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Définition du système : Un système est un corps ou ensemble de corps d’délimite par une 

frontière matérielle ou fictive qui le sépare du milieu extérieur. Les échanges d’énergie se font au 

travers de cette frontière (surface délimitant le système) 

Il existe différents types de systèmes thermodynamiques qui sont représentés dans le tableau ci-

dessous: 

 

 

 État d'un système  

 

Evolution ou transformation du système 
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Equations d’état du système 

 

Application : 
Sachant qu’une mole de gaz occupe un volume de 22,4 l dans les conditions normales (T= 0 

°C et P = 1atm), calculer les valeurs de la constante des gaz parfaits R 

Représentations graphiques des évolutions du système 

 

Fonctions d’état 
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Principe zéro de la thermodynamique (équilibre thermique) 

 

 

Echanges d’énergie : travail, chaleur, énergie interne 

Chaque système a un certain contenu en énergie sous forme d’énergie mécanique (cinétique ou potentielle) 

à l’échelle microscopique. 

Energie interne (U) 

A l’échelle microscopique, l’énergie interne (U) du système est définie comme la somme algébriques des 

énergies cinétiques Eci et potentielles Epi, de toutes les particules formant le système. 

 

L’énergie interne caractérise le niveau énergétique du système thermodynamique. L’énergie interne d’un 

système peut varier suite à des échanges d’énergie avec le milieu extérieur. Les énergies sont principalement 

échangées sous forme de chaleur (Q) et de travail (W). 

La Chaleur (Q) : La chaleur est une forme spéciale de l’énergie : 

On peut définir deux types de chaleurs distinctes: 

Chaleur sensible : 
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Chaleur latente: 

On appelle chaleur latente tout transfert thermique qui se fait sans variation de température. C’est une 

chaleur que doit perdre ou gagner le corps pour changer de phase et non pour augmenter sa température. 

Un changement de phase s’effectue toujours à température constante. 

 

 

 

Calorimétrie 
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Le travail (W) 

 

 

 CHAPITRE II : Le 1er principe de la thermodynamique 

Enoncé du 1er principe de la thermodynamique 

Au cours d'une transformation quelconque d'un système non isolé, la variation de son énergie 
interne est égale à la quantité d'énergie échangée avec le milieu extérieur, par transfert 
thermique (chaleur) et transfert mécanique (travail). 
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La somme algébrique du travail (W) et de la chaleur (Q) échangés par le système avec le milieu 

extérieur est égale à la variation (ΔU) de son énergie interne.  

 

Transformation élémentaire (infinitésimale): 

 

Donc : 

 

Enthalpie (H) 
La fonction enthalpie (H) correspond à l'énergie totale d'un système thermodynamique. Elle 

comprend l'énergie interne (U) du système, à laquelle est additionné le travail que ce système doit 

exercer contre la pression extérieure pour occuper son volume. 

 

 
 

 
 

Capacité calorifique 

 
Transformation 

isochore 
(V = cste) 

 
 

 

 
transformation 

isobare 
(P = cste) 

 
 

 

Relation entre Cp et Cv (relation de MAYER): 
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Transformation isochore (V = cste):  

 

Transformation isobare (P = cste) 
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Transformation isotherme (T= cste) 

 

Transformation adiabatique réversible (dQ= 0) 
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CHAPITRE III : APPLICATIONS DU PREMIER PRINCIPE DE LA 
THERMODYNAMIQUE AUX RÉACTIONS CHIMIQUES 

Chaleur de réaction : Lorsqu'un système chimique (réaction évolue de l'état A (ensemble des 

réactifs) à l'état B (ensemble des produits), la somme des énergies (Q + W) échangées avec le milieu 

extérieur est donnée par l'équation du premier principe, appliquée aux transformations ouvertes : 

 

On appelle chaleur de réaction la quantité de chaleur Q qui transite à la frontière du système 

chimique au cours de la réaction. 

 

Chaleur de réaction à pression constante. 

La chaleur d'une réaction à pression constante est égale à la variation d'enthalpie du 

système chimique à l'issue de la réaction. 

Quand le système fournit de la chaleur au milieu extérieur (∆H<0) la réaction est dite 

exothermique. Elle est dite endothermique dans le cas contraire (∆H>0) et athermique si (∆H=0) 
par abus, on appelle souvent ∆H enthalpie de réaction. 

Chaleur de réaction à volume constant. 

La chaleur de réaction à volume constant est égale à la variation d'énergie interne du 

système chimique à l'issue de la réaction. 

 

Les deux résultats précédents expriment la loi de HESS, conséquence directe du premier principe : 

La chaleur dégagée, ou absorbée, au cours d'une réaction chimique effectuée soit à pression 
constante, soit à volume constant, ne dépend que de l'état initial et de l'état final. 
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Relation entre ∆H et ∆U pour une même réaction chimique 

On sait que ∆H = ∆U + P∆V 

 
Variation de ∆H et ∆U avec la température : Loi de KIRCHHOF. 

