur de l’énergie interne ∆U°R, 298K de la même réaction. 

3- Cette réaction est-elle endothermique ou exothermique? 

On donne les enthalpies standards des réactions de combustion ∆H°comb,298 K 
de CO, de H2 et de CH4 : 

CO (g) + 1/2O2 (g) → CO2 (g)                             ∆H°comb,298K (1) = -283 kJ 
H2 (g) + 1/2O2 (g) → H2O (g)                              ∆H°comb, 298K (2) = -241, 8 kJ 
CH4 (g) + 2O2 (g) → CO2 (g) + 2H2O (g)              ∆H°comb, 298K (3) = -803, 2 kJ 

Exercice 02: 

La combustion dans une bombe calorimétrique (volume constant) d’une pastille 
de 3,762g d’acide benzoïque (C6H5COOH) de masse molaire 122,12g·mol−1 
dégage 99,44kJ à 298,15 K. 

1. Ecrire l’équation-bilan de la réaction de combustion. 

2. Calculer la valeur de l’énergie interne molaire de combustion ∆U°
comb de 

l’acide benzoïque à 298,15 K. 

3. Calculer la valeur de l’enthalpie molaire de combustion ∆H°
comb de l’acide 

benzoïque à 298,15 K. 

4. Calculer la valeur de l’enthalpie molaire standard de formation ∆H°
f de 

l’acide benzoïque. 

Données: ∆H°
f à 298,15K en: H2O(l)= −285,84 kJ.mol−1; CO2(g)=−393,51 

kJ.mol−1. 

Exercice 03: 

1. La réaction reformage de l’heptane gazeux fournit du toluène C6H5−CH3(g) et 
du dihydrogène. Ecrire l’équation-bilan de cette réaction avec les nombres 
stœchiométriques entiers les plus petits possibles. 
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2. A 298 K, l’enthalpie standard de cette réaction est de +237,8 kJ·mol−1. Dans 
l’industrie, cette réaction est réalisée à température plus élevée. Donner 
l’expression de l’enthalpie standard ¢Hr◦ en fonction de la température: 

(a) en utilisant les capacités calorifiques standard approximatives à 298 K ; 
(b) en utilisant les capacités calorifiques standard en fonction de la température 
valables entre 298 K et 1000 K. 

3. Calculer sa valeur à 750 K dans les deux cas. 

Données: capacités calorifiques molaires standard sous pression constante CP en 
J·mol−1 ·K−1. 

 298K 298K à 1000K 

C7H16 (g) 166,0 98,75+0,290T 
H2 (g) 28,8 28,30+0,002T 
C6H5 - CH3 (g) 103,7 46,40+0,229T 

 
Exercice 03: 

L’enthalpie molaire de combustion de méthane à 25°C et sous une atmosphère 
est égale à -212,8 kcal.mol-1.  

. Calculer l’enthalpie molaire de combustion du méthane sous une atmosphère et 
à la température de 1273 K. 

On donne les chaleurs molaires (supposées constantes entre 298 et 1273K) des 
corps suivants:  

 CH4, g O2, g CO2, g H2O,g H2O, l 

Cp (cal.mol-1 K-1) 13,2 7,6 11,2 9,2 18,0 

∆H°vap,373K (H2O,l)=9,7 kcal.mol-1 

Exercice 05: 

La combustion d’une mole d’éthylène dans les conditions standards suivant 
l’équation fournit au milieu extérieur 1387,8 kJ. 

C2H4 (g) + 3O2 (g) → 2CO2 (g) + 2H2O (l) 

En utilisant les enthalpies molaires standards de formation et les énergies des 
liaisons ainsi que l’enthalpie de sublimation du carbone: 
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1. Calculer l’enthalpie molaire standard de formation de C2H4(g). 
2. Calculer l'énergie de liaison C = C dans C2H4 (g) 

Données: ∆H°sub (C,s) = 171,2 kcal mol-1 , ∆Hf°(CO2 ,g)= -393 kJ.mol-1 et ∆Hf° 
(H2O,l)= -284,2 kJ.mol-1. 

Liaison H-H C-H C-C 

E, ∆H° (kJ.mol-1) - 434,7 - 413,8 - 263,3 
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Corrigés 

Exercice 01 

1- Enthalpie standard ∆H°R,298 K  

A partir des réactions de combustion, si on garde la réaction (1) telle qu’elle 
est, si on multiplie la réaction (2) par trois, et si on inverse la réaction (3), on 
pourra trouver par addition la réaction principale: 

CO (g) + 1/2O2 (g) 
£¤°¥¦§�	(\)bccccccccd CO2 (g)                              

3H2 (g) + 3/2O2 (g) 
X£¤°¥¦§�	(])bcccccccccd  3H2O (g)                               

CO2 (g) + 2H2O (g)  
q£¤°¥¦§�	(X)bcccccccccd CH4 (g) + 2O2 (g)  

CO (g)  + 3H2(g)   
£¤°̈ ?bccd  CH4(g)  +  H2O (g) 

⇒  ΔH�° = ΔH°comb	(1) + 3ΔH°comb	(2) − ΔH°comb	(3) 

⇒  ΔH�° = −283	+ 3(−241, 8	) − (−803, 2	) = −206,23	�� 

2- Energie interne ∆U°R,298 K 

D’après la relation: ΔU�° = ΔH�° − ∆�{D¯. /. 0		
Avec	:	∆�{D¯ = 1 + 1 − 1 − 3 = −2	
⇒	ΔU�° = −206,23 − (−2). 8,32. 10qX. 298 = −201,8	��	
3- Type de réaction : 

Comme	la	chaleur	de	la	réaction	est	négative	(ΔH�° < 0	�7	ΔU�° < 0) 	⇒	la	réaction	est	exothermique.	
Exercice 02 : 

1- L’équation-bilan de la réaction de combustion de l’acide benzoïque 

C6H5COOH (s) + 15/2 O2 (g) 
£¸°¥¦§�	(]lm¹)bcccccccccccd 7CO2 (g) + 3H2O (l)   
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2- l’énergie interne molaire de combustion ∆U
°
comb de l’acide benzoïque 

ΔU°comb = £¸°̈
º ,  Avec� = »

¼ = X,½�]
\]],\] = 0,031	��2  

⇒ ΔU°comb = 99,440,031 = −3207,74	��/��2 
3- l’enthalpie molaire de combustion ∆H

°
comb de l’acide benzoïque 

D’après la relation: ΔH�° = ΔU�° + ∆�{D¯. /. 0		
⇒	ΔH�° = −3207,74 + ¾7 − \¿

] À . 8,32. 10qX. 298 = −3208,24	��/��2	
4- l’enthalpie molaire standard de formation ∆H

°
f de l’acide benzoïque. 

En appliquant la loi de Hess : 

∆��° =;<! . ∆��°! (�1�9��73)) −;<! . ∆��°! (1é567�83) 
⇒ ∆�E>»�° = 7∆��°(Yi2, o) + 3∆��°(�2i, 2) − ∆��°(C6H5COOH, o) 
⇒	∆��°(C6H5COOH, o) = 7∆��°(Yi2, o) + 3∆��°(�2i, 2) − ∆�E>»�°  

⇒	∆��°(C6H5COOH, o) = 7(−393,51) 	+ 3(−285,84	) − (−3208,24)
= −403,85	��/��2 

Exercice 03 : 

1- L’équation-bilan de la réaction de reformage de l’heptane : 

C7H16 (g)     
£¤°Âbccd   C6H5−CH3(g) + 4H2 (g) 

2- Relation de ∆H°R en function de T: 

∆��° (0) = ∆��° (0�) + � ∆Y�. 90								Ã
Ã�

 

a- A Cp constante: 

∆��° (0) = ∆��° (0�) + ∆Y�. (0 − 0�) 
Avec: 
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¢Y� = 	Y�(	Y6�5 −Y�3, o) + 4. Y�(�], o)– Y�(	Y7�16,o)= 	103,7 + (4.28,8) − 166 = 52,9	�.��2q\. �q\	
⇒∆��° (0) = +237,8+ 52,9. 10qX(0 − 298) = 222 + 52,9. 10qX0.	

b- A Cp en fonction de T: 

¢Y� = 	 (46,40 + 0,229T) + 4(28,30 + 0,002T) − (98,75 + 0,290T)
= 60,85 − 0,0530		��	�. ��2q\. �q\ 

⇒ ∆��° (0) = +237,8+� (60,85 − 0,0530). 10qX. 90								Ã
Ã�

 

⇒ ∆��° (0) = +237,8+ 10qX Æ60,850 − 0,053 022 Ç]lm
Ã

= +237,8+ 60,85. 10qX(0 − 298) − 0,053. 10qX2 (02 − 2982) =
= +222+ 60,85. 10qX. 0 − 26,5. 10q�. 02 

3. Calculer de ∆H°R à 750 K : 

a-  ∆��° (0) = 222 + 52,9. 10qX(750) = +261,7	��.��2q\ 

� −	∆��° (0) = +222 + 60,85. 10qX. (750) − 26,5. 10q�. (750)2
= +252,8	��.��2q\ 

Exercice 04: 

- Enthalpie de combustion du méthane  à 1273 K:  

CH4 (g) + 2O2 (g) → CO2 (g) + 2H2O (l)  

∆H°comb(298K)= - 212,8 kcal.mol-1 

On remarque un changement de phase de l’un des produits  dans l’intervalle 

(298K, 1273K), vaporisation de H2O à 373 K, donc on applique la loi de 

Kirchhoff modifiée avec changement de phase: 
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∆�E>»�° (1273	�	)
= ∆��° (298	�	) + � ∆Y�. 90	X½X

]lm
+ �j]È . ∆�kD�° (�2i, 373�)

+ � ∆Y�′. 90	\]½X
X½X

 

Comme les Cpi sont constantes: 

∆�E>»�° (1273	�	)
= ∆�E>»�° (298	�	) + ∆Y�. (373 − 298)
+ �j]È . ∆�kD�° (�2i, 373�) + ∆Y�′. (1273 − 373) 

