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1Vers la thermodynamique

chimique

Ce chapitre réexamine quelques concepts fondamentaux de thermodynamique utilisés en

chimie : premier et second principes, variables usuelles, fonctions d’état utiles pour le

chimiste, notion de pression, extensivité et intensivité, critères d’évolution spontanée d’un

système. Nous indiquerons quelques compléments mathématiques pour l’étude des fonc-

tions à plusieurs variables.

1 Description d’un système thermodynamique

1.1 Système et Univers

La thermodynamique a pour objectif l’étude de l’échange d’énergie et de matière entre cer-

taines parties de l’Univers.

L’Univers est l’ensemble de l’espace et de la matière accessible à notre connaissance. Nous

privilégions parfois l’étude d’une partie de l’Univers, que nous appellerons système. Le reste

de l’Univers est l’extérieur du système.

Un système peut a priori échanger matière et énergie avec le reste de l’Univers. Un système
isolé n’échange ni matière ni énergie. Un système fermé n’échange pas de matière mais peut

échanger de l’énergie.

Il existe plusieurs façons d’échanger de l’énergie :

• par transfert thermique (flamme, résistance chauffante) ;

• par travail des forces de pression, que l’on conseille désormais d’appeler transfert
mécanique (le système est, par exemple, un gaz contenu dans un récipient de volume

variable et un opérateur extérieur exerce une force qui se traduit par une diminution

de volume) ;

• par travail des forces électriques appelé transfert électrique (charge d’un condensa-

teur qui stocke sous forme d’énergie électrostatique l’énergie délivrée par un généra-

teur) ;

• par transfert électromagnétique (tout ou partie d’un rayonnement électromagné-

tique incident est transféré à la matière).

Un système ouvert peut échanger matière et énergie avec l’extérieur.
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1.2 Variables d’état et fonctions d’état

La thermodynamique est une branche de la physique qui reconnaît que le comportement col-

lectif d’un très grand nombre de particules (dont l’ordre de grandeur est celui de la constante

d’AVOGADRO soit 1023 mol−1) est en partie décrit par un très faible nombre de variables

(quelques unités). Ces variables n’ont pas toutes la même origine ou le même statut. Il est

très utile de les classer et de connaître même de façon approchée leur signification phy-

sique. Nous réserverons de façon assez arbitraire le nom de variable d’état à des grandeurs

physiques assez facilement mesurables par des appareils de mesure. Voici ci-dessous les prin-

cipales, tout en reconnaissant d’emblée que leur introduction est plus délicate que cela peut

apparaître à première vue.

• Le volume : cette notion est géométrique ; c’est la mesure de l’espace euclidien oc-

cupé par le système étudié ;

• la quantité de matière : c’est une mesure du nombre de particules contenues dans

le système. Le chimiste utilise la mole comme unité (1 mol contient 6,02.1023 par-

ticules) ; si le système est constitué de plusieurs espèces chimiques, il faut préciser la

quantité de matière de chaque espèce ;

• la pression : cette grandeur est nécessaire pour caractériser les échanges d’éner-

gie possibles entre sous-systèmes ; ceux-ci étant d’une part la surface d’un solide

et d’autre part un fluide (liquide ou gaz) ;

• la température : nous nous contenterons pour l’instant d’une approche relativement

intuitive qui admet l’existence d’une valeur commune d’équilibre à deux sous-sys-

tèmes qui sont en contact et en équilibre.

Description microscopique de la pression

La description microscopique de l’existence de la grandeur pression s’explique par le fait que

les particules de fluide n’occupent pas de position fixe dans l’espace. Ceci se traduit par une

action mécanique de ces particules sur les parois. Les particules de fluide qui rebondissent

sur la paroi subissent donc une force et selon le principe de l’action et de la réaction, exercent

une force sur celle-ci.

ParoiEnceinte

•molécule du gaz

�F(m,P)�F(P,m)

�F(P,m) : force exercée par

la paroi sur la molécule

�F(m,P) : force exercée par

la molécule sur la paroi

FIGURE 1.1 – Échange de quantité de mouvement entre une molécule de gaz et la paroi

Dans le référentiel lié à la paroi, si le fluide n’a pas de mouvement macroscopique par rapport

à la paroi, la contrainte exercée est normale à la paroi et, en l’absence de viscosité, la pression

2
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s’identifie à la force par unité de surface exercée sur la paroi (voir figure 1.1). La pression est

une grandeur assez facilement mesurable au moyen d’un manomètre.

La pression est une grandeur profondément thermodynamique, c’est-à-dire liée au fait que le

système est constitué d’un très grand nombre de particules et que la grandeur pression résulte

d’une moyenne statistique des échanges de quantité de mouvement pour de très nombreux

chocs. Cette description microscopique justifie le mot pression cinétique parfois rencontré

pour décrire ce phénomène.

Principe zéro
Pour la température, la mise en contact de deux corps formant un système globalement isolé

se traduit par l’existence au bout d’un temps suffisant d’une grandeur commune aux deux

sous-systèmes, mesurable par des dispositifs expérimentaux appelés thermomètres, et qui

utilisent les variations de certaines propriétés des corps purs ou des mélanges (masse volu-

mique, résistance électrique, etc.). Cette constatation est connue sous le nom de principe
zéro de la thermodynamique. Il est bien sûr insuffisant de définir une grandeur par l’instru-

ment de mesure associé. Ce point sera repris ultérieurement après avoir introduit l’entropie.

Cette introduction reconnaît simplement le caractère facilement repérable de la température.

