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Introduction
Cette fiche a pour objectif de traiter des différentes notions de thermodynamique chimique. Ces notions seront

avant tout théoriques et le fond scientifique. Des exemples devront être considérés pour réaliser une leçon. L’objectif
est de balayer un peu tout ce qui a été fait et qui peut être demandé dans une leçon. Nous porterons une attention
toute particulière aux notations et aux conventions que nous utiliserons qui peuvent être une source de difficultés
à la fois pour des enseignants et des élèves.

Source – Brénon-Audat [1], Durupthy [2], Cours de Marie, Cours BCPST, Cours de Vincent Krakoviack,
Cours de Martin Vérot
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Chapitre 1

Définition relatives au système

1.1 Définition d’un système

Définition – On appelle système, un ensemble de corps délimités dans l’espace par une surface fermée Σ

Ce qui n’est pas le système constitue le milieu extérieur. Il faut donc préciser si la surface fait partie ou non
du milieu.

Remarque – Comme dans tout problème de mécanique, il est important en thermodynamique de bien décrire
le système au départ.

L’ensemble de la surface et le milieu extérieur forme ce que l’on appelle l’univers.
Dans une approche classique de la thermodynamique, on s’en tient à une descirption macroscopique au moyen de
grandeurs mesurées. On peut définir plusieurs types de systèmes :

— système ouvert : peut tout échanger avec l’extérieur : matière, travail, chaleur.
— système fermé : ne peut pas échanger de matière mais uniquement travail et chaleur
— système isolé : ne peut rien échanger avec l’extérieur.
Dans un système, on peut avoir différentes phases :

Définition – Phase : région de l’espace dans laquelle toutes les grandeurs intensives sont des fonctions
continues des coordonnées de l’espace.

On parle souvent de système physico-chimique, mais qu’est-ce que c’est ?

Définition – système physico-chimique :déterminé par la listes des espèces chimiques qu’il renferme et
des phases dans lesquelles elles se trouvent, c’est à dire par la liste des espèces physico-chimiques présentes.

Définition – Espèce physico-chimique : espèce chimique donnée dans une phase donnée et pour un solide
sur un site cristallographique donné.

On dit qu’un système est à l’équilibre s’il ne subit aucune évolution en fonction du temps lorsque les actions
extérieures ne varient pas et qu’il n’y a aucun transfert entre le système et le milieu extérieur. L’équilibre implique
trois conditions pour des domaines de faible extension :

— Équilibre thermique
— Équilibre mécanique
— Équilibre chimique

Il n’y a pas de gradients dans le milieu.
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1.2 Les transformations
Deux états d’un même système physico-chimique sont obtenus lorsque les mêmes espèces physico-chimiques sont

présentes mais qu’au moins une grandeur intensive diffère par sa valeur d’un état à l’autre. On parle de transfor-
mation physico-chimique lorsqu’il y a soit : un changement de phase des espèces chimiques soit un changement
d’espèces chimiques par réaction. Pour passer d’un état A à l’état B, il y a plusieurs transformations possibles ; il
peut y avoir ou non transfert avec l’extérieur.

— Pression constante : isobare
— Température constante : isotherme
— volume constant : isochore
— Température du milieu extérieur ne change pas : monotherme
— Pression du milieu extérieur ne change pas : monobare

Dans le cas où la transformation modifie infiniment peu les valeurs des variables du système, la transformation est
dire élémentaire. Une transformation quasi-statique est une transformation théorique constituée par une suite
continue d’états d’équilibre. Elle est en principe réalisable par des modifications continues donc infiniment petites,
des actions extérieures appliquées au système. Une transformation réversible est une transformation quasi statique
telle que si elle est réalisée en sens opposé, le système repasse par les mêmes états d’équilibre que dans le sens direct.
Ceci interdit tout phénomène dissipatif. Ce type de transformation n’est physiquement pas réalisable.

1.3 Grandeur, fonction et équation d’état
Ces définitions sont particulièrement importantes, il faut les avoir en têtes, c’est une difficulté majeur.

Définition – variables d’état : sont les variables extensives ou intensives, indépendantes dont la donnée
suffit pour définir l’état macroscopique du système.

Des variables sont indépendantes si la valeur de l’une d’entre elles ne peut être déduite par une relation de la
valeur des autres. Ce sont par exemple ; la pression et la température d’un système gazeux.
Ces grandeurs d’états peuvent être de différentes natures :

— Intensive : si dans la réunion de n systèmes identiques, elle prend la valeur commune aux n systèmes.
— Extensive : si dans la réunion de n systèmes identiques, elle prend une valeur égale à n fois la valeur du

système initial.

Définition – Fonction d’état : Les grandeurs d’état qui ne sont pas les variables d’état choisies précédemment
sont considérées comme des fonctions d’état. Elles se déduisent des variables d’état par des équations d’état.

La variation d’une fonction d’état X de l’état A à l’état B, XB - XA, ne dépend pas du chemin suivi (voir Fig.
1.1). La variation élémentaire de la fonction d’état X est alors une différentielle exacte notée dX. L’expression de
dX en fonction de toutes les variables d’état zi est alors :

dX =
∑
i

(
∂X

∂zi
)j ̸=i.dzi =

∑
i

Xi.dzi (1.1)

Comme on a une différentielle exacte, le théorème de Schwarz est applicable :

∂2X

∂zj∂zi
=

∂2X

∂zi∂zj
(1.2)

On introduit ici des grandeurs de transfert :

Définition – Certaines grandeurs, comme le travail W et la chaleur Q sont caractéristiques d’une
transformation envisagée entre l’état A et l’état B. Ce ne sont pas des fonctions d’état : elles
dépendent des transformations on utilise donc pour caractériser une variation élémentaire la
notation δ.
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Figure 1.1 – Evolutions de systèmes entre un état A et un état B [1]
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Chapitre 2

Principes de la thermodynamique

2.1 Energie interne et Premier Principe

2.1.1 Postulat
On postule que pour tout système, il existe une dorme d’énergie propre au système U appelée énergie interne,

fonction d’état extensive du système étudié. L’unité de cette grandeur est le joule. U étant une fonction d’état, sa
différentielle est exacte et on l’écrit dU.