¢Y� = 	Y�(	Yi2, o) + 2Y�(�]i, 2)– Y�(	Y�4,o) − 2Y�(	i2, o)= 	11,2+ (2.18,0) − 13,2 − (2.7,6) = 18,8	652. ��2q\. �q\	
¢Y�′ = 	Y�(	Yi2, o) + 2Y�(�]i, o)–Y�(	Y�4,o) − 2Y�(	i2, o)= 	11,2+ (2.9,2) − 13,2 − (2.7,6) = 1,2	652. ��2q\. �q\	
∆�E>»�° (1273	�	)

= −	212,8 + 18,8. 10qX(373 − 298) + 2.9,7	
+ 1,2. 10qX(1273 − 373) = −190,9	�652.��2q\ 

Exercice 05: 

C2H4 (g) + 3O2 (g) → 2CO2 (g) + 2H2O (l)    ∆H°comb= - 1387,8 kJ/mol < 0 

1. l’enthalpie molaire standard de formation de C2H4(g) : 

En appliquant la loi de Hess : 

∆��° =;<! . ∆��°! (�1�9��73)) −;<! . ∆��°! (1é567�83) 
⇒ ∆�E>»�° = 2∆��°(Yi2, o) + 2∆��°(�2i, 2) − ∆��°(Y2�4, o) 
⇒	∆��°(Y2�4, o) = 2∆��°(Yi2, o) + 2∆��°(�2i, 2) − ∆�E>»�°  

⇒	∆��°(Y2�4, o) = 2(−393) 	+ 2(−284,2	) − (−	1387,8	)
= 33,4	��/��2 
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2. l'énergie de liaison C = C dans C2H4 (g) :              C   =   C 

On établit le cycle du composé C2H4 (g)  

2C(s)															+ 										2H](g) 																		∆�°8(Y2�2)o								 C]HZ(g)  
 
		2∆H°���(C)s																	2∆H°����(H − H) 
 
 
2C(g) 															+ 										4H(g)			                     
 

;∆�°6�62� = 0 

2∆�°B@�(Y)3 + 2∆�°?!BB(� − �) + ∆�°(Y = Y) + 4∆�°(Y − �) − ∆�°�(Y]�Z)o = 0 

⇒2∆�°B@�(Y)3 − 2∆�° (� − �) + ∆�°(Y = Y) + 4∆�°(Y − �) − ∆��(Y]��)o = 0 

⇒∆�°(Y = Y) = ∆��(Y]��)o − 2∆�°B@�(Y)3 + 2∆�° (� − �) − 4∆�°(Y − �)	
⇒∆�°(Y = Y) = 33,4− 2(171,2.4,18)+2(−	434,7)−4(−	413,8)	

∆�°(Y = Y) = −612,032	��/��2 
 
 

 

∆�°(Y = Y) + 4∆�°(Y − �) 
 

H 

H 

H 

H 
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IV.1. Nécessité d’un second principe 

 Le premier principe permet de faire le bilan d'énergie des systèmes; mais, 

ce bilan énergétique ne permet pas de prévoir le sens d'évolution des systèmes. 

Considérons la transformation suivante:  

- Un corps chaud est mis en contact avec un corps froid. De la chaleur 

passe du corps chaud au corps froid jusqu’à l’obtention d’une même 

température dans les deux cas:  

 

Corps chaud + Corps froid → 2 Corps à même température 
 

- Le premier principe n’interdit pas la transformation inverse  et pourtant on 

ne l’observe jamais. La transformation inverse est toutefois possible si on 

apporte de l’énergie: 

 

2 Corps à même température → Corps chaud + Corps froid 

Le 1er principe fournit le bilan énergétique d’une transformation sans 

fournir d’information sur le genre de processus qui a lieu. Il ne permet pas non 

plus de prédire quel sera l’état du système dans des conditions données. Il doit 

donc être complété; c’est l’objet du second principe. Ce dernier est dit principe 

d’évolution puisqu’il précise si telle où telle transformation est possible où non. 

IV.2. Enoncés du deuxième principe de la thermodynamique 

Le deuxième principe déclare que les systèmes ont tendance à évoluer à 

partir de  configurations très ordonnées et statistiquement improbables vers des 

configurations désordonnées plus probables. Les systèmes tendent donc vers des 

états de désordre moléculaire maximum. 

IV.3. Fonction entropie S 

- Le deuxième principe de la thermodynamique consiste à introduire une 

fonction que l'on appelle entropie notée S extensive et non conservative qui est 

une mesure de désordre qui ne peut qu'augmenter sans intervention extérieure. 

- Pour un système isolé, S conserve sa valeur seulement dans les évolutions 

réversibles et croît toujours dans les évolutions irréversibles. 

IV.3.1. Définition microscopique de l’entropie 

On définit microscopiquement l'entropie par: 

S = k lnΩ       (Relation de Boltzman)  
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S : L'entropie s'exprime en J.K
-1 

;  

K: La constante de Boltzman (k=1.38.10
-23

 J.K
-1

)  

Ω : la probabilité thermodynamique d'un état macroscopique (l'expression du 

désordre moléculaire) 

 

IV.4. Expression du deuxième principe 

Considérons un système fermé qui évolue de l’état A à l’état B; supposons que 

sa température est uniforme en tout point de celui-ci, mais éventuellement 

variable au cour du temps. Si le système échange avec le milieu extérieur une 

quantité de chaleur δQ, échangés pendant le temps dT durant lequel la 

température est T, la variation d’entropie ∆S s’écrit: 

∆� = ∆�� + ∆���� 

Avec : 

∆S: variation d'entropie du système, une fonction d'état ne dépends pas des 

conditions d'évolution du système ni de type de transformation (réversible ou 

irréversible). 

∆Sech ( < 0 ou > 0 ): l'entropie d'échange est la variation d'entropie due aux 

échanges de chaleur avec l'extérieur. ∆Sech n'est pas une fonction d'état dépend 

des conditions  d'évolution du système. 

∆���� = 	
��  

 ∆Si ( ≥ 0 ): l'entropie interne ou de source crée dans le système. Les gains 

d'entropie dus à l'irréversibilité éventuelle des phénomènes (perte d'énergie, 

frottement....): 
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IV.4.1. Cas d’un système isolé  

Pour un système isolé il n’y a pas d'échange de chaleur,  ∆Sech=0, donc: 

∆� = ∆��	≥ 0 

- Si ∆Si ˃ 0  ⇒ transformation irréversible réelle; 

- Si ∆Si = 0 ⇒ transformation réversible idéale.  

Exemple: l'univers est un système isolé dont l'entropie augmente dans les 

transformations réelles (le désordre augmente) 

IV.4.2. Cas d’un système non isolé  

Pour un système non isolé, l'entropie peut être négative c'est à dire l'entropie du 

système diminue lorsque l'entropie du milieu extérieur augmente: 

∆������������� = ∆����� + ∆��. ��� ≥ �, 
����	��	∆����� < � → ∆���� > � 

IV.5. Expression différentielle de l'entropie 

Supposons une transformation réversible 		�#$% = 0� . Le deuxième principe 

donne: 

#$ = #$'(ℎ = *+, 		 
D’après le premier principe: #- = *+ + *., #/0(	*+ = #- − *. 

   #2 = #- + #�34� 
#$ = *+, = #-, − *.,  

Avec :  

#$ = 56
7 : La variation d'entropie pour une transformation réversible (entropie 

interne du système est nulle). Ce qui donne: 

#- = ,#$ − 3#4 

#2 = #- + #�34� 		⇒ 		#2 = ,#$ + 4#3 
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�� = �8
� + 9�:

� = �;
� − :�9

�  

Cela confirme le fait que l'entropie S est bien une fonction d'état extensive car 

U; T; P et V le sont. Comme l'énergie interne, l'entropie ne dépend que de l'état 

du système et non de la manière dont on a atteint cet état. 

IV.6. Entropie des gaz parfaits 

IV.6.1. Expressions différentielles de l'entropie pour les gaz parfaits 

En utilisant le premier et le deuxième principe et en supposant que la 

transformation est réversible infinitésimale de n moles de gaz parfait, on trouve 

les expressions différentielles de l'entropie: 

IV.6.1.1. Expressions différentielles de l'entropie en fonction de T et V 

#- = *+ + *. = ,#$ − 3#4 = 0<=#,, Avec P=nRT/V 

On en déduit: 

�� = �>� ��� + �? �:
:                            (a) 

 

IV.6.1.2.  Expressions différentielles de l'entropie en fonction de T et P 

#2 = ,#$ + 4#3=nCpdT , Avec V=nRT/P 

On en déduit:  

�� = �>@ ��� − �? �9
9                          (b) 

 

IV.6.1.3. Expressions différentielles de l'entropie en fonction de P et V 

En faisant (a)=(b), on aurra: 

 0<= A77 + 0B ACC =	0<D A77 − 0B AEE  

⇒    
FAC
C = �GHIGJ�A7

7 − FAE
E , donc  

A7
7 = AC

C + AE
E  

En remplaçant l’expression de (dT/T) dans l'eq (a) ou (b), on trouvera: 

�� = �>� �99 + �>@ �::                           © 
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IV.6.2. Expressions de ∆S pour les gaz parfaits 

A partir de l'équation (a) et pour une transformation finie de i à f: 

∆$ = 	 0<= #,,
7K
7L

+	 0B #44
CK
CL

 

Ce qui donne : 

(T,V) :     ∆� = �>�M� �N�� + �?M� :N:�                (d) 

 

A partir de l'équation (b): 

 

∆$ = 	 0<D #,,
7K
7L

−	 0B #33
EK
EL

 

Ce qui donne: 

(T,P) :    ∆� = �>@M� �N�� − �?M� 9N9�                (e) 

A partir de l'équation (c): 

 

∆$ = 	 0<= #33
EK
EL

+	 0<D#44
CK
CL

 

Ce qui donne: 

(P,V) :     ∆� = �>�M� 9N9� + �>@M� :N:�           (f) 
IV.6.3. Transformations des gaz parfait 

En utilisant le premier et le deuxième principe et en supposant la transformation 

réversible de n moles de gaz parfait d’un état initial (i) vers un état final (f), on 

trouve les expressions de l'entropie pour les déférentes transformations: 

IV.6.3.1. Transformation isotherme (T=cste) 

