
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Chimie Générale 

Chapitre 10 : Thermodynamique – 1er et 2ème principes 

Récapitulatif des formules de thermodynamique 
proposé par Dinh Tran Quang 
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ÉQUATION D’ÉTAT DES GAZ PARFAITS 

𝑃𝑉

𝑛𝑇
= 𝑅 = 8,314 𝐽. 𝐾ିଵ. 𝑚𝑜𝑙ିଵ 

 

PRESSION PARTIELLE 

𝑃௜ = 𝜒௜ . 𝑃௧௢௧ 
avec 𝜒 la fraction molaire 

𝑃௜ =
𝑛௜

∑ 𝑛௜௜
. 𝑃௧௢௧ 

 

TRAVAIL 

𝛿𝑊 = |𝐹. 𝑑𝑙| = |𝑃௘௫௧ . 𝑆. 𝑑𝑙| = |𝑃. 𝑑𝑉| 
𝑃௘௫௧ < 𝑃௜௡௧ : expansion/détente ; 𝛿𝑊 < 0 

𝑃௘௫௧ > 𝑃௜௡௧ : compression ; 𝛿𝑊 > 0 
𝑃௘௫௧ = 𝑃௜௡௧  ;  𝑑𝑉 = 0 : système à l’équilibre 

Détermination graphique 

𝑊 = aire sous la courbe de 𝑦 = 𝑃(𝑉) ⇔ |𝑊| = ∫ 𝑃𝑑𝑉
௏మ

௏భ
 

 

Transformation irréversible 
Variation brutale de 𝑃 : 𝑃ଵ > 𝑃ଶ 

De 𝑉ଵ à 𝑉ଶ, 𝑃ଶ = 𝑐𝑠𝑡𝑒 
𝑊௜௥௥é௩ ଵ→ଶ = −𝑃ଶ[𝑉ଶ − 𝑉ଵ] 

Transformation réversible 
 

𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
, 𝑑′𝑜ù 

𝑊௥é௩ ଵ→ଶ = −𝑛𝑅𝑇 ln
𝑉ଵ

𝑉ଶ
 

|𝑾𝒓é𝒗| > |𝑾𝒊𝒓𝒓é𝒗| 
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CHALEUR 
ÉNERGIE CALORIFIQUE 

𝑄 = 𝐶 × Δ𝑇 
avec 𝐶 la capacité calorifique molaire en 𝐽. 𝐾ିଵ. 𝑚𝑜𝑙ିଵ 

= quantité de chaleur requise pour élever la température d’une mole de substance d’1° 

 

PREMIER PRINCIPE 

1er énoncé 
𝑑𝑈 = 𝛿𝑄 + 𝛿𝑊 

∆𝑼 = 𝑸 + 𝑾 
avec  𝑈 l’énergie interne d’un système, 

une fonction d’état définissant la somme de toutes les énergies du système 

2ème énoncé 
Pour un système isolé qui évolue de l’état 1 à l’état 2 : 

𝑄 = 0 
𝑊 = 0 

⇒  Δ𝑈 = 0 

3ème principe 
L’univers est un système isolé. 

Δ𝑈௨௡௜௩௘௥௦ = 0 
𝑈௨௡௜௩௘௥௦ = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

 

ENTHALPIE 

𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉 

 

CHALEUR ÉCHANGÉE 

à volume constant : 
𝑄௏ = Δ𝑈 

à pression constante : 
𝑄௉ = Δ𝐻 

Δ𝐻 < 0 : exothermique 
Δ𝐻 > 0 : endothermique 

 

 



UE1 10 Chimie Thermodynamique 

 

G. by Dinh  4 
 

 

 

RELATION ENTRE Δ𝐻 et Δ𝑈 

Réactions en phases condensées = liquide ou solide : 
Δ(𝑃𝑉) est négligeable ~ 0 

𝚫𝑯 = 𝚫𝑼 

Réactions en phase gazeuse : 
Δ(𝑃𝑉) = Δ(𝑛𝑅𝑇) = 𝑅𝑇 × ∆𝑛 

𝚫𝑯 = 𝚫𝑼 + 𝑹𝑻 × 𝚫𝒏𝒈𝒂𝒛 

 

ENTHALPIE STANDARD DE RÉACTION 

LOI DE HESS 
 

∆௥𝐻° = ෍ 𝜈௞ × ∆௙𝐻°

௞

 

avec 𝜈 le coefficient stœchiométrique précédant un produit 
−𝜈 le coefficient stœchiométrique précédant un réactif 

avec ∆௙𝐻° l’enthalpie de formation de l’espèce 𝑘 

LOI DE KIRCHOFF 
VARIATION DE TEMPERATURE 

 