Enoncé du premier principe
Soit un système fermé, non soumis à un champ de force volumique, dans un référentiel R0 l’énergie totale d’un
système fermé est la somme de trois termes :

ET = Ec + Ep + U (2.1)

Dans le cas d’un système macroscopiquement au repos on a :

ET = U (2.2)

Lors d’une transformation d’un état 1 à un état 2 au cours de laquelle le système transfère le travail W et la quantité
de chaleur Q, la variation d’énergie interne de ce système est :

U2 − U1 = ∆U = W +Q (2.3)

où W représente la somme des travaux de toute nature. Pour une transformation élémentaire, la relation devient :

dU = δW + δQ (2.4)

Remarque – Pour un système isolé, il n’y a pas de transferts (de travail ou de chaleur) avec le milieu
extérieur : la variation d’énergie interne est donc nulle. L’énergie interne d’un système isolé se conserve

Exemple – L’univers est un système isolé, donc l’énergie interne de l’Univers se conserve

2.1.2 L’enthalpie H
Lors d’une transformation monobare, on distingue le travail des forces de pression de celui des autres forces que

l’on notera δW’. Dans le cas d’un système fermé :

dU = δW + δQ = −PextdV + δW ′ + δQ (2.5)

Ce qui donne en re-organisant :
dU + d(PV ) = δW ′ + δQ (2.6)
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et on introduit alors une nouvelle grandeur l’enthalpie :

dH = dU + d(PV ) (2.7)

Soit :
H = U + PV (2.8)

On retrouve dans des conditions isobares (resp. isochores) et sans travail, les relations suivantes :

dH = dU + PdV + V dP = δW ′ + δQ = δQ (2.9)

donc :
∆H = Qp (2.10)

De façon équivalente :
∆U = Qv (2.11)

On verra que dans certaines conditions :

∆U ≈ ∆H ≈ Qp ≈ Qh ≈ Q (2.12)

Remarque – On verra par la suite comment on applique ce principe à l’étude de systèmes physiques

2.2 Second principe de la thermodynamique
On postule qu’il existe une grandeur d’état, extensive et non-conservative appelée entropie notée S. C’est ce

caractère non-conservatif de l’entropiie qui fait du second principe de la thermodynamique un principe d’évolution.
La variation élémentaire d’entropie d’un système fermé échangeant de la chaleur avec une source à la température
T0 est :

dS = δSech + δScr (2.13)

— δSech correspond à l’entropie de transfert : résultant des transferts de chaleur avec le milieu extérieur.
— δScr correspond à l’entropie créée au sein du système à la suite de phénomènes irréversibles internes.

Remarque – Ces deux grandeurs dépendent de la transformation.

L’entropie créée au sein d’un système est toujours positive ou nulle. Cela a pour conséquence que l’entropie d’un
système isolé ne peut qu’augmenter car, δSech = 0 donc dS ≥ 0. On dit qu’une transformation est réversible quand
la variation d’entropie est nulle, sinon on dit qu’elle est irréversible.

Le travail et la chaleur étant équivalents d’après le 1er principe, la chaleur doit pouvoir s’exprimer, comme tout
travail, par le produit d’une grandeur intensive et d’une grandeur extensive. La grandeur intensive qui commande
les transferts de chaleur est la température. On postule que la grandeur extensive est l’entropie de transfert.
Pour la transformation élémentaire d’un système en relation avec une seule source de chaleur à la température T0,
l’entropie de transfert δSech est :

δSech =
δQ

T0
(2.14)

Remarque – Attention, un transfert de travail ne s’accompagne pas de variation d’entropie.

Encart – Un système isolé ne transfère ni travail ni chaleur avec le milieu extérieur. En conséquence, l’entropie
de transfert (d’échange) est nulle. Il en résulte que l’entropie d’un système isolé ne peut que croître dans une
transformation réelle, donc irréversible.

Agrégation Physique-Chimie 8
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2.3 Troisième principe : le principe de Nernst
Énoncé :

L’entropie de tous les constituants B parfaitement cristallisés est nulle à la température absolue nulle soit :

S(OK) = 0 (2.15)

On pourrait se demander à quoi est-ce que cela sert ? Cela permet de déterminer l’entropie absolue d’un système
dans un état donné.

Encart – Interpétation statistique de l’entropie : Une définition statistique de l’entropie a été introduite dans
le cours de physique de première année :

S = k.ln(Ω) (2.16)

avec k la constante de Boltzmann, et Ω le nombre de micro-états équiprobables du système dans un état donné.
Une augmentation de l’entrpie de l’état 1 à l’état 2 s’interprète donc comme une augmentation du désordre
spatial et/ou énergétique

Agrégation Physique-Chimie 9



Chapitre 3

Les fonctions d’état énergie libre F et
enthalpie libre G

3.1 Définitions

Définition – Energie de Helmholtz : ou énergie libre F d’un système d’énergie interne U, d’entropie S et
de température absolue T, est par définition

F = U − T.S (3.1)

Définition – Energie de Gibbs : ou enthalpie libre G d’un système d’enthalpie H, d’entropie S et de
température absolue T est, par définition :

G = H − T.S = U + P.V − T.S (3.2)

Ces fonctions d’état sont donc extensibles ; leurs différentielles sont exactes.
Pour définir ces grandeurs, on se place sous certaines hypothèses de travail.

— le système est fermé et de composition fixe
— la pression P et la température T sont uniformes dans tout le système.
— la composition de chaque phase est uniforme
— toutes les phases sont adjacentes, ce qui permet d’appliquer l’additivité des grandeurs extensives
— transfert de chaleur Q
Pour l’enthalpie libre on peut différencier deux termes :
— une composante enthalpique traduisant à la dois le capital énergétique de la matière et les énergies d’inter-

action enrte les différentes particules composant le système.
— une composante entropique traduisant l’état énergétique du système lié à son degré de désordre microscopique.

Remarque – Un moyen pour passer d’une grandeur à l’autre est démontré dans la Fig. 3.1.

Considérons un système fermé subissant une transformation monotherme et monobare.

∆G = ∆U +∆(PV )−∆(TS) = −Pext∆V +W ′ +Q+ Pext∆V − T0(
Q

T0
+∆iS) (3.3)

∆G = W ′ − T0∆iS (3.4)

Donc : ∆G ≤ W ′

Ainsi, lors d’une transformation monotherme et monobare :
— Si W’ > 0 (reçu) alors : ∆G ≤ W ′ l’augmentation de G est inférieure au travail reçu
— Si W’ < 0 (cédé) alors : |∆G| ≥ |W ′| : W’ fourni est inférieur à la diminution de G.
Dans le cas particulier où W" = 0 alors ∆G ≤ 0 ne peut que décroitre lors d’une transformation monotherme

et monobare spontanée et on atteint l’état d’équilibre lorsque ∆G = 0, c’est à dire lorsque G est minimum.
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Figure 3.1 – Moyen mémotechnique pour circuler entre les grandeurs thermodynamiques [2]

3.2 Variation élémentaire d’enthalpie libre dG
Par différentiation de G = H - T.S, on obtient :

dG = dH − d(T.S) = dH − T.dS − S.dT = V.dP + δW ′ + T.dS − T.dS − S.dT (3.5)

D’où :
dG = V.dP + δW ′ − S.dT (3.6)

Et ainsi :
dG = V.dP − S.dT (3.7)

Remarque – On rappelle ici :
Pour une transformation élémentaire réversible : δW = -Pdv et dS = δQ/T donc :

dU = T.dS − P.dV (3.8)

et :
dH = TdS + V dP (3.9)

3.3 Conséquences pour un système soumis aux seules forces

3.3.1 Relations de Maxwell
Les variations élémentaires des fonctions d’état sont des différentielles exactes. Il en résulte les relations suivantes,

connues sous le nom de relations de Maxwell :

P = -( ∂U∂V )V = −( ∂F∂V )T V = (∂H∂P )S = (∂G∂P )T
S= −(∂F∂T )V = −(∂G∂T )P T = −(∂U∂S )V = −(∂H∂S )P

Table 3.1 – Relations de Maxwell

Agrégation Physique-Chimie 11
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3.3.2 Relation de Gibbs-Helmholtz
On remplace par les expressions de Maxwell :

G = H − T.S = H + T.(
∂G

∂T P
) (3.10)

En multipliant cette relation par −1
T 2 , on obtient :

− H

T 2
= − G

T 2
+

1

T
.(
∂G

∂T
)P = (

∂(GT )

∂T
)P (3.11)

D’où la relation de Gibbs-Helmholtz :

(
∂(GT )

∂T
)P = − H

T 2
(3.12)

Par cette relation, la connaissasnce de la variation H(T), à pression constante, de l’enthalpie en fonction de la
température permet d’en déduire G(T) et réciproquement. On peut écrire une relation analogue avec F et U.