On a :  #$ = 56
7  ⇒   ∆$ = O 567 = P

7 O*+ = 6
7 

Avec : + = −. = +0B,Q0R4K 4L⁄ T = +0B,Q0R3L 3K⁄ T  (pour une 

transformation isotherme) 

⇒		 ∆� = �. ?. M� U:N:�V = −�. ?. M� U9N9�V 
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IV.6.3.2. Transformation isobare (p=cste) 

On a :  #$ = 56
7  ,  Avec: *+ = 0. <H. #,	(pour une transformation isobare) 

⇒		 ∆$ = O 0. <D. A777K
7L  

A	Cp=cste			⇒			∆� = �. >@. M� U�N��V = �. >@. M� U:N:�V 

IV.6.3.3. Transformation isochore (V=cst) 

On a :  #$ = 56
7  ,  Avec: *+ = 0. <J. #,	(pour une transformation isobare) 

⇒		 ∆$ = O 0. <=. A777K
7L  

A		Cv=cste			⇒			∆� = �. >�. M� U�N��V = �. >�. M� U9N9�V 

IV.6.3.4. Transformation adiabatique 

On a :  #$ = 56
7  ,  Avec: *+ = 0	(pour une transformation adiabatique) 

⇒		 ∆� = � 

On résume sur le tableau suivant les expressions de ∆S pour les différentes 

transformations des gaz parfaits: 

 Remarque: En utilisant les expressions générales des gaz parfaits (eq : d, e et f), 

on trouvera les mêmes relations de ∆S pour les différentes transformations des 

gaz parfaits. 

IV.7. Variation d'entropie d'un corps pur 

 L'entropie d'un corps pur n'est jamais mesurée, mais calculée:  

IV.7.1. Au cours d'un échauffement ou d’un refroidissement isobare 

Supposons n moles d’une substance A de capacité calorifique molaire Cp sont 

chauffées ou refroidis lors d’une transformation réversible à pression constante 

de Ti à Tf : 

On a :  #$ = 56_
7 = A`

7 = a.GH.A7
7  ,  soit par intégration: 
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⇒		 			∆� = O �. >@. ��	�		�N
�� 		 

Calculable après mesure de Cp = Cp(T). 

- Si Cp=cste,  l'équation devient: 

∆� = �. >@. b� U�N��V 
- Si Tf > Tf  (échauffement) ⇒ le désordre augmente ⇒	∆S > 0 ; 

- Si Tf < Tf  (refroidissement) ⇒ le désordre diminue ⇒	∆S < 0. 

IV.7.2.  Au cours d’un changement de phase isobare 

Tout changement de phase isobare étant également isotherme (car la température 

de changement d’état du corps pur reste constante. Considérons l’équation bilan 

de la réaction de changement d’état physique (de l’état x à l’état y):  

c�d� 7efghijkkkl c�m� 
Il vient: 

∆$ = O A`7 = P
7 O#2 = ∆`

7  

⇒										∆� = ∆;		
�  

Avec  

∆H: enthalpie molaire de changement de phase (en J/mol ou cal/mol) ; 

T: température de changement de phase (K). 

∆�N�� = ∆;N���N�� > �,				n���:			∆�N�� = −∆���b 

∆��p@ = ∆;�p@
��p@ > � , 						n���: ∆��p@ = −∆�b�q 

∆���r = ∆;��r���r > �,						n���:	∆���r = −∆����� 
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Exemple : Lors de la fusion d’une mole de glace à 273,15 K, sous une pression 

d’une atmosphère:  

2st�u/Q� ∆`Kvgjkkkl 2st�Q%w�				∆2Kvg = 1436	(|Q.}/QIP 

∆$Kvg = ∆2Kvg,Kvg =
1436
273,15 = 5,257	(|Q.}/QIP. �IP 

La variation d’entropie est positive et correspond à un état initial plus ordonné 

que l’état final. 
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Exercices corrigés 

Exercice 01 : 

1-  Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se détend de 

30 à 50 litres de manière isotherme. 

2- Même question que celle de 1, mais la détente n’est plus isotherme. La 

température passant de 300K à 290 K. 

On donne : Cv= 5 cal. K
-1

.mol
-1

, R=2 cal. K
-1

.mol
-1

 

Exercice 02: 

On considère un gaz parfait dans état initial A caractérisé par: PA=105 Pa, 

VA=50 L, TA=300 K. Ce gaz subit successivement les quatre transformations 

réversibles suivantes :  

- compression isotherme jusqu’à l’état B,  

- chauffage isochore jusqu’à l’état C caractérisé par TC=350K,  

- chauffage isobare jusqu’à l’état D caractérisé par TD=400K,  

- détente adiabatique ramenant le gaz vers l’état A.  

1. Déterminer les températures, volumes et pressions des différents états. 

2. Calculer la variation d’entropie pour  chaque transformation ainsi que pour le 

cycle.  

Données: CP=29,12 J.K
-1

.mol
-1

, R=0,082 atm.l.K
-1

.mol
-1

 = 8,32 J.K
-1

.mol
-
.
1
  

Exercice 03: 

Un morceau de plomb de masse 2590 g  et initialement à 38°C est mis en 

contact avec une source infinie de chaleur (thermostat) de température 400°. 

Calculer : 

1. La chaleur reçue par le plomb. 

2. La variation d’entropie  du plomb. 

3. La chaleur cédée par la source. 

4. La variation d’entropie  de la source. 

5. La variation d’entropie totale. 
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Données:   

Masse molaire du plomb  M pb= 207.2 g/mol 

Température  de fusion du plomb : 327°C 

Capacité calorifique du plomb (solide) : 6,52  cal. K
-1

.mol
-1

 

Capacité calorifique du plomb (liquide) :7,50  cal. K
-1

.mol
-1 

Chaleur de fusion du plomb : 1440 Cal. mol
-1
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Corrigés 

Exercice 01: 

1- Pour une transformation isotherme :		 ∆$ = 0. B. �0 U4�4%V 
⇒	∆$ = 2.2. �0 �5030� = 2,04	(|Q. �−1 

2- En utilisant la relation d’entropie en fonction de T et V : 

∆$ = 0. <=. �0 �,K,L� + 0. B. �0 �
4K4L� = 2.5. Q0 �

290
300� + 2.2. �0 �

50
30�

= 1,7(|Q. �−1 
Exercice 02: 

1- Les variables des différents états: 

a. Etat initial (A): PA = 10
5
 Pa, VA = 50 L,  ,� = 300	� 

b. Etat (D): é�|�� 	�AL���hL�vijkkkkkkkkl 	é�|�� ,	TD = 400K,  VD ?, PD ? 

En appliquant les lois de Laplace (transformation adiabatique):  

,� . 4��IP = ,�. 4��IP ⇒	4��IP = ,�. 4�
�IP

,� ⇒	4� = 4� �,�,��
P �IP�

 

Calcul de �: D'après la relation de Mayer <H − <J = B	 ⇒ 	<J = <H − B 

⇒	<J = 29 − 8,32 = 20,8	�. �IP. }/QIP	, � = G_
G� = s�

s�,� = 1,4 

⇒ 4� = 50�300400�
P P,�IP� = 24,35	� 

3� . 4� = 0B,� ⇒ 3� = aF7�
C� 	; n ? 

Calcul de 0: 3�. 4� = 0B,� ⇒ 0 = E�C�
F.7� = P��.��.P���

	�,�P�.��� = 2	}/Q 
⇒ 3� = 2.8,32.400

24,35. 10I� = 2,73. 10�3| 

c. Etat (C): é�|�G 	Lg��� i	�Hefghi�jkkkkkkkkkkkl 	é�|��⇒PC=PD =2,73. 10�3|; 	 Tc=350K  

⇒ 4G = aF7¢
E¢ = s.�,�s.���

s,£�.P�� = 21,31. 10I�	}� = 21,31	� 
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d. Etat (B): é�|�� 	Lg�h¤i ¥i	�7efghi�jkkkkkkkkkkkkkl 	é�|�¦ ⇒ TB = TA = 300	�  

               é�|�¦ 	Lg�f¤� i	�Cefgh�jkkkkkkkkkkkl 	é�|�G ⇒ VB = VC = 21,31	�  

					⇒ 3¦ = 0B,¦4¦ = 2.8,32.300
21,31. 10I� = 2,34. 10�3| 

2- Variation d’entropie ∆S : 

∆$�¦�%u/�ℎ'§}'� = 0. B. �0 �4¨4c� = −0. B. �0 �
3¨
3c� = 2.8,32. Q0 �

21,31
50 �

= −14,19	�/� 

			∆$¦G�%u/(ℎ/§'� = 0. <D. �0 �,<,¨� = 0. <D. �0 �
4<
4¨� = 2.29. Q0 �

350
300� = 8,94�/� 

 ∆$G��%u/ª|§'� = 0. <=. �0 U,«,<V = 0. <=. �0 U3«3<V = 2.20,8. Q0 U400350V = 5,55	�/� 

	∆$���|#%|ª|�%w¬'� = 0	�/� 

   ∆$f­ff®i = ∆$�¦ + ∆$¦G + ∆$G� + ∆$�� ≈ 0	� 
Exercice 03: 

1- Chaleur reçue par le plomb : 

3ªg	�,� = 311��			                               3ª® 	�, = 673�� 
 

 

 

 

  

3ªg	�,�¬u = 600��			                              3ª® 	�,�¬u = 600�� 
+E� = +u + +� + +Q = 0. <D�Dª, u�R,Kvg − ,�T + 0∆2Kvg�3ª� + 0. <D�Dª, Q�R, − ,KvgT 
+E� = 0. °<D�Dª, u�R,Kvg − ,�T + ∆2Kvg�3ª� + <D�Dª, Q�R, − ,KvgT± 
+E� = 2590207,2 . ²6,52. �600 − 311� + 1440 + 7,50. �673 − 600�³= 42,237	´(|Q 

 

 Chauffage    

solide  

    

     fusion    

 Chauffage    

liquide 

    

 Qs 

∆S1   

 QPb ,  ∆SPb   

 Ql 

∆S3   

 Qf, ∆S2   
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2- Variation d’entropie du Plomb: 