Δ௥𝐻°
మ்

= Δ௥𝐻°
భ்

+ ෍ 𝜈௞ × 𝐶°௉೔

௞

[𝑇ଶ − 𝑇ଵ] 

Δ௥𝐻° est une fonction d’état 
donc ne dépend pas du chemin emprunté 

Δ௥𝐻°௖௛௘௠௜௡ ଵ = Δ௥𝐻°௖௛௘௠௜௡ ଶ 
 Calcul de Δ௥𝐻° à partir des énergies de liaison 𝐸௟ 

 
Pour la formation de cycles (ex : benzène) 
Δ௥𝐻°௥é௘௟௟௘ = Δ௥𝐻°௖௔௟௖௨௟é௘ ௩௜௔ ா೗

− 𝑬𝒓é𝒔𝒐𝒏𝒂𝒏𝒄𝒆 

Δ௥𝐻°௥é௘௟௟௘ < Δ௥𝐻°௖௔௟௖௨௟é௘ 
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SECOND PRINCIPE 
ENTHROPIE 

L’enthropie 𝑆 est une fonction d’état mesurant le désordre de la matière (en 𝐽. 𝐾ିଵ. 𝑚𝑜𝑙ିଵ) 
Nombre de moles de gaz ↗ ⇒ désordre ↗ ⇒ 𝑆 ↗ ⇒ ∆𝑆 > 0 

 

Transformation réversible : 𝑑𝑆 =
ఋொ

்
 

Transformation irréversible : 𝑑𝑆 >
ఋொ

்
 

Pour un système isolé : 𝛿𝑄 = 0 donc 𝑑𝑆 = 0 (rév) ou 𝑑𝑆 > 0 (irrév) 
 

𝑇 ↗ ⇒ 𝑆 ↗ 
donc : 𝑆௚௔௭ ≫  𝑆௟௜௤௨௜ௗ௘ ≫ 𝑆௦௢௟௜ௗ௘ 

 

ENTHROPIE STANDARD DE RÉACTION 

∆௥𝑆° = ෍ 𝜈௞ × ∆௙𝑆°௞

௞

 

en 𝐽. 𝐾ିଵ. 𝑚𝑜𝑙ିଵ 

 

ENTHROPIE DE CHANGEMENT D’ÉTAT 

∆஼௛.ா𝑆 =
∆஼௛.ா𝐻

𝑇஼௛.ா
 

avec ∆஼௛.ா𝐻 l’enthalpie molaire de changement d’état à 𝑃 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 
avec 𝑇஼௛.ா la température de transformation à laquelle les deux états sont en équilibre 

 

ÉVOLUTION DE LA RÉACTION 

En général, une réaction est totale : 
- elle dégage de l’énergie (exothermique) 
- elle dégage des corps gazeux (𝑆 ↑) 
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ENTHALPIE LIBRE 

A température constante : ∆𝐺 = ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆 

∆௥𝐺 = ൬
𝜕𝐺

𝜕𝜉
൰

்,௉

= 𝑝𝑒𝑛𝑡𝑒 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑡𝑎𝑛𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒 à 𝐺 = 𝑓(𝜉) 𝑎𝑢 𝑝𝑜𝑖𝑛𝑡 𝜉 

∆௥𝐺° = ∆௥𝐻° − 𝑇∆௥𝑆° 

∆௥𝐺° = ෍ 𝜈௞ × ∆௙𝐺°௞

௞

 

∆௥𝐺° = −𝑅𝑇 × ln 𝐾 
avec 𝐾 la constante d’équilibre 

 
En conditions physiologiques, à 𝑝𝐻 = 𝑥 fixe :  

∆௥𝐺்௣ுୀ௫ = ∆௥𝐺்
଴

௣ுୀ௫
+ 𝑅𝑇 × ln Φ௣ுୀ௫ 

 

SPONTANÉITÉ D’UNE RÉACTION 

On considère la réaction suivante : 𝑎𝐴 + 𝑏𝐵 
ିଵ
ርሲ

ଵ
→  𝑐𝐶 + 𝑑𝐷  

Quotient de la réaction : 

Φ =
(𝑎஼)௖(𝑎஽)ௗ

(𝑎஺)௔(𝑎஻)௕
 

 
avec 𝑎௑ l’activité du constituant 𝑋 

Solide pur :  𝑎௑ =  1 
Liquide pur : 𝑎௑ = 1 

Solution : 𝑎௑ = 𝐶௑ avec 𝐶௑ en 𝑚𝑜𝑙. 𝐿ିଵ 
Gaz parfait : 𝑎௑ = 𝑃௑ avec 𝑃௑ en 𝑏𝑎𝑟 

 