3.4 Variation d’énergie interne et d’enthalpie d’un corps pur

3.4.1 Corps pur monophasé
On considère n moles d’un corps pur monophasique dans une enceinte fermée. On choisir d’exprimer son énergie

interne en fonction des variables T et V :

dU = (
∂U

∂T
)V dT + (

∂U

∂V
)T dV (3.13)

Dans le cas particulier d’une transformation isochore et sans travail.

dU = (
∂U

∂T
)V dT = δQV (3.14)

On définit alors CV , la capacité calorifique molaire à volume constant :

CV =
1

n
(
∂U

∂T
)V (3.15)

On peut faire la même étude pour une transformation isobare, cette fois ci en prenant non pas U mais H :

dH = (
∂H

∂T
)P dT = δQP (3.16)

On définit alors CP , la capacité calorifique molaire à pression constante :

CP =
1

n
(
∂H

∂T
)P (3.17)

Dans le cas des phases condensées, la pression a peu d’influence sur le volume et on a donc :

CP ≈ CV (3.18)

On a donc en prenant les "bons" jeux de variables :

δQ = n.CV,P dT (3.19)

Remarque – Cette expression est une approximation. En effet, il faut corriger par un coefficient de chaleur
latente de dilatation/compression que l’on néglige souvent.
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3.4.2 Corps pur diphasé en équilibre
Le changement de phase ou changement d’état d’un corps pur est une transformation correspondant au passage

d’une quantité de matière n du corps pur de la phase 1 à la phase 2. Nous considérons dans ce qui suit que le
changement d’état réalisé à la température T et à la pression P correspondant à l’équilibre. Les transformations
sont réversibles.
Les changements d’état sont appelés :

— fusion : solide -> liquide
— vaporisation : liquide -> gaz
— sublimation : solide -> gaz

Chaque changement d’état s’accompagne d’un transfert de chaleur Q qui est aussi la variation d’enthalpie ∆H au
cours de la transformation :

∆H = H2 −H1 = Q = n.∆1−>2Hm (3.20)

Avec ∆1−>2Hm l’enthalpie molaire de changement d’état.

Remarque – Les termes chaleur latente molaire ou encore chaleur latente massique sont également rencontrés
mais on évitera de les utiliser.

3.5 Application aux gaz parfaits

Remarque – Si on parle de gaz parfait on aura forcément une question sur les hypothèses du modèle :
— Interactions moléculaires du gaz peuvent être négligées à l’exception des chocs.
— Les molécules sont considérées comme des points.

L’équation d’état est :
PV = nRT (3.21)

Attention, U et H ne dépendent que de la température et de la nature chimique du gaz (1ère Loi de Joule).

dU = nCV dT, dH = nCP dT (3.22)

Par ailleurs :
H = U + PV = U + nRT (3.23)

Donc :
dH = dU + nRdT (3.24)

et :
nCP dT = nCV dT + nRdT (3.25)

Ainsi :
CP − CV = R (3.26)

Qui correspond à la relation de Mayer pour un GP.

Lorsque l’on a un mélange de gaz, on peut dire qu’il est idéal s’il se comporte comme un gaz parfait.

Définition – Pression partielle : la pression partielle du gaz i dans un mélange est la pression qu’exercerait
ce gaz i s’il occupait seul le volume total V : PiV = niRT

On a d’après la loi de Dalton :
P =

∑
i

Pi (3.27)

Si on fait le rapport des deux équations d’états on obtient :

Pi

P
=

ni

n
= xi (3.28)
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La fraction molaire du gaz i dans le mélange d’où :

Pi = xiP (3.29)

On peut enfin écrire :
Pi = CiRT (3.30)
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Chapitre 4

Potentiel chimique et grandeurs molaires
partielles

4.1 Grandeurs molaires partielles

Remarque – Si l’élément imposé c’est grandeurs molaires partielles, on peut faire une manip introductive.
On prend de l’eau et de l’éthanol. On prélève à la pipette 50mL d’eau et 50mL d’éthanol. On voit que ça ne
fait pas 100mL.

4.1.1 Définitions
Considérons une grandeur d’état extensive Z d’un système monophasique ouvert comprenant plusieurs consti-

tuants. Un postulat expérimental conduit à poser que toute grandeur extensive Z d’un système uniforme est fonction
de T,P et des nombres de moles ni, ce que l’on notera :

Z(T, P, n1, n2, ...) = Z(T, P, ni) (4.1)

Définition – Grandeur molaire : la grandeur molaire est la valeur prise par la valeur extensive divisé par
n. On la définit également comme la dérivée partielle.

Zm =
Z

n
(4.2)

Z(n,T,P) est extensive, Zm(T,P) est intensive.

Z(n, T, P ) = nZm(T, P )

Zi = (
∂Z

∂ni
)T,P,nj ̸=i

Pour, Z(n,T,P) :

dZ(n, T, P ) = (
∂Z

∂T
)P,ndT + (

∂Z

∂P
)T,ndP + (

∂Z

∂n
)P,T dn

dZ(n, T, P ) = (
∂Z

∂T
)P,ndT + (

∂Z

∂P
)T,ndP + Zmdn

Identité d’Euler
Soit une valeur extensive Z, on a :

Z =
∑
i

niZi
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Equation de Gibbs-Duhem

dG = V dP − SdT +
∑
i

µidni (4.3)

G =
∑
i

µini (4.4)

dG = d(
∑
i

nizi) =
∑
i

zidni +
∑
i

nidzi (4.5)

∑
i

nidµi = −SdT + V dP (4.6)

4.2 Le potentiel chimique concept et propriétés

4.2.1 Définition du potentiel chimique
On définit le potentiel chimique comme :

Définition – Soit ni la quantité de matière du constituant i dans la phase et G l’enthalpie libre de cette
phase. Par définition le potentiel chimique du constituant i est :

µi =

(
∂G

∂ni

)
T,P,nj ̸=i

(4.7)

Si on cherche à re-écrire dG en introduisant le potentiel chimique, on a en différenciant :

dG = (
∂G

∂T
)P,nidT + (

∂G

∂P
)T,nidP + (

∂G

∂ni
)T,P,njdni (4.8)

On a donc :

dG = −S.dT + V.dP +
∑
i

µidni (4.9)

Physiquement qu’est-ce que c’est ? On peut dire que ça correspond à l’énergie molaire nécessaire pour placer
l’espèce dans la phase en question en prenant pour référence l’espèce dans le vide. C’est une façon plus avec les
doigts de voir les choses.