∆$E� = ∆$P + ∆$s + ∆$�
= 0. µ<D�Dª, u��0 �,Kvg,� � +

∆2Kvg�3ª�,Kvg + <D�Dª, Q��0 ¶ ,,Kvg·¸ 
∆$E� = s���

s�£,s . ¹6,52. �0 Uº���PPV + 1440
º�� + 7,50. �0 Uº£�º��V»= 

 

∆$E� = 94,31	(|Q/� 

3- Chaleur cédée par la source : 

+g�v fi = −+E� = −42,237	(|Q 
4- Variation d’entropie  de la source : 

∆$g�v fi = +g�v fi,g�v fi =
−42,237. 10�

673 = −62,759	(|Q/� 

5- Variation d’entropie  totale : 

 

∆$7 = ∆$E� + ∆$g�v fi = 94,31 − 62,759 = 31,551	(|Q/� 
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V.1. Enoncé du troisième principe (Nernst et Planck) 

-  L'entropie d'un corps pur solide cristallin est nulle au zéro absolu (0K): 

����� � �	�. �
�.�
�
� 

- A 0K la structure cristalline est très ordonnée est parfaite (pas de désordre 

moléculaire, Ω =1) ⇒	� � �. ��� � 0		

 

V.2. Entropie absolue molaire d'un corps pur à une température T, (�� ) 

Pour une mole d'un corps pur A à trois phases (sol, liq, gaz) chauffé de 0K 

jusqu’à une température T à l’état gazeux. Les étapes sont schématisées comme 

suit: 
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�	��
����	à	��, �������			                               �	� !"	à	�, ��� 
 

 

 

 

  

�	��
����	à	�#$��			                    �	� !"	à	��%� 
 

 

 

 

 

�	���&$���	à	�#$��			                               �	���&$���	à	��%� 
 

 

∆� � �( − �* � ∆�+ + ∆�- + ∆�. + ∆�/ + ∆�0 

 

�( − �* � 1 23�4� 566
6784

0�
+ ∆97846784 +1 23��� 566

6:;

6784
+ ∆9:;6:; +1 23�<� 566

6

6:;
 

Comme S0(0K)=0 pour les corps purs cristallines, donc: 

�� � 1 =>��� ���
�#$�

��
+ ∆?#$�

�#$� +1 =>��� ���
��%

�#$�
+ ∆?�%

��% +1 =>� � ���
�

��%
 

Avec : 

 ST : l'entropie absolue molaire pour un corps pur à une température T (en J. K
-

1.mol
-1

). 

Connaissant les capacités calorifiques molaires du corps pur dans les 

différentes phases et connaissant les enthalpies de changement de phase, on peut 

calculer l'entropie absolue d'un corps pur à une température T. 

Exemple 

Calculer l'entropie de 36 g d'eau à 150 °C (T = 423 K) à partir des données 

suivantes: 

�-@A�:B8, �� � 70	D. �
+. EF�
+ 

2G �:B8, �� � 75	D. �
+. EF�
+ 

∆S  

 Chauffage    

solide, ∆S1 

    

Fusion 

∆S2 

    

     Chauffage    

liquide, ∆S3 

    

 Ebullition   

  liquide, ∆S4 

    

 Chauffage    

gaz, ∆S5 
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2G �:B8, <� � 34	D. �
+. EF�
+ 

∆9KL�:B8� � 40,6	ND.EF�
+				6:; � 373� 

Solution : 

La transformation comporte deux chauffages isobares de phase pur et une 

transformation d’état du corps pur (ébullition): 

OB8P 	�6* � 298�, �-@A�			                               OB8T	�6 � 423�, �UVW? � 
 

 

 

 

  

OB8P 	�6:; � 373��			                              OB8T	�6:; � 373�� 
 

�/-.�:B8, <� − �-@A�:B8, �� � 1 23�:B8, �� 566
(KL

(*
+ ∆9KL�:B8, ��6:; + 1 23�:B8, <� 566

(

(KL
 

�/-.�:B8, <� � �-@A�:B8, �� + 23�:B8, ��. �� Y6:;60 Z +
∆9KL�:B8�

6:; + 23�:B8, <�. �� Y 66:;Z 

 

�/-.�:B8, <� � 70 + 75. �� Y373298Z +
40,6.1000
373 + 24. �� Y423373Z � 200	D. �
+. EF�
+ 

Soit pour 36g:  �/-.�:B8, <� � 200. �36 18⁄ � � 400	D. �
+ 

V.3. Entropie absolue molaire standard d'un corps pur (��° ) 

On donne dans le tableau suivant les entropies absolues molaires standards (sous 

pression  P°=1 atm) de quelques corps purs à 298K, en cal. K
-
1.mol

-1
: 

Solide liquide gaz 

Ag 10,2 Br2 36,6 He 30,13 

Al 6,77 H2O 16,73 Ne 34,13 

Na 12,2 Hg 18,17 H2 31,27 

Cgraphite 1,37 N2 45,7 

Cdiamon 0,6 H2O 45,1 

AgCl 23 CO2 51,1 

SO2 49,4 

 Chauffage    

liquide  

    

     Ebullition    

 Chauffage    

gaz 
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· On remarque en général que l'entropie des corps solides est moins élevée 

que celle des liquides et des gaz car leur structure est plus ordonnée ; 

·  On remarque aussi que l'entropie des gaz polyatomiques est plus grande 

que celle des monoatomiques car ils ont un degré de liberté 

supplémentaire due aux vibrations des liaisons. 

V.4. Variation d'entropie d'une réaction chimique (∆S°R) 

On peut calculer la variation d’entropie d’une réaction chimique à partir des 

entropies absolues molaires standards des différents constituants.  

Soit la réaction suivante: 

 
La loi donne: 

∆�°̂ �_`�. �°� �>a
�$�b�� −_`�. �°� �aé!db�#�� 
En appliquant la loi sur la réaction précédente, on pourra écrire: 

∆�e° � f.. �°�2� + f/. �°�g�−f+. �°�h�−f-. �°�i� 
Remarque: On peut prédire le signe de ∆�e°  sans calcul, en comparant les 

quantités de matière des produits avec celles des réactifs s’ils sont dans la même 

phase, ou en comparant les différentes phases des réactifs avec celles des 

produits. 

Exemple 1: 

9-�T� + 12j-�T� → 9-j�T� 
La réaction correspond à une diminution de l'entropie (∆�e° l 0�, puisque à 

gauche, on a 1,5 moles de gaz et à droite une seule mole de gaz. Donc la 

diminution du nombre de mole de gaz implique la diminution des molécules ce 

qui conduit à la diminution du désordre ainsi que l'entropie. 

Vérification: 

∆�e° �298	�� � �°-@A�9-j�< − �°-@A�9-�< − 12 . �°-@A�j-�< 

∆�e° �298	�� � 45,1 − 31,2 − 492 � −10,6	mB�/�.EF� l 0 
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Exemple 2: 

2B2j.�4� → 2Bj�4� + 2j-�<� 
La variation d'entropie de la réaction est positive (∆�e° > 0� , puisqu’on a 

commencé avec un réactif solide et l'un des produits est un gaz. Donc le 

désordre augmente ainsi que l'entropie. 

Vérification: 

∆�e° �298	�� � �°-@A�2Bj�4 + �°-@A�2j-�< − �°-@A�2B2j.�4 
∆�e° �298	�� � 9,5 + 51,1 − 22,2 � 38,4	mB�/�.EF� 
V.5. Variation de l'entropie d'une réaction en fonction de la température 

(Loi de Kirchhoff) 

Comme pour l’enthalpie, la loi de Kirchhoff permet de calculer l'entropie 

d'une réaction à une température T, ∆S°R(T) connaissant l'entropie de la réaction 

à 298 K ou une autre température T0, ∆S°R(T0): 

∆�°̂ ��� � ∆�°̂ ���� + 1 ∆=>. ��
� 	

�

��
 

 

Remarques : 

 Si les capacités calorifiques Cp des réactifs et des produits sont constantes, 

l’équation de Kirchhoff devient:  

∆�°̂ ��� � ∆�°̂ ���� + ∆=>. pq��/��� 
·  Dans le cas où il y a un changement de phase dans l’intervalle [T0, T], on 

doit tenir compte des entropies de changement de phases dans le calcul. 
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Exercices corrigés 

Exercice n°01 : 

1. Quelle est l’entropie absolue molaire standard de l’eau à 25°C, sachant que : 

S°273 (H2O, s) = 10, 26 cal.mol
-1

.K
-1        

 

∆H° fusion, 273 (H2O, s          H2O, l) =1440 cal.mol
-1

 

Cp (H2O, l) = (11,2 +7,17.10
-3

 T) cal.mol
-1.

K
-1.

 

2. Quelle est l’entropie molaire standard de formation de l’eau à 25°C, sachant 

que : 

S°298 (H2, g) = 31, 21 cal.mol
-1.

K
-1 

S°298 (O2, g) = 49, 00 cal.mol
-1.

K
-1

 

Exercice 02: 

On considère la réaction en phase homogène sous une pression de 1 atm.  

9-��T� + 32j-�T� →	�j-�T� +9-j�T� 
1-  Prédire le signe de la variation d’entropie de la réaction précédente. 

2- Calculer sa valeur à température 298K. 

3-  On augmente la température à 1000 K . Calculer la variation d’entropie 

de la réaction  à 1000K. 

Données :  

 Cp (cal.K
-1

.mol
-1

) S° (cal.K
-1

.mol
-1

) 

H2S (g) 6,96 49,16 

O2(g) 6,15 49,01 

H2O(g) 7,22 45,00 

 SO2(g) 6,80 59,30 
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Exercice 03: 

Soit la réaction suivante dans les conditions standards à 298K: 

r:�s� +9-��T� →	r:��s� +9-�T� 
1- Calculer la variation d'entropie de la réaction précédente à 298K. 

2-  Calculer la variation d'entropie d'une mole de Fe puis une mole de FeS dans 

l'intervalle de température [298 K - 2000 K] 

3- Calculer la variation d'entropie de la réaction (1) à 2000K. 