Les chaleurs de réaction sont toujours considérées pour un système dont la température de l'état 

final est la même que celle de l'état initial, si bien que ∆H et ∆U sont les chaleurs isothermes de 

réaction. 

Variation de ∆Uet de ∆H avec la température 

Les deux résultats encadrés expriment la loi de KIRCHHOF 
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CHAPITRE IV : Deuxième principe de la thermodynamique 

Extensité de l'énergie calorifique  
La chaleur est une énergie dont la tension est la température. Considérons un système σ 

n'échangeant avec le milieu extérieur que de la chaleur (quantité δQ), on peut écrire :  

dU = δQ = δQrév = Tσ dx 
x = extensité de l'énergie calorifique, variable d'état, donc fonction d'état du système est appelée 

entropie et notée S  

 

Cas de la transformation réversible ne mettant en jeu que de l'énergie  
Calorifique  Tσ = Text  

 

 

Lors de cette transformation réversible, l'extensité S se comporte comme les extensité des autres 

formes d'énergie. 

 
 

Cette possibilité est la cause et le secret de l'existence des phénomènes irréversibles, car elle brise la 

symétrie de la transformation. 
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Calcul de la variation d’entropie 
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Nouvelles expressions de l’entropie 
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Application : 
1. a) Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se détend de 30 à 50 litres de 

manière isotherme et irréversible. 

b) Calculer l’entropie créée. 

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

300K à 290K. On donne Cv = 5 cal.mol
-1

.K
-1
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CHAPITRE V : LA CINÉTIQUE CHIMIQUE ; VITESSES ET MÉCANISMES DES 
RÉACTIONS CHIMIQUES 

 

Cinétique chimique : étude des vitesses des réactions, des facteurs qui influent sur celles-ci, et de 

la séquence des évènements moléculaires, appelée mécanisme réactionnel, selon laquelle les 

réactions se déroulent.  

Vitesse : variation d’une grandeur par une unité de temps. 

 

Donc : 

De façon plus théorique : pour la réaction 

aA  +  bB   →   cC  +  dD  

vitesse = 
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 La loi de vitesse d’une réaction chimique 

Pour une réaction impliquant 2 réactifs, A et B : 

aA  +  bB  →  produits 

les mesures expérimentales ont montré que la vitesse de réaction est proportionnelle au produit des 

concentrations des réactifs affectée chacune d’un exposant : 

- La constante de proportionnalité k est appelée constante de vitesse. 
- Les exposants m et n sont les ordres de réaction. 
- On dit que la réaction est d’ordre m par rapport à A, et d’ordre n par rapport à B. 
- La somme de m et n est l’ordre global de la réaction.  

La méthode des vitesses initiales  

EN RÉSUMÉ : 

Si on double la concentration d’un réactif, la réaction est : 

- d’ordre zéro si on n’observe aucun effet sur la vitesse; 

- d’ordre un si la vitesse double; 

- d’ordre deux si la vitesse quadruple; 

- d’ordre trois si la vitesse augmente d’un facteur 8. 
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Réactions d’ordre 1 

 

Dans les réactions d’ordre 1, la vitesse de la réaction est proportionnelle à la concentration du 

réactif.  

 

 

 

  

On peut également transformer cette expression sous sa forme exponentielle : 

 

Cette équation décrit une décroissance exponentielle de la concentration en fonction du temps. 

Toutefois, l’équation sous forme de droite est la plus souvent utilisée.  

 

Réactions d’ordre zéro et d’ordre deux 

Les réactions d’ordre zéro sont celles dont la vitesse est indépendante de la concentration des 

réactifs.  

 

 

La dernière équation est la loi de vitesse différentielle car son expression a la forme d’une équation  

 

 

 

 

Réactions d’ordre 2 : 

On considère encore une réaction du type A  →  produits. Donc, la vitesse de réaction est 
proportionnelle au carré de la concentration de A : 
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La demi-vie 
 

On peut également exprimer la vitesse d’une réaction par sa demi-vie, dont le symbole est t1/2.  

 

- La demi-vie correspond au laps de temps au bout duquel la concentration d’un réactif 

diminue de moitié; 

- Si la demi-vie est peu élevée (courte), la réaction est rapide. 

 

Selon la définition, lorsque t est égal à t1/2, [A] est égale à 0,5[A]0. 

 

 

On peut calculer la valeur de t1/2 à partir des lois de vitesse intégrées : 

 

a)- Pour une réaction d’ordre zéro : 

 

 

b)- Pour une réaction d’ordre 1 : 

 

 

c)- Pour une réaction d’ordre 2 : 

 

 

La demi-vie des réactions d’ordre 2 dépend de la concentration de A, comme dans le cas des 

réactions d’ordre zéro.  
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	c)- Pour une réaction d’ordre 2 :