Φé௤௨௜௟௜௕௥௘ = 𝐾் =
(𝑎஼)௖

é௤
(𝑎஽)ௗ

é௤

(𝑎஺)௔
é௤

(𝑎஻)௕
é௤

 

𝐾் ne dépendant que de la température 
 

∆௥𝐺 = ∆௥𝐺° + 𝑅𝑇 × ln Φ = 𝑅𝑇 × ln
Φ

𝐾
 

௦௘௡௦ ଵ
ሱ⎯⎯⎯ሮ 

Φ < 𝐾 
∆௥𝐺 < 0 

𝐸𝑞𝑢𝑖𝑙𝑖𝑏𝑟𝑒 
Φ = 𝐾 

∆௥𝐺 = 0 

௦௘௡௦ ିଵ
ር⎯⎯⎯⎯ሲ 
Φ > 𝐾 

∆௥𝐺 > 0 
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LOI DE MODÉRATION DE LE CHÂTELIER 
ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME CHIMIQUE 

Principe de Le Châtelier 
« Un système en équilibre soumis à une variation d’une de ses variables d’état réagit de 

manière à réduire ou à annuler cette modification » 
 

Effet de la température : 
Lorsque la température augmente, l’équilibre se déplace dans le sens endothermique, 

c’est-à-dire dans le sens où ∆௥𝐻 est positif (absorption de chaleur) 
 

Variation de la pression totale : 
Lorsque la pression augmente, le système évolue dans le sens qui la fait baisser, donc 

dans le sens qui diminue le nombre de moles de gaz 
 

Variation de la composition : 
Le système évolue dans le sens qui consomme le réactant ajouté 

→ L’élimination d’un produit (par volatilisation ou précipitation) entraîne la consommation 
totale des réactifs par déplacement de l’équilibre chimique 

 

LOI DE VAN T’HOFF 
INFLUENCE DE LA TEMPÉRATURE SUR K 

On suppose qu’autour de la température 𝑇, ∆௥𝐻° et ∆௥𝑆° sont constantes : 

𝑑(ln 𝐾) =
∆௥𝐻°

𝑅𝑇²
𝑑𝑇 

 
Par intégration : 

ln 𝐾
మ்

− ln 𝐾
భ்

= ln
𝐾

మ்

𝐾
భ்

= −
∆௥𝐻°

𝑅
(

1

𝑇ଶ
−

1

𝑇ଵ
) 

⇒  𝐾
మ்

= 𝐾
భ்

× 𝑒
ି

∆ೝு°
ோ

ቀ
ଵ

మ்
ି

ଵ

భ்
ቁ
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SOLUBILITÉ 𝑠 

Nombre maximal de moles d’un sel pouvant être dissoutes dans un litre d’eau 
en 𝑚𝑜𝑙. 𝐿ିଵ 

 
EQUILIBRE DE DISSOLUTION 

Dans le cas de certains sels ou hydroxydes peu solubles dans l’eau, deux phases 
coexistent : 

- La phase aqueuse qui contient les ions solvatés dissous 
- La phase solide 

 
PRODUIT DE SOLUBILITÉ 

𝐾௦ ne dépend que de la température 

Exemple : AgCl(௦௢௟௜ௗ௘)  
௘௔௨
ርሮ  Agା

(௔௤) + Clି
(௔௤) 

𝐾௦ =
𝑎୅୥శ × 𝑎େ୪ష

𝑎୅୥େ୪
= [Agା]௘௤[Clି]௘௤ 

 
CONDITIONS DE FORMATION D’UN PRÉCIPITÉ 

௦௘௡௦ ଵ
ሱ⎯⎯⎯ሮ 

Φ < 𝐾௦ 
pas de formation de précipité 

௦௘௡௦ ିଵ
ር⎯⎯⎯⎯ሲ 
Φ > 𝐾௦ 

Formation de précipité 

 
ADDITION D’UN ION COMMUN 

Ion commun : commun à deux sels (ex : AgCl et NaCl) 
Dans le cas de l’addition d’un sel 2 à une solution contenant un sel 1, et si les deux ont un 

ion commun, la solubilité du sel 1 diminue (selon le principe de Le Châtelier) : 
𝑠௦௘௟ ଵ ௘௡ ௣௥é௦௘௡௖௘ ௗ௘ ௟ᇲ௜௢௡ ௖௢௠  ௗ௨ ௦௘௟ ଶ < 𝑠௦௘௟ ଵ ௗ௔௡௦ ௟ᇲ௘௔௨ ௣௨௥௘ 

 
INFLUENCE DU pH SUR LA SOLUBILITÉ 

𝑝𝐻 ↘ ⇒ [OHି] ↘ ⇒ 𝑠 ↗ 

 

 

 

 

 

 

 

 

Fait avec amour par Dinh Tran Quang <3 @g4ligan 
 