Données : 

 H2 (g) H2S (g) Fe (s) FeS (s) 

S° (cal.K
-1

.mol
-1

) 21,24 49,2 6,49 16,1 

∆Hf° (cal/mol) 0 -4820 0 -22720 

∆Hfusion (cal/mol) - - 3640 7730 

Cp (cal.K
-1

.mol
-1

) 5,46 8,2 6 12 

 

Tfusion (Fe)=1809 K 

Tfusion(FeS)=1468 K 

Cp(Fe,liq)=10 (cal.K
-1

.mol
-1

) 

Cp(FeS,liq)=18 (cal.K
-1

.mol
-1

) 
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Corrigés 

Exercise 01: 

1- Entropie absolue molaire standard de l’eau à 25°C 

92js	�273�, �-t.° �			                      92jP	�273��                            92jP	�298�, �-@A° � 
 

�°-@A�9-j, �� − �°-t.�9-j, 4� � ∆�°uvs + ∆�°wx	 
⇒ �-@A�9-j, �� � �°-t.�9-j, 4� + ∆�°uvs + ∆�°wx 

�°-@A�:B8, �� � �°-t.�:B8, 4� + ∆9uvs�:B8�6uvs +1 23�:B8, �� 566
(

(uvs
 

�°-@A�:B8, �� � 10,26	+ 1440
273 + 1 Y11,26 	+ 7,17. 10−33		Z 566

-@A

-t.
 

 

�°-@A�:B8, �� � 10,26	 + 1440273 + 11,2. ln Y298273Z + 7,17. 10
.�298 − 273�
� 16,71	mB�. �
+. EF�
+ 

2- Entropie molaire standard de formation de l’eau à 25°C :  

L’équation de la réaction de formation de l’eau est: 

H2 (g) +1/2 O2 (g)                         H2O (l) 

En appliquant la loi de Hess pour l’entropie sur la réaction de formation de 

l’eau :	
∆�e° �_f{. �°| �3}F58{~4� −_f{. �°| �}éBm~{74� 

⇒ ∆�u°�9-j�� � �°-@A�9-j�� − �°-@A�9-�< − +
- . �°-@A�j-�< 

∆�u°�9-j�� � 16,71 − 31, 21	 − 492 � −39		mB�. �
+. EF�
+ 

 

 

 

 

Fusion 

∆S°fus 

Chauffage 

∆S°ch 

∆S°f (H2O,l) 
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Exercice 02: 

1- Signe de l’entropie de la réaction:  

9-��T� + 32j-�T� →	�j-�T� +9-j�T� 
La réaction correspond à une diminution de l'entropie (∆�e° l 0�, puisque à 

gauche, on a 2,5 moles de gaz et à droite 2 moles de gaz.  

Donc	:	∆� l 0	⇒	 	 diminution des molécules ⇒ diminution du désordre ainsi que 

l'entropie. 

2- Entropie de la réaction à 298K:  

En appliquant la loi de Hess pour l’entropie: 

∆�e° �298	�� � �°-@A��j-�< + �°-@A�9-j�< − �°-@A�9-��< − 32 . �°-@A�j-�< 

∆�e° �298	�� � 59,30 + 45,00 − 49,16 − 32 . 49,01 � −18,375	mB�. . �
+ 

3- Entropie de la réaction à 1000K:  

En appliquant la loi de Kirchhoff pour l’entropie : 

∆�e° �1000�� � ∆�e° �6*� + 1 ∆23. 56
6 �	

(

(*
∆�e° �298�� + ∆23. ���6/6*� 

Avec:		�23 � 	23��j-�< + 23�9-j�<–23�9-��< − .
-23�j-�< 

� 	6,80 + 7,22 − 6,96 − 32 . 6,15 � −2,165	mB�. . �
+	
⇒	

∆�e° �1000�� � −18,375 − 2,165. �� Y1000298 Z � −20,99	mB�. . �
+ 

Exercice 03: 

1- Entropie de la réaction à 298K:  

r:�s� +9-��T� →	r:��s� +9-�T� 
En appliquant la loi de Hess pour l’entropie: 

∆�e° �298	�� � �°-@A�r:��4 + �°-@A�9-�< − �°-@A�r:�4 − �°-@A�9-��< 
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∆�e° �298	�� � 16,1 + 21,24 − 6,49 − 49,2 � −18,35	mB�. . �
+ 

2- Variation d'entropie d'une mole de Fe et de FeS dans l’intervalle [298 K - 

2000 K] 

∆�����? 
r:s	�298�	�			                               r:P 	�2000�� 

 

 

 

 

  

r:s	�1809��			                              r:P 	�1809�� 

∆��r:� � 1 23�r:, 4� 566
(uvs

(*
+ ∆9uvs�r:�6784 + 1 23�r:, �� 566

(

(uvs
 

∆��r:� � 23�r:, 4�. �� Y67846* Z + ∆9uvs�r:�6784 + 23�r:, ��. �� Y 6
6784Z 

∆��r:� � 6. �� Y1809298 Z +
3640
1809 + 10. �� Y

2000
1809Z � 13,3865	mB�. �
+ 

∆������? 
r:�s	�298�	�			                               r:�P 	�2000�� 

 

 

 

 

  

r:�s	�1468��			                              r:�P 	�1468�� 

∆��r:�� � 1 23�r:�, 4� 566
(uvs

(*
+ ∆9uvs�r:��6784 + 1 23�r:�, �� 566

(

(uvs
 

∆��r:�� � 23�r:�, 4�. �� Y67846* Z + ∆9uvs�r:��6784 + 23�r:�, ��. �� Y 6
6784Z 

 Chauffage    

solide 

    

     fusion    

 Chauffage    

liquide 

    

∆S(Fe) 

 Chauffage    

solide 

    

     fusion    

 Chauffage    

liquide 

    

∆S(FeS) 
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∆��r:�� � 12. �� Y1468298 Z +
7730
1809 + 18. �� Y

2000
1468Z � 29,966	mB�. �
+ 

3- Entropie de la réaction à 2000K:  

En appliquant la loi de Kirchhoff modifiée avec changement de phase (fusion de 

Fe et FeS), on aura: 

∆�e° �6� � ∆�e° �6*� + 23�9-, <�. �� Y66*Z − 23�9-�, <�. �� Y
6
6*Z + ∆��r:�� − ∆��r:� 

∆�e° �2000� � −18,35 + �5,46 − 8,2�. �� Y2000298 Z + 29,966 − 13,3865 

∆�e° �2000�� � 	−6,98	mB�. . �
+ 
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VI.1. Energie libre-Energie libre de Helmholtz (F) 

VI.1.1. Définition de l’énergie libre 

On a vu que lorsqu’un processus se déroule à pression constante (plutôt qu’à 

volume constant), il est plus intéressant de considérer l’enthalpie que l’énergie 

interne. Si l’on s’intéresse à un processus à température constante, il est pour la 

même raison intéressant de considérer l’´énergie libre F.  

C’est une fonction d’état extensive dont la variation permet d'obtenir le 

travail utile susceptible d'être fourni par un système thermodynamique fermé, 

à température constante. On définit la fonction énergie libre par: 

�	 = 	�	 − 	�. �	
VI.1.2. Expression différentielle de l'énergie libre 

On a : 	 = 
 − ��		 ⇒ 		�	 = �
 − ��� − ��� 

Avec: �
 = ��� − ���	 ⇒	  

��	 = 	−���	 − 	���	
Remarque:  

Le rôle de la fonction F (énergie libre) est beaucoup moins important en 

thermochimie que celui de la fonction Enthalpie libre qui est indispensable à 

l’étude des équilibres chimiques. 

VI.2. Energie de Gibbs - Enthalpie libre (G) 

VI.2.1. Définition de l'enthalpie libre 

- L'enthalpie libre ou l'énergie de Gibbs est une énergie potentielle qui mesure le 

travail utile produit d'un système thermodynamique à température et pression 

constantes  

- L'enthalpie libre est une fonction d'état utile pour étudier les équilibres 

chimiques à température et pression constante. 

On définit l'enthalpie, en Joule, par:  

� = �− �. �   
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VI.2.2. Expression différentielle de l'enthalpie libre 

On a: � = � − �. �	 ⇒ �� = �� − ��� − ���	 
Avec �� = ��� + ��� 

En remplaçant dH dans l’expression de dG, il vient: �� = ���� + ���� − ��� − ��� 

⇒				�� = ��� − ��� 

VI.2.3. Expression de l’enthalpie libre des gaz parfaits à température 

constante 

On a: �� = ��� − ��� = ��� 

Pour 1 mole de gaz supposé parfait on aura:          

�� = �. �. �� �⁄  

En exprimant les pressions en atmosphère et en intégrant de P°=1atm (pression 

standard de référence) à une pression P, il vient: 

� ���
�° = � �. �. �� �⁄ 			 

 ° ⇒ 		� − �° = �. ��!"� − !"�°� 
Avec : !"�° = !"1 = 0  (la pression étant par convention exprimée en 

atmosphère). On aura:  � = �° + �. �. !"� 

et pour un constituant (i), on écrira:  

�% = �%° + &.�. '(�% 
VI.2.4. Enthalpie libre d'une réaction chimique (∆�&° ) - Loi de Hess 

Pour une réaction chimique à température constante; l’enthalpie libre de la 

réaction est: 

∆�&° =* ν%. ∆�,,%° �./0�1%23� −*ν%. ∆�,,%° �/é562%,3� 
Avec:  ∆�7,8° : Enthalpie libre standard de formation en kJ.mol

-1
;  

∆�,°  (corps simple)=0 
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Exemple: 

La réaction suivante se déroule à 298K et 1 atm: 9:9;<�=� ↔ 	9:;�=� + 9;?�@� ∆�A° = ∆�°B�9;2�D+∆�°B�9:;�E− ∆�°B�9:9;3�E= −94,26− 144,4+ 269,8 = −31,14	K9:! 
VI.2.5. Enthalpie libre d'une réaction chimique ∆�&° ��� à une température T 

On a: � = � − �. � ⇒: 

∆�&° ��� = ∆�&° ��� − �. ∆�&° ��� 
Avec ∆�A° ��� et ∆�A° ��� calculés par les lois de Kirchhoff. 