On peut définir le potentiel chimique à partir des différentes grandeurs thermodynamiques :

µi = (
∂U

∂ni
)S,V,nj ̸=i

= (
∂H

∂ni
)S,P,nj ̸=i

(4.10)

En appliquant le théorème d’Euler à la définition du potentiel chimie à partir de G :

G(T, P, ni) =
∑
i

niµi (4.11)

A partir de la relation précédente :

dG = d(
∑
i

niµi) =
∑
i

nidµi +
∑
i

µidni (4.12)

Donc :
− S.dT + V.dP =

∑
i

nidµi (4.13)

Il s’agit de la relation de Gibbs-Duhem. Dans le cas particulier fréquent ou T et P sont constantes, on obtient :∑
i

nidµi = 0 (4.14)

Cette relation traduit physiquement le fait que dans un système monophasique, les potentiels chimiques des différents
constituants ne sont pas indépendants. C’est par exemple utile pour expliquer le relargage que l’on fait en chimie
expérimentale.
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4.2.2 Propriété du potentiel chimique à l’équilibre
Ce potentiel présente différentes propriété dont une qui va être particulièrement importante dans notre cas :

Propriété : Lorsque deux phases d’un corps pur coexistent, leurs potentiels chimiques sont égaux.
Soit un système composé de deux phases : on se place dans le cas le plus général possible. On considère pour la

phase alpha la température Tα, la pression Pα et la quantité de matière nα
i , ainsi que l’enthalpie libre Gα.

A l’équilibre thermique on a :
Tα = T β = T (4.15)

A l’équilibre mécanique :
Pα = P β = P (4.16)

On a un système qui est fermé donc :
nα
i + nβ

i = n (4.17)

L’enthalpie libre du système est par extensivité :

G = Gα +Gβ (4.18)

Ainsi :
dG = dGα + dGβ = (V α + V β)dP − (Sα + Sβ)dT +

∑
i

(µα
i dn

α
i + µβ

i dn
β
i ) (4.19)

On a également :
dnα

i + dnβ
i = 0 (4.20)

donc :
dG = V dP − SdT +

∑
i

((µα
i − µβ

i )dn
α
i ) (4.21)

A l’équilibre isotherme-isobare : on simplifie les dP et dT donc G minium implique que :(
∂G

∂nα
i

)
P,T,nj

= 0 (4.22)

Donc on trouve que les potentiels chimiques sont égaux dans les deux phases ce qui est particulièrement inté-
ressant dans notre cas.

4.2.3 Evolution de la réaction
La composition d’un système physico-chimique peut varier :
— soit par suite de transformation physico-chimique (seule possibilité si le système est fermé)
— soit en plus, par suite d’un transfert de matière avec l’extérieur si le système est ouvert.

Pour un système fermé sans variation de composition où le seul travail est celui des forces de pression extérieures.
Les fonctions d’état ne dépendent que de deux variables. U(V,S) et G(T,P). Pour un système monophasé, de
composition variable comportant N constituants, les quantités ni des constituants sont aussi des variables d’état.
Les fonctions d’état extensives du système dépendent alors de N+2 variables indépendantes.

A partir de là, on peut définir le sens d’évolution d’un système hors équilibre.

dG =
∑
i

(µα
i − µβ

i )dn
α
i (4.23)

Qui évolue spontanément de manière à minimiser dG soit dG<0. Une espèce i se déplace spontanément vers les
potentiels chimiques décroissants.

Nous avons dans cette partie définit le potentiel chimique de la manière la plus générale possible et démontré une
propriété importante de celui-ci. Nous allons maintenant dans ce cadre nous intéresser au cas des phases condensées.

Commentaire : on peut observer l’influence de P et T sur le potentiel chimique. On applique le théorème de
Schwarz.

∂

∂T

(
∂G

∂ni

)
=

∂

∂ni

(
∂G

∂T

)
(4.24)
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∂µi

∂T
=

∂(−S)

∂ni
= −Smi

(4.25)

Avec Smi
l’entropie molaire du mélange.

Si on fait la même chose pour l’influence de P :

∂

∂P

(
∂G

∂ni

)
=

∂

∂ni

(
∂G

∂P

)
(4.26)

(
∂µi

∂P

)
= Vmi (4.27)

En phase gazeuse Vmi dépend de P, on ne s’intéresse pas à ce cas.

µi = (
∂G

∂ni
)T,P,nj = (

∂(H − TS)

∂ni
)T,P,nj = (

∂H

∂ni
)T,P,nj − T (

∂S

∂ni
)T,P,nj (4.28)

Donc :
µi = hi − Tsi (4.29)

et :

(
∂(µi

T )

∂T
)P,nj

=
1

T
(
∂µi

∂T
)P,nj

− µi

T 2
=

1

T 2
(−Tsi − µi) = − hi

T 2
(4.30)

Ce qui correspond à la relation de Gibbs-Helmholtz pour le potentiel chimique.

Remarque – L’influence de la température sur le potentiel chimiques est sensiblement la ùêùe quel que spot
l’état physique des constituants i.e ça reste du même ordre de grandeur.
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Chapitre 5

Expressions des potentiels chimiques

Remarque – Attention, dans cette partie les conventions seront particulièrement importantes. On prendra
un soin tout particulier aux notations

Remarque – Ici, le 0 correspondra à l’état standard : ce qui correspond à la pression de 1 bar soit 105 Pa.
Cette convention a été posée en 1982. L’état standard en solution est celui qui est exprimé en terme de molalité.
Les autres sont des cas particuliers.

5.1 Potentiel chimique en phase gazeuse

5.1.1 Gaz parfait pur
La relation donnant la variation du potentiel chimique avec la pression est :

(
∂µ∗

i

∂P T,ni

= V ∗
mi

(5.1)

Or on a grâce à l’équation des gaz parfaits :

V ∗
mi

=
RT

P
(5.2)

En intégrant : ∫ µ∗
i

µ0
i

dµ∗
i =

∫ P∗

P 0

RT.
dP

P
(5.3)

Soit en intégrant :

µ∗
i (T, P ) = µ0

i (T, P
0) +RT.ln(

P

P 0
) (5.4)

Remarque – L’état standard d’un GP est l’état de ce gaz pur à la pression standard.

5.1.2 Gaz parfait en mélange idéal
L’équation d’état d’un mélange idéal de gaz parfaits est :

PV = (
∑
i

ni)RT (5.5)

On peut montrer (voir Durupthy p.38) que :

µi(T, P, yi) = µ0
i (T, P

0) +RT.ln(
Pi

P 0
) (5.6)
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Soit en re-écrivant la pression partielle :

µi(T, P, yi) = µ0
i (T, P

0) +RT.ln(
P

P 0
) +RT.ln(yi) (5.7)

Ici le potentiel µ0
i (T, P

0) correspond au potentiel chimique du gaz parfait pur à la température T et sous la
pression P0.

5.1.3 Gaz réel pur ou en mélange
L’écart à l’idéalité dans le comportement du gaz réel par rapport au gaz parfait peut être décrit en utilisant une

nouvelle grandeur fi, nommée fugacité. C’est une grandeur qui dépend de la température T, de la pression et de
la composition. L’expression du potentiel chimique du gaz réel, proposé par analogie avec celle du GP en mélange
idéal est :

µi(T, P ) = µ0
i (T, P

0) +RT.ln(
fi
P 0

(5.8)

Fugacité et pression ont les mêmes dimension et unité. La fugacité représente la pression sous laquelle devrait se
trouver le gaz s’il était parfait, pour que son potentiel chimique soit le même que celui qu’il possède réellement
sous la pression partielle Pi. Les valeurs de la fugacité et de la pression partielle restent très proches, en dehors du
domaine des pressions élevéess (voir Fig. 5.1).

Figure 5.1 – Pression, fugacité et facteur de fugacité [2]

On définit le facteur de fugacité ou coefficient de fugacité comme :

Φi(T, P, yi) =
fi(T, P, yi)

Pi
(5.9)

Pour un gaz parfait ce coefficient est égal à 1.

5.2 Potentiel chimique en phase condensée

Définition – Corps pur : unique constituant de la phase

Des phases condensées sont considérées indépendantes de la pression. On définit l’état corps par une astérisque(
∂µ∗

∂P

)
T

= Vm∗ =
M

ρ
(5.10)

A T constante
dµ∗ =

M

ρ
dP (5.11)

On intègre entre une pression P0 de référence et la pression P

µ∗(T, P ) = µ0(T ) +
M

ρ
(P − P 0) (5.12)
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On considère qu’en chimie la variation M
ρ (P − P 0) est très faible. Sauf justement dans le cas de l’osmose que l’on

considérera après.

µ∗(T, P ) ≈ µ0(T ) (5.13)

5.3 Mélange en phase condensée
Attention, dans un premier temps on doit faire attention aux conventions que l’on utilise parce que ça va donner

une signification physique différente.

Définition – En "convention mélange", les expressions du potentiel chimique des constituants font référence
aux corps purs ; en "convention solution", les expressions du potentiel chimique font référence au comportement
infiniment dilué en solution.

Remarque – En convention "mélange", tous les constituants ont des rôles symétriques alors qu’en convention
"solution", on fait jouer à l’un des constituants, le solvant un rôle particulier. Les autres constituants sont
appelés solutés

5.3.1 Mélange idéal
Un mélange est idéal si, pour tout constituant i, le potentiel chimique est relié au potentiel chimique du consti-

tuant i pur et à sa fraction molaire xi par l’expression :

µid
i (T, P, cd, xi) = µ∗

i (T, P, cd) +RT ln(xi) (5.14)

Convention mélange µ∗
i (T, P, cd) potentiel chimique du composant pur dans l’état physique considéré pour le

mélange, sous la pression P et à la température T.

5.3.2 Mélange non-idéal
Une solution idéale implique des conditions impossibles à atteindre, on utilise en pratique uniquement des

solutions non idéales. On approxime le comportement non idéal en introduisant un facteur de non idéalité.

µi(T, P, xi) = µ∗
i (T, P ) +RT.ln(ai) (5.15)

ou en négligeant l’influence de la pression on a :

µi(T, P, xi) = µ0
i (T, P ) +RT.ln(ai) (5.16)

avec :
γi =

ai
xi

(5.17)

Dans le cas idéal on a ce facteur d’activité qui est égal à 1.

5.3.3 Constituant soluté d’une solution
Pour exprimer le potentiel chimique d’un soluté dans une solution, il est fait référence à un état infiniment dilué.

On peut décrire les états en fonction de la concentration molaire, molalité ou fraction molaire.

Encart – molalité : la molalité d’un constituant est le rapport de la quantité ni du consituant de à la masse
ms du solvant.

mi =
ni

ms
(5.18)

Si on écrit en fonction de la concentration, l’expression générale du potentiel chimique en solution est :

µi(T, P, ci) = µref
i,cinf

(T, P, c0) +RT.ln(
ci
c0

) +RT.ln(γi,c) (5.19)
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Avec γi,c le coefficient d’activité :
ai,c = γi,c.

ci
c0

(5.20)

µref
i,cinf

(T, P, c0) est le potentiel chimique du constituant Bi lorsque simultanément :
— γi,c = 1 c’est à dire lorsque le soluté se comporte comme en solution infiniment diluée (d’où l’indice inf).
— ci = c0 = 1mol.L−1, concentatrion de référence. C’est le potentiel chimique d’un état hypothétique du soluté.

Ce potentiel chimique de référence est défini pour la pression P. Il est relié au potentiel chimique de référence noté
µ0
i,cinf

(T, P 0) pour une pression donnée par :

µref
i,cinf

(T, P, c0) = µ0
i,cinf

(T, P 0) +

∫ P

P 0

VidP (5.21)

En pratique on considérera qu’en phase condensée les deux sont égales.
Les différentes expressions des potentiels chimiques pour les différentes grandeurs sont présentées dans la Fig. 5.2.

Figure 5.2 – Tableau des potentiels chimiques [2]

Un tableau récapitulatif complet des formules des potentiels chimiques est donnée dans la Fig. 5.3.

Figure 5.3 – Tableau récapitulatif des différentes expressions du potentiel chimique [2]
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5.4 Application à l’Osmose
On a du solvant dans deux compartiments donc on a :

µA
solvant(T, P, x1 = 1) = µB

solvant(T, P +Π, x1) (5.22)

µ∗
solvant(T, P ) = µ∗

solvant(T, P +Π) +RT ln(x1) (5.23)

− µ∗
solvant(T, P ) + µ∗

solvant(T, P +Π) = −RT ln(x1) (5.24)

On sait qu’on a :
dµ = VmdP (5.25)

On intègre entre P et P+Π. ∫ P+Π

P

dµ∗(T, P ) = Vm

∫ P+Π

P

dP (5.26)

− µ∗
solvant(T, P ) + µ∗

solvant(T, P +Π) = Vm × (P +Π− P ) (5.27)

Ce qui donne finalement :

v∗solvantΠ = −RT ln(x1) (5.28)

N’oublions pas ici notre objectif, obtenir à partir de la mesure de la pression osmotique la masse molaire.
On a par conservation de la matière : x1 = 1 - x2.
On se place dans l’approximation des solutions infiniment diluées où on peut dire que x2 « 1 d’où :

ln(x1) = ln(1− x2) ≈ −x2 (5.29)

On a dans ce régime là également :
x2 =

n2

n1 + n2
≈ n2

n1
(5.30)

En appliquant l’identité d’Euler on a :

V = nsolvantv
∗
solvant + nsolutev

∗
solute (5.31)

V = n1v
∗
1 + n2v

∗
2 (5.32)

V ≈ n1v
∗
1 (5.33)

En injectant dans l’équation obtenue précédemment :

v∗solvantΠ = −RT ln(x1) (5.34)

v∗solvantΠ = RTx2 (5.35)

v∗solvantΠ = RT
n2

n1
(5.36)

VΠ = RTn2 (5.37)

Π = RT [solute] (5.38)

5.5 Application aux diagrammes binaires
Voir autre fiche.
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Chapitre 6

Grandeurs de réaction

6.1 Définition
Soit une grandeur X extensive. Pour une transformation élémentaire d’un système ouvert :

dX = (
∂X

∂T
)P,ni

dT + (
∂X

∂P
)T,ni

dP +
∑
i

Xi.dni (6.1)

On introduit la variation de l’avancement comme :

dni = νi.dξ (6.2)

De cette manière on peut re-exprimer dX :

dX = (
∂X

∂T
)P,nidT + (

∂X

∂P
)T,nidP + (

∑
i

νi.Xi)dξ (6.3)

Dans cette expression, on a : ∑
i

νi.Xi = (
∂X

∂ξ
)T,P (6.4)

Qui est appelé grandeur de réaction et notée ∆rX. L’opérateur ∆r est appelé opérateur de Lewis.