VI.2.6. Enthalpie libre d'une réaction chimique (∆GT) en fonction des 

pressions à température T 

Considérons la réaction effectuée entre gaz parfaits à température et pression 

constantes: 

 ν1G1  + ν2G2     ↔  ν3G3  + ν4G4 

La loi de HESS appliquée à la réaction permet de calculer la variation 

d’enthalpie libre de réaction: 

∆�A = �LMN�OPQE −�Mé:RQPBE 
⇒ ∆�A = ν3�3+ ν4�4− ν1�1− ν2�23 

⇒∆�A = ν<S�<° + ��!"�<T + νUS�U° + ��!"�UT − νVS�V° + ��!"�VT − ν?S�?° + ��!"�?T	
⇒∆�A = ∆�A° + ν<���!"�<� + νU���!"�U� − νV���!"�V� − ν?���!"�?�	

⇒∆�A = ∆�A° + ���ν<!"�< + νU!"�U − νV!"�V−ν?!"�?�	 	
⇒∆�A = ∆��° +�� W!"S�3ν3 . �4ν4T− !"S�1ν1 . �2ν2TX	 	

On aura: 

∆�& = ∆�&° + &. �. '( Y�ZνZ . �[ν[�\ν\ . �]ν]^	  

Ou  

∆�& = ∆�&° + &. �. '(_�%ν%% 	  
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∆�A° : Variation d’enthalpie libre standard de réaction calculée par la loi de Hess.  

`8 	: Coefficient stœchiométrique, positif (+) pour les produits et négatif (-) pour les 

réactifs. 

Remarque: 

Dans le cas général ou une réaction fait intervenir des substances dans un état 

gazeux, liquide et solide, on prend en considération que les gaz dans la partie 

logarithmique: 

Exemple: a�U9!�=� ↔ 	a�<�@� +�9!�@� 
∆�A = ∆�°A + �. �. b"��cd<�@�. �def�@�� 
∆�°A = ∆�°7�a�3�D + ∆�°7��9!�D − ∆�°7�a�49!�E = −94,26 − 144,4 + 269,8 ∆�°A = −31,14	K9:! 
VI.3. Les équilibres chimiques 

VI.3.1. Condition d’équilibre-Loi d’action de masse 

Considérons la réaction effectuée entre gaz parfaits à température et pression 

constantes: 

ν1G1  + ν2G2      ν3G3  + ν4G4 

On a: 

∆�A = ∆�A° + �. �. !" Y�<νg . �Uνh�Vνi . �?νj^	 	
  ∆�&	< 0: réaction spontanée dans le sens 1 (sens direct: réactifs→

produits); 

  ∆�&	> 0: réaction spontanée dans le sens 2 (sens inverse: réactifs ← 

produits); 

  ∆�&	=0: réaction chimique en équilibre chimique (réaction est arrêtée). 

A l’équilibre thermodynamique: T, P, composition ne varient pas au cours du 

temps. Pour qu’il y ait équilibre, il faut que la variation d’enthalpie libre au 

cours de la réaction soit nulle : ∆�A	=0, d’où : 
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∆�A° + ��!"_��8νk�lmn8f8opl8 = 0 

⇒ ∆�A° = −	��!"∏ ��8νk�lm8   

Posons : Kr = ∏ ��8νk�lm8 , la constante d’équilibre (sans dimension). Il vient: 

∆�&° = −	&�'(s. 		⇒ 	s. = tu.Y−∆�&°&� ^ 

 C’est la loi d’action de masse dont l’approche expérimentale a été faite par « 

GULDBERG et WAAGE) à l’aide des considérations cinétiques. 

Remarques: 

- la constante d’équilibre thermodynamique Kp  ne dépend que de la température 

(puisque ∆�A°  : ne dépend que de T) ; 

- l’enthalpie libre standard de réaction ∆�A°  peut être calculée à partir des 

enthalpies libres de formation (loi de Hess) ou à partir de l’enthalpie	∆��°  et 

l’entropie de réaction	∆��°  :  ∆�A° ��� = ∆�A° ��� − �. ∆�A° ��� 
VI.3.2. Autres constantes thermodynamiques d’équilibre  

VI.3.2.1. Constante d'équilibre en fonction des concentrations KC  

En phase gazeuse et selon la loi de MARIOTTE: � = W"�X�� = 9�� 

où C : représente le nombre de moles par unité de volume ou la concentration 

molaire (mol.l
-1

). 

Kr = �3v3 . �4v4�1v1 . �2v2 = �93���v3 . �94���v4�91���v1 . �92���v2 ⇒	
Kr = 93v3 . 94v491v1 . 92v2 . �����v3+v4−v1−v2� 
⇒								s6 = s.. �&��w∆x = yZxZ .y[x[y\x\ .y]x]	

Kc : Constante d'équilibre en fonction des concentrations. 
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Remarque: 
Si ∆ν=0 ⇒ (RT)

∆ν
=1 ⇒ KP=Kc : La transformation se fait à volume constant. 

VI.3.2.2. Constante d'équilibre en fonction des fractions molaires Kx 

Soit x la fraction molaire: 

�8 = "8"� = �8�� 

Avec : 

nT: nombre de mole totale du mélange réactionnel; 

PT: pression totale du mélange réactionnel. 

L’équation de Kx peut s’écrire sous la forme: 

K� = �g�g .�h�h�i�i .�j�j = ��g���g
�g .��h����h

��i����i .��j����j
= �3ν3.�4ν4�1ν1.�2ν2 ��−�∆x� 
⇒					su = s.. ��w�∆x�	Remarques: 

  Si à nouveau, la variation de molécularité de la réaction est nulle, ∆ν=0⇒ 

Kx=KP puisque PT 
– ∆ν

=1. 

  Il faut noter que KP  et  Kc ne dépendent que de la température T, par contre 

Kx= f (T,P). 

VI.3.3. Lois d’équilibre pour différentes phases 

  Les lois d'équilibre chimique sont considérés pour des phases homogènes 

gazeuses mais peuvent être aussi appliqué pour des phases homogènes 

liquides en utilisant Kc ainsi que les concentrations molaires ; 

  Pour les phases hétérogènes on peut appliquer la loi d'action de masse sur les 

constituants gazeux seulement dans un mélange réactionnel (solide-gaz ou 

liquide-gaz) et sur les constituants liquides seulement dans un mélange 

(solide-liquide) 
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Exemples 4�9!�D� + ;?�D� ↔ 29!?�D� + 2�?;�D� 
Kr = �efj?. �dj�?�defU. ��?  

9��V?;��!� ↔ 6�?9;�!� 
KR = ��?9;���9��V?;�� 

9�E� + 9;?�D� ↔ 29;�D� 
KL = �e�?�e�j , KR = �9;�?�9;?� 

�?;�!� ↔ �?;�D� 
KR = ��?;� 

VI.3.4. Influence de la température sur la constante d’équilibre- �0%	�t	�5(2′�0,, 

Considérons un équilibre réalisé à une température T et sous une pression P 

constante.  

D’après l'expression différentielle de l'enthalpie libre: 

 �� = ��� − ���, à pression constante:	�� = −���		
⇒	�∆�A° = −∆�A°��		⇒	�∆��°�� = −∆�A°  ……….......(1) 

D’après la loi d’action de masse (à l'équilibre):  

b"KL = w∆��°A�  ⇒ 
�����r��� = − ��� W∆��°A� X 

⇒ �����r��� = −W wVA�j . ∆�A° X − � VA� . �S∆��° T�� �		...........(2) 

En remplaçant l’eq (1) dans l’eq (2), on trouve: 

��b"KL��� = � 1��? . ∆�A° � + � 1�� . ∆�A° � = 1��? S∆�A° + �∆�A° T 
Avec: ∆�A° = ∆�A° + �∆�A° ,  donc: 
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���(s.��� = ∆�&°&�] 	 								�0%	�t	�5(2′�0,, 

Remarques : 

- La formule de Vant'Hoff nous permet de trouver une relation entre deux 

constantes d'équilibres Kp1 et Kp2 à deux température différentes T1 et T2. 

- Pour intégrer cette équation, il faut connaître la variation de l’enthalpie 

standard de réaction avec la température: ∆�A° =ƒ(T): 

∆�°A,�? = ∆�°A,�V +� ∆9L��			�?
�V  

  Si ∆Cp=0 (∆�&° =Cste) lorsque l'intervalle de température est assez petit: 

� ��b"KL� =�r?�rV � ∆d�°A�j ���?�V  

⇒ 				'(Ys.]s.\^ = ∆�&°& � \�\ − \�]� 
 

  Si ∆Cp≠0 (∆H°R≠Cste) lorsque l'intervalle de température est assez grand: 

1- On calcule ∆H°R,T2: 

∆�°A,�? = ∆�°A,�V +� ∆9L��			�?
�V  

2- On calcule ∆S°R,T2: 

∆�°A,�? = ∆�°A,�V +� ∆9L. ��� 		�?
�V  

3- On calcule ∆G°R,T2 par: 

∆G°R,T2= ∆H°R,T2 – T2.∆S°R,T2 

4- On calcule Kp2 par la loi d'action de masse: 

KL? = exp	�−∆�°A,�?�. �? � 

VI.4. Lois de déplacement de l’équilibre - Principe de Le Chatelier  

« Toute modification d’un facteur d’équilibre (T, P et Composition) entraîne un 

déplacement de cet équilibre dans le sens qui s’oppose à cette modification »  
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- On appelle ces variables qui perturbent l'équilibre les facteurs de déplacement 

(température, pression totale, pression partielle, concentration......) 

VI.4.1. Influence de la température à P=cste 

Une augmentation de la température déplace l’équilibre dans le sens de la 

réaction endothermique: 

��b"KL��� = ∆�A°��? 

a) Réaction endothermique (∆�A° > 0): Kp est une fonction croissante de la 

température T: donc si T augmente T↑ => Kp augmente => évolution dans le 

sens 1 (sens endothermique). 

b) Réaction exothermique (∆�A° < 0): Kp est une fonction croissante de la 

température; donc: si T augmente T↑	=> Kp décroît => évolution dans le 

sens 2 (sens endothermique). 