Remarque – Il est particulièrement important de noter que les grandeurs de réaction dépendront toujours
de T et de P.

Exemple – On peut par exemple citer :
— l’enthalpie libre de réaction : ∆rG =

∑
i νi.µi = (∂G∂ξ )T,P

— l’enthalpie de réaction est : ∆rH =
∑

i νi.Hi = (∂H∂ξ )T,P

— l’entropie de réaction est : ∆rS =
∑

i νi.Si = (∂S∂ξ )T,P

On peut alors trouver les relations entre ∆rG, ∆rH et ∆rS :

∆rG = ∆rH − T.∆rS (6.5)

On peut aussi définir la relation de Gibbs-Helmholtz réactionnelle :

(
∂(∆rG

T

∂T
)T,ξ = −∆rH

T 2
(6.6)

On peut définir de la même manière les grandeurs standard de réaction en se plaçant dans les conditions
standards. On rajoute un 0 partout.
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6.2 Variation des grandeurs standard avec la température
Prenons l’expression suivant :

∆rG
0(T ) = ∆rH

0(T )− T.∆rS
0(T ) (6.7)

On fera en l’utilisant régulièrement l’expression d’Ellignham qui consiste à considérer que les enthalpies et entropies
molaires de réaction sont indépendantes de la température. Il peut nous être demandé de justifier cela. Pour cela,
on peut utiliser les relations de Kirchhoff. Comment les utiliser ?
On considère la capacité calorifique molaire à pression constante qui caractérise la variation d’enthalpie molaire.

cP,m = (
∂Hm

∂T
)P (6.8)

Ou dans les conditions standards :

c0P,m = (
∂H0

m

∂T
)P (6.9)

Pour l’enthalpie la relation est :

(
d∆rH

0

dT
) =

∑
i

νic
0
P,i = ∆rC

0
P (T ) (6.10)

Pour l’entropie on a :

(
d∆rS

0

dT
) =

∑
i

νic
0
P,i =

∆rC
0
P (T )

T
(6.11)

Ainsi, on peut montrer que le ∆∆r est très petit et que donc c’est négligeable. En pratique c’est toujours valide
dans nos conditions (sauf voir sujet année dernière) et dans nos conditions de températures.

Dans les approximations que l’on fait communément il y a également : pour une réaction entre constituants
condensés ou plus généralement pour une réaction ne comportant pas que des constituants gazeux parfaits :

∆rH(T, P, ξ) ≈ ∆rH
0(T ) (6.12)

Remarque – Pour une transformation isotherme et isobare dH = ∆rH.dξ devient : dH = ∆rH
0.dξ ce qui

fait que l’on a par intégration :
∆H1−>2 = ∆rH

0(ξ2 − ξ1) (6.13)

6.3 Grandeurs standard de formation

6.3.1 Etat standard de référence

Définition – Etat de référence :il s’agit en général de son état d’agrégation thermodynamiquement le
plus stable à la température et sous la pression considérées. L’état standard de référence correspond à l’état
standard de cet état d’agrégation.

Définition – Etat d’agrégation : d’un élément recouvre son état physique, sa structure à l’état solide ou
son atomicité à l’état gazeux ou liquide. C’est un corps simple de l’élément.

Définition – Corps simple : est constitué d’atomes d’un même élément

Définition – Corps composé : est constitué d’atomes d’éléments différents

Remarque – Quand il existe à l’état gazeux plusieurs corps simples pour un même élément, c’est le corps
simple de plus faible atomicité et présent en quantité notable qui est choisi comme état de référence
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6.3.2 Réaction de formation

Définition – La réaction de formation d’une espèce physico-chimique est la réaction de formation de cette
espèce à partir des éléments dans leur état de référence à la température et sous la pression considérées ; le
nombre stoechiométrique de cette espèce dans l’équation bilan est égal à 1.

Exemple – Ca(s) + C(s) +
3
2 O2(g) = CaCO3(s)

On peut à partir de cela définir les grandeurs standard de formation : il s’agit des grandeurs ∆rX
0 d’une espèce

physico-chimique qui est la grandeur standard de réaction de la réaction de fomation de cette espèce physico-
chimique.

Remarque – L’enthalpie (libre) standard d’une espèce dans son état de référence est nulle

La grandeur standard de réaction et de formation sont reliées par l’expression suivante :

∆rX
0 =

∑
j

νj∆fX
0
j (6.14)

Remarque – C’est une relation particulièrement importante que l’on utilise très souvent. En effet, on peut
à partir de cela remonter à l’enthalpie libre standard de réaction.

6.3.3 Quelques réactions particulières

Définition – enthalpie standard de dissociation de la lisaison A-B : enthalpie standard associée à la
réaction :

A−B(g) = A(g) +B(g) (6.15)

Définition – enthalpie standard d’ionisation d’une espèce M : enthalpie associée à la réaction :

M(g) = M+
(g) + e−(g) (6.16)

Bien faire attention, on peut avoir plusieurs ionisations successives. On peut définir à l’inverse l’enthalpie stan-
dard d’attachment électronique. A partir de l’opposée de cette grandeur on définit l’affinité électronique.

Définition – énergie réticulaire d’un cristal ionique : il s’agit de l’énergie interne standard O K, de la
réaction où le cristal est dissocié en ses ions constitutifs

Encart – Le combustion traduit l’oxydation complète de la substance. L’équation bilan peut être écrit de la
sorte :

HCHO(g) +O2(g) = CO2(g) +H2O(l) (6.17)

6.4 Application du 1er principe et des grandeurs de réaction au calcul
de grandeurs

Le premier principe de la thermodynamique permet de faire des bilans. On arrive toujours à se ramener à une
équation de la forme :

∆X = W +Q (6.18)

Agrégation Physique-Chimie 26



Fiche cours Raphaël Rullan & Lise Boutenègre

On s’intéresse particulièrement aux transformations adiabatiques monobares, pour lesquelles, l’enthalpie est la
fonction d’état privilégiée.

∆H = Wpress +Wautre +Q+ P∆V + V∆P (6.19)
Ce qui donne :

∆H =
∑
i

∫
∆rH

0
i (ξ)dξ +

∑
i

ni

∫
T

c0p(i)dT +Wautre = 0 (6.20)

On suppose que ∆rH
0
i (ξ) est indépendant de l’avancement et les cp indépendant de la température et Wautre

= 0. Ainsi :
0 = ξ∆rH

0 +
∑
i

nic
0
p(i)∆T (6.21)

On peut remonter selon les besoins à la température ou à ∆rH
0.

Exemple – On va s’intéresser ici à la température de flamme pour un chalumeau à l’acétylène.

On peut calculer n’importe quelle enthalpie en utilisant un cycle de Hess. En effet, comme l’enthalpie est une
fonction d’état on peut passer par n’importe quelle chemin et le résultat final n’en dépendra pas.

Exemple – Dans notre exemple on va d’abord considérer qu’on réalise la réaction chimique et qu’ensuite il
y aura une augmentation de température (voir Fig. 6.1).

Figure 6.1 – Cycle de Hess pour la combustion de l’acétylène, source : Cours Thermodynamique Martin Vérot.

Exemple – En appliquant le premier principe on a donc :

∆H = W +Q (6.22)

∆H = ξ∆rH
0 + (2 c0p(CO(g)) + c0p(H2O(g))∆T (6.23)

Soit :

∆T =
−∆rH

0

2 c0p(CO(g)) + c0p(H2O(g)
(6.24)

Attention, lorsque que l’on considère les capacités calorifiques, il faut aussi prendre en compte celle des composés
non actifs.

6.5 Evolution d’un système chimique

6.6 Application du second principe
On a explicité précédemment le premier principe de la thermodynamique. En écrivant la différentielle exacte de

G on a :
dG = V.dP − S.dT − δcreeS.T (6.25)

On sait que la différentielle de G est également égale à :

dG = V.dP − S.dT +
∑
i

µidni (6.26)
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Ce qui donne pour une réation :
dG = V.dP − S.dT +∆rG.dξ (6.27)

L’égalité de ces deux expressions impose un critère d’évolution lié aux transformations chimiques :

δcreeS.T = ∆rG.dξ (6.28)

Comme δcreeS.T ne fait que croitre jusqu’à un état d’équilibre, le critère d’évolution est donc :

∆rG.dξ < 0 (6.29)

Ce critère d’évolution est défini pour une évolution monobare et monotherme, mais on pourrait être dans d’autres
conditions ce qui pourrait introduire des critères d’évolution différents. Cette difficulté nécessite l’introduction d’une
nouvelle grandeur : l’affinité chimique. On la définit comme :

A = −∂G

∂ξ T,P

= −∂H

∂ξ P,S

= −∂U

∂ξ V,Q

= −∂F

∂ξ V,T

(6.30)

Le critère d’évolution est alors pour n’importe quel type de transformation :

A.dξ ≥ 0 (6.31)

On remarque que l’on peut également écrire avec la définition précédente :

A = −∆rG = −
∑
i

νiµi (6.32)

Lorsque le système ne peut plus évoluer, on arrive alors à l’équilibre et on a les conditions d’équilibre :

∆rG.dξ = 0 (6.33)

ou
A.dξ = 0 (6.34)

On peut récapituler les différentes conditions dans la Fig. 6.2.

Figure 6.2 – Conditions d’évolution et d’équilibre [2]

Remarque – Dans le programme de PC, tout se fait avec l’affinité chimique, on n’utilise pas du tout le ∆rG.
En BCPST c’est l’inverse.

6.7 Constante d’équilibre
On peut à partir de ce qu’on a fait re-écrire l’expression de l’affinité chimique en fonction du potentiel chimique :

−A = ∆rG =
∑
i

νiµi (6.35)
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−A =
∑
i

(µ0
i +RTln(ai)) = ∆rG

0 +RT
∑
i

νiln(ai) = ∆rG
0 +RTln(

∏
i

aνi
i ) (6.36)

On introduit ici le quotient de réaction Q :
Q =

∏
i

aνi
i (6.37)

Remarque – Pour un gaz, on ne parle normalement pas d’activité, mais c’est du pinaillage.

Pour une équation donnée, d’enthalpie libre standard ∆rG
0(T ), la constante d’équilibre thermodynamque K0(T )

est définie par la relation :
∆rG

0 +RT.ln(K0(T )) = 0 (6.38)

Cette constante standard ne dépend que de la température. Si on se place dans des conditions réelles, on a K qui
dépend de P.

Remarque – Pour des réactions en solution, K0 dépend également du solvant.

6.8 Relation de Guldberg et Waage ou loi d’action des masses
Si on reprend la condition d’équilibre et la définition de l’affinité chimique.

−A = ∆rG = ∆rG
0 +RTln(Q) = RT.(ln(Q)− ln(K0)) = RT.ln(

Q

K0
)

Donc à l’équilibre :

0 = RTln(
K0

Qeq
) (6.39)

Donc :
K0(T ) = Qeq (6.40)

Cette équation correspond à la loi de Guldberg et Waage et est particulièrement importante.

Remarque – C’est un résultat très puissant : il montre qu’à une température donnée, la valeur K0 ne changera
pas (en négligeant les effets de la pression sur les phases condensées) mais par contre cela peut correspondre à
une infinité de composition de systèmes

Plusieurs cas sont possibles :
— Q < K0(T) alors la réaction est dans le sens direct jusqu’à atteindre un état d’équilibre
— Q > K0(T) alors la réaction est dans le sens indirect jusqu’à atteindre un état d’équilibre
— Si Q = K0(T) alors la réaction est à l’équilibre

Remarque – Atteindre un état d’équilibre n’est pas forcément possible

Remarque – Le fait d’avoir un K0 élevé ne signifie pas que l’on va aller dans le sens direct. Tout dépend de
la valeur du coefficient de réaction.

On peut traduire cela graphiquement en terme d’affinité dans la Fig. ?? :

Figure 6.3 – Evolution du système en fonction de l’affinité

Une représentation plus complète et plus complexe permettant de déterminer le sens d’évolution de la réaction
est présentée dans la Fig. 6.4.
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Figure 6.4 – Récapitulatif en enthalpie et en affinité des sens d’évolution d’un système [2]
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Remarque – Pour avoir des exemples sur cette partie : s’appuyer sur Cours de Martin de Thermodynamique,
Durupthy chapitre 4

6.9 Influence de la température sur la constante d’équilibre
Compte tenu de la relation :

d(∆rG
0

T )

dT
= −∆rH

0

T 2
(6.41)

Compte tenu de la constante d’équilibre :

∆rG
0

T
= −R.ln(K0(T )) (6.42)

Il en résulte la relation de Van’t Hoff qui donne la variation de la constante d’équilibre en fonction de la température :

d(ln(K0(T ))

dT
=

∆rH
0(T )

RT 2
(6.43)

En se plaçant dans le cadre de l’approximation d’Ellingham et en intégrant, on obtient :

ln(K0(T )) = ln(K0(T0))−
∆rH

0

R
(
1

T
− 1

T0
(6.44)

Dans certains cas, on peut trouver une température Ti ou température d’inversion pour laquelle ln(K0(Ti) = 0.

Remarque – C’est super important dans les processus industriels. La température d’inversion c’est vraiment
central. On peut montrer pour le processus de synthèse de l’ammoniac que on chauffe au-delà de la température
d’inversion mais que cinétiquement c’est cool.

Cette évolution fait partie de la loi générale de modération : lorsque les modifications extérieurs apportées à un
système physico-chimique en équilibre provoquent une évolution vers un nouvel état d’équilibre, l’évolution s’oppose
aux perturbations qui l’ont engendrée et en modère l’effet.