VI.4.2.  Influence de la pression à T=cste 

Une augmentation de la pression (P ou PT) déplace l’équilibre dans le sens qui 

diminue le nombre de moles gazeuses: 

 P augmente => Evolution dans le sens où �"@�  < 0 

K� = Kr. ��w�∆v� = Kr. ��w�∆¡�¢£¤ 
La température est constante, donc KP=f(T) est constante. Par contre: Kx=f(T, 

P): 

a) �"@�  = 0: la pression n’a pas d’influence sur l’équilibre. 

b) 	�"@�  < 0: si � ↑ augmente => K� ↑ augmente => évolution dans le sens 1. 

c)  �"@�  > 0: si 	� ↑ augmente => K� ↓ diminue => évolution dans le sens 2. 

Remarques: 

  Nous pouvons étendre ce résultat aux équilibre hétérogène (solide, liquide, 

gaz): seuls les gaz varient avec la pression et on a le même résultat que 

précédemment. 

  Pour les équilibres ne faisant intervenir que les phases condensées (solide, 

liquide), la pression n’intervient pas. 
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VI.4.3.  Influence de la composition (pression ou concentration) 

L’ajout d’un constituant actif à température et volume constants déplace 

l’équilibre dans le sens de la consommation de ce constituant: 

 

a) Si on ajoute un réactif (par exemple ajout de A1) => nA1 augmente donc: nA2 

doit diminuer (ou bien nA3 et nA4 doivent augmenter) => déplacement de 

l’équilibre dans le sens 1 (sens de la consommation de A1). 

b) Si on ajoute un produit (par exemple ajout de A3) => nA3 augmente donc: nA1 

et nA2 doivent augmenter) => déplacement de l’équilibre dans le sens 2 (sens 

de la consommation de A3). 

Remarques: 

  Pour un système hétérogène présentant au moins une phase solide, l’ajout 

(ou le retrait) ne provoque aucune évolution.  

  Dans le cas des solutions aqueuses, nous appliquerons les mêmes 

conclusions relatives à T et V constantes. 

VI.4.4. Influence de l’ajout d’un constituant ou gaz inerte 

« Un constituant inerte ne participe pas à la réaction chimique et ne réagis pas 

avec l'un des produits ou réactifs ». 

- L’introduction d’un constituant inerte à P constante déplace l’équilibre dans le 

sens d’une augmentation du nombre de moles gazeux et à V constant n’a aucun 

effet sur l’équilibre: 

1- à V=cst et T=cste => l’introduction ne produit aucun effet sur l’équilibre; 

2- à P=cste et T=cste=> on a les trois cas suivants : 

a) Si ∆ng>0, si on introduit un constituant inerte, n augmente => évolution dans 

le sens 1 (sens de l’augmentation du nombre de moles gazeux); 

b) Si ∆ng<0, si on introduit un constituant inerte, n augmente => évolution dans 

le sens 2 (sens de l’augmentation du nombre de moles gazeux); 

c) Si ∆ng=0, l’introduction ne produit aucun effet sur l’équilibre. 
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Exemple: Comment se déplace l'équilibre de la réaction suivante: C�s� + 2H?�g� ↔ CHU�g�, Avec		∆H°¬ < 0 

1- Si on augmente T. 

2- Si on augmente P. 

3- Si on ajoute le méthane à volume constant. 

4- Si on ajoute le carbone. 

5- Si on ajoute un gaz inerte à volume constant. 

6- Si on ajoute un gaz inerte à pression constante. 

Solution : 

1- T↑	avec	∆H°¬ < 0 ⇒	sens endothermique ⇒	sens 2 ; 

2- P↑ avec �"@�  = 1 − 2 = −1 < 0	⇒	sens	de	diminution	de	�"@� 	⇒	sens 

1; 

3- CH4↑ (ajout d’un produit) ⇒	sens	de	sa	diminution	⇒	sens 2; 

4- C�s� ↑ (un solide) ⇒	pas	d’in³luence	; 
5- 	gaz inerte↑ à V=cst ⇒ pas d’influence;  

6- gaz inerte↑ à P=cste avec �"@�  < 0	sens	d’augmentation	de	�"@� 	⇒	 sens 

2. 

VI.5. Aspect complémentaire de l'étude des équilibres 

VI.5.1. Degré d'avancement d'une réaction chimique (ζ) 

Lorsque les variations de composition d’un système sont dues aux réactions 

chimiques, ces variations ne sont pas indépendantes. En effet, l’apparition d’un 

composé est liée à la disparition d’un autre. On introduit alors une nouvelle 

variable chimique notée (ξ)  pour caractériser l’avancement d’une réaction. 

Soit la réaction suivante:  

 

�¶ = ��iw·i = ��jw·j = ��g·g = ��h·h , en général:  �¶ = ��k·k  

Avec, νi: coefficient stœchiométrique, avec (νi > 0) pour les produits et (νi < 0) 

pour les réactifs. L’intégration entre l’état initial t=0 (ni= ni0 avec ξ = 0) et l’état 

final (ni et ξ) conduit à: 

¶ = ∆�·8 = �8w�8¸·8 , donc: 
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(% = (%¹ + º%. ¶ 

On peut résumer le bilan réactionnel de matière dans le tableau suivant: 

 

Equation :V»V      +     :?»?        :<»<   +     :U»U 

Instant t0 "V°  "?°  "<°  "U°  

Instant t "V° − � "?° − :?�:V  "<° + :<�:V  "U° + :U�:V  

Instant teq � = :1. ¶ "V° − :1. ¶ "?° − :2. ¶ "<° + :3. ¶ "U° + :4. ¶ 

 

Exemple: 

On fait réagir 8 moles de I2 et 3 moles de H2 à pression constante suivant la 

réaction: 

�?�@� + ¼?�@�	 	↔ 	2�¼�@� 
 

Equation I2(g)   +   H2(g)       2HI(g) Somme 

ni0 à t=0 3 8 0 11 mol 

ni à teq 3 - ζ 8 -  ζ 2 ζ 11 mol 

Pi=PT.xi 
�3	 − 	¶���11  

�8	 − 	¶���11  
�2	¶���11  PT 

Kr = ���¼�?��¼?�. ���?�	 = 2ζ�3 − ζ�. �8 − ζ� 
Connaissant Kp, on peut déterminer l'avancement de la réaction par la résolution 

d'une équation linéaire de 2
eme

 ordre. 

VI.5.2. Coefficient de dissociation ou degré de dissociation (α) 

Le taux (ou coefficient) de dissociation α d’un composé A, seul dans la 

réaction, est: 

¾ = "N¿ÀMÁ	�Á	¿N!ÁE	�PEENRPé	�Á	»"N¿ÀMÁ	�Á	¿N!ÁE	P"PQP:!  

¾ = ∆�k·k.�Â = �kw�kÂ·k.�Â , �N"R: 
(% = (%¹ + º%. (¹. Ã 
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Remarque: 

Le degré de dissociation 0 ≤ α ≤ 1: 

  Si α=1: la réaction est complète; 

  Si α est proche de 1; le rendement de la réaction et bon; 

  Si α est proche de 0; le rendement de la réaction et mauvais. 

Exemple: 

On fait introduire n0 mole de PCl5 suivant la réaction: 

�9!Ä�@� 	↔ 	�9!<�@� + 9!?�@�	 
 

Equation PCl5(g)     PCl3(g)   +    Cl2(g) Somme 

t=0 n0 0 0 n0 mol 

teq n0.(1-α) n0.α n0.α n0.(1+α) 

Pi=PT.xi 
�1	 − 	¾����1 + 	¾�  

¾. ���1 + 	¾� ¾. ���1 + 	¾� PT 

KL = ���9!<�. ��9!?�	���9!Ä�	 = ¾?. ���1 + α�. �1 − α� 
Connaissant PT et Kp, on peut calculer α. 

VI.5.3. Rendement d'une réaction chimique (η) 

On appelle rendement d'une réaction en équilibre le rapport, exprimé en %, entre 

la masse obtenue réellement à l’équilibre et la masse théorique (si la réaction est 

totale): 

Æ = Ç15(2%2é	0È2t(1t	à	'′éÇ1%'%È/tÇ15(2%2é	0È2t(1t	3%	'5	/é562%0(	t32	2025't . \¹¹ 

Exemple : 

Ainsi si on obtient pour une réaction, 7,8g d’un produit au lieu de 8,8g 

théoriques, le rendement est: 

Ê = 7,88,8 . 100 = 88,6	% 
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Exercices corrigés 

Exercice 01:  

On considère  la réaction en phase gazeuse homogène: 

[	Í�Î� +Ï�Î� ↔ ]	y�Î� + ]	Ð�Î� 
1. Calculer l'enthalpie standard ∆H°R et l'entropie standard ∆S°R de la réaction à 

298K. 

2. Déduire l'enthalpie libre standard ∆G°R de la réaction à 298K. 

3. En appliquant la loi d'action de masse, calculer la valeur de la constante 

d'équilibre Kp1 à 298K. 

4. On chauffe le mélange  à 650K. Déterminer la constante d'équilibre Kp2  à  

650K, en admettant que ∆H°R est constante dans l'intervalle de température 

[298K , 650K]. 

On donne les grandeurs molaires de référence pour les 4 gaz supposés parfaits à 

la température 298K: 

Constituant A (g) B (g) C (g) D (g) 

∆H°f (kJ/mol) - 92,3 - - 241,8 - 

S° (J.mol
-1

.K
-1

) 186,9 205,2 188,8 223,1 

 

Exercice 02:  

On se propose d’étudier l’équilibre suivant : 

CuBr2 (s)  CuBr (s) + 
2

1
Br2 (g) 

Le dibrome Br2 est un gaz assimilé à un gaz parfait. Les deux solides ne sont pas 

miscibles. L’enthalpie standard de réaction est 47,35 KJ. On mesure la pression 

en dibrome à l’équilibre et on obtient: P1= 6,71.10
−3

 atm à T1 = 450 K. 

1. Déterminer la valeur de la constante d’équilibre Kp1 à T1. 

2. Quelle est l’influence, à pression constante, de la température sur l’équilibre 

étudié ? 