6.10 Influence de la pression sur l’équilibre - loi de Le Châtelier
Une augmentation de pression appliquée à un système fermé en équilibre et maintenu à température constante

provoque un déplacement ou une rupture d’équilibre dans le sens pour lequel la réaction s’accompagne à température
et pression constantes, d’une diminution de volume. Si dans le système, il existe une phase gazeuse, le volume des
phases condensées est alors négligeable devant celui de la phase gazeuse et pratiquement inchangé. L’équilibre évolue
alors dans le sens d’une diminution de la quantité de matière de gaz.
A l’inverse, une diminution de pression dans les mêmes conditions provoque un déplacement ou une rupture de
l’équilibre dans le sens correspondant à un accroissement de volume. On peut résumer cela dans la Fig. 6.5.

Figure 6.5 – Récapitulatif de l’influence de la pression sur l’évolution d’un équilibre [2]
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6.11 Influence de l’ajout de composé

Remarque – Cette partie est déjà décrite dans ma fiche sur les réacteurs, c’est bienn abordé dans le Durupthy
p.149, Cours de Martin.

On notera que deux cas s’offrent à nous :
— cas où on rajoute un composé actif
— cas où on rajoute un composé non actif

Dans les deux cas on joue sur le quotient réactionnel.
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Chapitre 7

Variance

A quoi sert la variance ?
— Permet de connaître rapidement le nombre de variables intensives d’un système que l’opérateur peut choisir

indépendamment pour obtenir un système physico-chimique pour avoir un système à l’équilibre.
— Attention, il n’est pas simple de faire le décompte des différents paramètres.

7.1 Définition de la variance

7.1.1 Modélisation d’un système
Soit un système physico-chimique. Une réaction constitue un équilibre physico-chimique lorsque tous ses

constituants coexistent : c’est à dire qu’ils sont présents simultanément.

Remarque – Si la réaction est totale dans un sens ou dans l’autre alors il n’y a pas d’équilibre physico-
chimique relatif à cette réaction, l’un des constituants au moins étant absent. On dit que le système est à
l’équilibre mais que l’équilibre physico-chimique envisagé n’est pas réalisé.

La modélisation du système comprend aussi la fixation de la liste des variables d’état. On se doit de remettre
en cause la modélisation du système.
Pour décrire un système, il s’agit de choisir des variables intensives pertinentes. Ces variables sont de deux types :

— Physique : pour la plupart des systèmes étudiés, ces variables intensives sont P et T.
— Chimique : variables décrivant la composition des phases : concentration, fraction molaire, pression partielle

ou autre.

Définition – facteur d’équilibre : toute variable de description du système en équilibre dont la variation
entraîne un déplacement ou une rupture du système.

Cela dépend du système qu’on étudie. La pression ne sera pas facteur d’équilibre en phase condensée.

7.1.2 Variance d’un système physico-chimique
L’expérimentateur a choisi X variables intensives, a priori non indépendantes pour décrire l’état d’équilibre. Il

existe Y entre ces variables : la loi de Guldberg et Waage et la somme des fractions molaires qui est égale à 1.
Le nombre v = X - Y positif ou nul, représente le nombre de ces X variables intensives dont l’expérimentateur
peut fixer arbitrairement et indépendamment la valeur sans que les Y relations cessent d’être vérifiées. Ce nombre
v est la variance du système.

Définition – variance : la variance de l’ensemble des états d’équilibre d’un système physico-chimique en
équilibre est le nombre névessaire et suffisant de variables intensives indépendantes dont l’expérimentateur doit
fixer la valeur pour atteindre un état d’équilibre de ce système.
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Exemple – On va s’intéresser ici à un exemple :

CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g) (7.1)

l’état d’équilibre peut être décrit par les variables intensives : P et T et la pression partielle en CO2, lex fractions
molaires du solide xCaCO3 et xCaO donc X = 5. Ces variables sont reliées par les relations indépendantes :

P (CO2) = P

et
K0(T ) =

P (CO2)

P 0

et
xCaCO3

= 1

et
xCaO = 1

En supposant les solides non miscibles donc Y = 4. La variance est donc de v = 5 - 4 = 1. La donnée de l’une
des variables permet de déterminer les deux autres.

Encart – Une formule qui est souvent utilisée et introduite mais qui n’est plus au programme de prépa est la
formule de Gibbs. On ne peut pas l’appliquer directement. Celui ci s’écrit :

v = N −R+ 2− ϕ (7.2)

avec :
— N : le nombre de constituants physico-chimiques
— R : le nombre d’équations d’équilibres linéairement indépendantes
— 2 : variables intensives P et T
— ϕ nombre de phases

En posant C = N - R le nombre de constituants physico-chimiques indépendants on trouve l’expression générale :

v = C + 2− ϕ (7.3)

On peut vérifier qu’on trouve le même résultat pour l’exemple précédent par cette méthode là.

Un cas un peu particulier est le cas du corps pur :

v = 3− ϕ (7.4)

Ce qui permet de retrouver les résultats du diagramme de Clapeyron (voir Fig. 7.1).
On voit bien qu’au niveau du point triple tous les paramètres sont fixés et le système est complètement déterminé.

Remarque – Il ne faut pas confondre variance et facteur d’équilibre. Les deux sont cohérentes. Pour plus
d’info voir Durupthy p.128

7.1.3 Nombre de degré de liberté
Il est important de ne pas confondre variance et dergé de liberté. Le système subit des contraintes imposées par

le milieu extérieur. Le nombre de variables intensives que l’expérimentateur reste libre de fixer pour atteindre les
équilibres compatibles avec les contraintes déjà imposées par ailleurs au système est appelé nombre de degré de
liberté du système

v = L+K (7.5)

Avec L le nombre de degré de liberté et K le nombre de contraintes.
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Figure 7.1 – Diagramme de Clapeyron d’un composé quelconque [2]

7.2 Variance et rupture d’équilibre
La réaction à prendre en exemple est la dissociation du CaCO3(s) dont l’équation est :

CaCO3(s) = CaO(s) + CO2(g) (7.6)

L’exemple est particulièrement traité à la fois dans le Durupthy p.131 et dans le cours de Martin de Thermodyna-
mique.

Définition – Un système ne pouvant plus évoluer est dit au repos chimique.

Définition – Rupture d’équilibre : dans certains cas, il est possible que la condition d’équilibre ne puisse
pas être satisfaite. On peut alors avoir une évolution du système jusqu’à la disparition d’un des composés.
L’équilibre n’est plus alors possible. Il y a rupture d’équilibre.

Remarque – Lorsqu’on étudie un système chimique, l’équilibre est une hypothèse. Si les conclusions sont
incohérentes, l’hypothèse doit être remise en cause.

Remarque – La variance diminue par apparition d’une nouvelle phase et augmente par disparition d’une
phase.
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Chapitre 8

Les diagrammes binaires

Remarque – C’est une partie importante de la thermochimie et notamment des potentiels chimiques. Cette
partie est détaillée dans mon autre fiche et dans le Durupthy.
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Chapitre 9

Modèle des mélanges

Peut être intéressant à faire mais à demander avant.
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