3. Déterminer le sens de déplacement de l’équilibre lorsqu’on augmente la 

pression totale. 
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4. Calculer la valeur de Kp2  à T2 = 550 K (en considérant ∆H°R constante dans 

l'intervalle [T1 ; T2]. 

Exercice 03: 

On introduit une mole de PCl5 dans un récipient de 59 litres préalablement vide 

d’air et qu’on chauffe à 200°C. Il s’établit l’équilibre suivant: 

PCl5 (g)PCl3 (g) + Cl2 (g) 

1. Exprimer la constante d’équilibre Kp en fonction du coefficient de 

dissociation α et de la pression totale P du mélange gazeux. 

2. Sachant qu’à l’équilibre, la moitié de PCl5(g) initialement introduit s’est 

dissociée, calculer: 

a) La pression totale du mélange. 

b) La constante Kp à 200°C. 

Exercice 04: 

Lorsqu’on envoie dans un four à la température de 900°C, un courant gazeux, 

supposé parfait, constitué par un mélange de CO, CO2 et H2 sous la pression 

d’une atmosphère, il s’établit l’équilibre suivant: 

CO(g) + H2O(g) H2(g) + CO2(g) , ∆G°R=8635,2 J 

1. Calculer la constante d’équilibre Kp à 900°C. 

2. Calculer le nombre de moles des différents constituants du mélange à 

l’équilibre pour un mélange initial à 900°C de 20 moles de CO, 15 moles de 

CO2 et 25 moles H2. 
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Corrigés 

Exercice 01: 	4»�@� + Ñ�@� ↔ 2	9�@� + 2	Ò�@� 
1- Enthalpie standard ∆H°R et l'entropie standard ∆S°R à 298K 

On applique la loi de Hess pour l’enthalpie: 

∆�A° =*`8. ∆�7°8 �LMN�OPQE�� −*`8. ∆�7°8 �Mé:RQPBE� 
∆�A° �298K� = 2∆�7°S9@T + 2∆�7°SÒ@T − 4∆�7°S»@T − ∆�7°SÑ@T 
∆�A° �298K� = 2�−	241,8� − 4�−	92,3� = −114,4	ÓÔ 
On appliquant la loi de Hess pour l’entropie:	∆�A° =*ÕP. �°8 �LMN�OPQE� −*ÕP. �°8 �Mé:RQPBE� 

∆�A° �298K� = 2. �°?Ö×S9@T + 2. �°?Ö×SÒ@T − 4. �°?Ö×S»@T − �°?Ö×SÑ@T 
∆�A° �298K� = 2. �188,8� + 2. �223,1� − 4. �186,9� − 205,2 = −129	J/K 

2- Enthalpie libre standard ∆G°R de la réaction à 298K 

On applique la relation : ∆�A° ��� = ∆�A° ��� − �. ∆�A° ��� 
∆�A° �298K� = −114,4− 298. �−129�. 10−3 = −75,958	ÓÔ 
3- Constante d'équilibre Kp1 à 298K 

En appliquant la loi d'action de masse: 

KrV = Á�LY−∆�A° �298K��� ^ 

KrV = Á�L �− −75,9588,32. 10w<. 298� = 2,018. 10V< 

4- Constante d'équilibre Kp2  à  650K 

Comme ∆H°R est constante dans l'intervalle de température [298K , 650K], on 

peut appliquer la loi de bNP	�Á	�:"Q′�NBB	:  
!" YKr?KrV^ = ∆�A°� � 1�V − 1�?� ⇒ Kr? = KrVÁ�L Ü∆�A°� � 1�V − 1�?�Ý 
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Kr? = 2,018.1013Á�L Þ −1298,32. 10−3 � 1298 − 1650�ß = 11,7 

Exercice 02: 

CuBr2 (s)  CuBr (s) + 
2

1
Br2 (g) ,  

0

R
H  = 47,35 KJ. 

1- Constante d’équilibre Kp1 à T1 = 450 K: KrV = �ÑM2W12X  (Les composés solides n’interviennent pas) 

Avec à l’équilibre: �àp? = �V = 6,71. 10w<	atm	 
⇒KrV = �6,71. 10w<��0,5� = 0,0819	
2- Influence de la température sur l’équilibre : 

  Si on augmente la température T↑	avec	∆H°¬ > 0 ⇒	l’équilibre	 se	 déplace	dans	le	sens	endothermique ⇒	sens 1; 

  Si on diminue la température T↓	avec	⇒	l’équilibre	 se	déplace	dans	 le	 sens	
exothermique ⇒	sens 2. 

 

3- Influence de la température sur l’équilibre : 

  Si on augmente la pression totale P↑ avec �"@�  = 0,5 > 0	⇒	 l’équilibre	 se	déplace	dans	le	sens	de	diminution	de	�"@� 	⇒	sens 2; 

  Si on diminue la pression totale P↓ avec ⇒	 l’équilibre	 se	 déplace	 dans	 le	sens	d’augmentation		⇒	sens 1. 

4- Constante d'équilibre Kp2  à  550K 

Comme ∆H°R est constante dans l'intervalle de température [298K , 650K], on 

peut appliquer la loi de bNP	�Á	�:"Q′�NBB	:  
!" YKr?KrV^ = ∆�A°� � 1�V − 1�?� ⇒ Kr? = KrVÁ�L Ü∆�A°� � 1�V − 1�?�Ý 
Kr? = 0,0819Á�L Þ 47,35	8,32. 10−3 � 1450 − 1550�ß = 816,42 
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Exercice 03 : 

1- Expression de la constante d’équilibre Kp  

On établit le tableau d’équilibre en fonction du degré de dissociation α: 

Equation PCl5(g) PCl3(g)  +  Cl2(g) Somme 

t=0 n0=1mol 0 0 n0 mol 

teq n0.(1-α) n0.α n0.α n0.(1+α) 

Pi=PT.xi 
�\	 − 	Ã����\ + 	Ã�  

Ã.���\ + 	Ã� Ã.���\ + 	Ã� PT 

KL = ���9!<�. ��9!?�	���9!Ä�	 = ¾?. ���1 + α�. �1 − α� = ¾?. ��1 − α? 

2- a. Pression totale du mélange: (α=0,5) 

A l’équilibre : "� = "0. �1 + ¾� = 1. �1 + 0,5� = 1,5	¿N! 
On applique la loi des gaz parfaits: ��� = "��� ⇒ 

�� = "���� = 1,5.0,082.47359 = 0,986	:Q¿ 

2- b. Constante des gaz parfait:  

KL = ¾?. ��1 − α? = 0,5?.0,9861 − 0,5? = 0,329 

Exercice 04: 

CO(g) + H2O(g) H2(g) + CO2(g) , ∆G°R= 8635,2 J 

1- Constante d'équilibre Kp à 900K 

En appliquant la loi d'action de masse: 

Kr = Á�L Y−∆�A°�� ^ 

Kr = Á�L �− 8635,2	8,32. �900 + 273�� = 0,412 

2- Composition à l’équilibre  

On établit le tableau d’équilibre en fonction de l’avancement ζ : 
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Equation CO(g)   +  H2O(g)   H2(g )  +   CO2(g) Somme 

ni0 à t=0 20 0 25 15 60 mol 

ni à teq 20 - ζ -  ζ 25+ ζ 15+ ζ 60 mol 

Pi=PT.xi 
�]¹	 − 	â���ã¹  

�	−	â���ã¹  
�]ä+ 	â���ã¹  

�\ä+ 	â���ã¹  PT 

KL = ��9;?�. ���?�	��9;�. ���?;�	 = �15 + 	¶�. �25 + 	¶��20	 − 	¶�. �	−	¶� = 0,412 

⇒ 0,6	ζ? + 32	ζ	 + 	375	 = 	0 ⇒ 	ζ = −	8,7	mol 
⇒		"�9;� = 28,7	¿N!	; 	"��2;� = 8,7	¿N!	 

           "�9;2� = 6,3	¿N!	; 	"��2� = 16,3	¿N! 
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A1. Transformations réversibles de gaz parfaits 

 
Diagramme 

de Clapeyron 

P=f (V) 

Travail  

W (J) 

Chaleur 

  Q (J) 

 

Variation de 

l’énergie interne 

∆U (J) 

 

Variation de 

l’enthalpie 

∆H (J) 

Variation de 

l’entropie 

∆S (J/K) 

Isobare  

P=cste, 

V/T=cste  

 −�. ��� − ��� 	. 
�. ��� − ��� 	. 

. ��� − ��� 	. 
�. ��� − ��� 
	. 
�. �	 ������  

 

	. 
�. �	 ������ 

Isochore 

V=cste, 

P/T=cste 

 

0 	. 

. ��� − ��� 	. 

. ��� − ��� 	. 
�. ��� − ��� 
	. 

. �	 ������  

 

	. 

. �	 ������ 

 

Isotherme 

T=cste, 

P.V=cste 

 

−	.�. �. �	 ������ 

−�.�. �	 ������ 

+		.�. �. �	 ������ 

+	�. �. �	 ������ 

0 0 

	.�. �	 ������  

 

−	.�. �	 ������ 

Adiabatique 

P.V
γ
=cste,     

T.V
γ-1

=cste,     

T
γ
.P

1-γ
=cste 

 

 ��. �� − ��. ��
� − �  

	. 

. ��� − ��� 
0 	. 

. ��� − ��� 	. 
�. ��� − ���    0  

Cp/Cv=γ, cp-cv=R, Cv=R/(γ-1), Cp= γ.R/(γ-1), R=8,314 J.K
-1

.mol
-1

=0,082 l.atm. K
-1

.mol
-1

=2 Cal. K
-1

.mol
-1

, 1 atm=10
5 

Pa, 1 litre=10
-3 

m
3
. 
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A.2. Données Thermodynamiques à 298 K 

 

 

∆���°  

kJ.mol
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J.mol

-1
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��° 
J.mol

-1
.K

-1
 

∆����°  

kJ.mol
-1

 

���� 

K 

∆�
��°  

kJ.mol
-1

 

�
�� 
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A.3. Enthalpie de liaisons: kJ.mol
-1 

A.3.1. Liaisons simples 

 

A.3.2. Liaisons multiples 
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A.4. Fonctions et dérivées utiles en thermodynamique 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 