Fonctions d’état
L’étude thermodynamique des systèmes nécessite d’introduire des fonctions qui dépendent

des paramètres d’état. Ces fonctions sont appelées fonctions d’état. Les variations de ces

fonctions dépendent de la variation des variables d’état (appelées parfois paramètres d’état).

1.3 Extensivité et intensivité
Il est utile, en thermodynamique, de classer les grandeurs caractéristiques d’un système en

deux catégories : les grandeurs extensives et les grandeurs intensives. Une grandeur intensive

est indépendante de la quantité de matière du système, ainsi la température et la pression.

Une grandeur extensive est proportionnelle à la quantité de matière contenue dans le

système.

Soit un système S obtenu par la réunion de deux sous-systèmes SA et SB de même nature.

La grandeur X est dite extensive si et seulement si :

X(S) = X(SA ∪SB) = X(SA)+X(SB).

Définition

Dans la définition précédente, union ne signifie pas mélange. En effet, les deux sous-

systèmes doivent être de nature identique (même composition, même température,

même pression). La notion de mélange s’applique à deux parties de l’Univers qui

initialement ne sont pas identiques (par exemple le mélange d’eau pure avec de

l’éthanol pur). Dans ce cas, l’additivité des grandeurs extensives n’est pas assurée
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(le volume après mélange n’est pas égal à la somme des volumes avant mélange).

L’extensivité d’une grandeur n’est pas une évidence et l’attribution de cette propriété résulte

souvent d’une approximation, en général très bien vérifiée.

2 Rappels sur les fonctions à plusieurs variables
La plupart des systèmes thermodynamiques sont décrits par des grandeurs qui dépendent de

plusieurs variables. Il est donc nécessaire d’avoir quelques connaissances sur les proprié-

tés mathématiques des fonctions à plusieurs variables, en particulier sur leur comportement

différentiel. Les deux notions à maîtriser sont celles de différentielle et de dérivée partielle.

2.1 Différentielle et dérivée partielle
Considérons une fonction f (x,y,z) des variables x, y et z. La différentielle d f de cette fonction

s’écrit :

d f = f (x+ dx,y+ dy,z+ dz)− f (x,y,z) =
(

∂ f
∂x

)
y,z

dx+
(

∂ f
∂y

)
x,z

dy+
(

∂ f
∂ z

)
x,y

dz.

Qualitativement, la différentielle d f de la fonction f (x,y,z) est la petite (infinitésimale) va-

riation de la grandeur f quand on fait varier simultanément les variables x, y et z de façon

infinitésimale de dx, dy et dz.

La grandeur

(
∂ f
∂x

)
y,z

est appelée dérivée partielle de la fonction f par rapport à la variable

x, les autres variables dont la fonction dépend sont bloquées (= considérées comme des

constantes). Ces variables sont indiquées en indice (ici y et z).

Exemple
Considérons la fonction qui, a un point M de l’espace affine, repéré par ses coordonnées

cartésiennes, associe sa distance au point origine. Cette fonction s’écrit :

f (M) = f (x,y,z) =
√

x2 + y2 + z2

Pour calculer la dérivée partielle

(
∂ f
∂x

)
y,z

, on considère les grandeurs y et z comme des

constantes et nous avons :(
∂ f
∂x

)
y,z

=
1

2

2x√
x2 + y2 + z2

=
x√

x2 + y2 + z2
.

Nous avons de façon similaire :(
∂ f
∂y

)
x,z

=
y√

x2 + y2 + z2
et

(
∂ f
∂ z

)
x,y

=
z√

x2 + y2 + z2
.

et la différentielle d f s’écrit :

d f =
xdx+ ydy+ zdz√

x2 + y2 + z2
.
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2.2 Théorème de SCHWARZ

Si la fonction admet des dérivées secondes croisées (ce qui sera toujours vrai dans les cas

étudiés ici), les dérivées croisées ont un sens et le résultat ne dépend pas de l’ordre dans

lequel on effectue la dérivation, soit :

∂ 2 f
∂x∂y

=

(
∂
∂x

(
∂ f
∂y

)
x,z

)
y,z

=

(
∂
∂y

(
∂ f
∂x

)
y,z

)
x,z

dans le cas du couple de variables (x,y) valable aussi pour les variables (y,z) et (x,z). Ainsi,

si nous écrivons une différentielle sous la forme :

d f = P(x,y,z)dx+Q(x,y,z)dy+R(x,y,z)dz

les fonctions P, Q et R vérifient :(
∂P
∂y

)
x,z

=

(
∂Q
∂x

)
y,z
,

(
∂P
∂ z

)
x,y

=

(
∂R
∂x

)
y,z
,

(
∂Q
∂ z

)
x,y

=

(
∂R
∂y

)
x,z
.

Ceci constitue le théorème de SCHWARZ. La différentielle d f d’une fonction d’état vérifie ce

théorème.

3 Premier principe de la thermodynamique
Ce principe traduit le principe de conservation de l’énergie.

3.1 Énoncé

Le premier principe de la thermodynamique postule l’existence, pour tout système,

d’une variable extensive E appelée énergie, qui est conservée lorsque le système est isolé.

Définition

Il est utile de distinguer trois contributions à l’énergie :

E = Ecin +Epot+U

• Ecin désigne l’énergie cinétique macroscopique du système : elle est donc liée au

choix du référentiel d’étude ;

• Epot désigne l’énergie potentielle macroscopique du système. C’est, par exemple,

l’énergie potentielle de gravitation ;

• la grandeurU désigne les énergies cinétique et potentielle microscopiques dues aux

particules constitutives de la matière : le découplage entre une contribution collective,

macroscopique, liée au choix du référentiel d’étude et une contribution individuelle,

microscopique, n’est pas si simple à mettre en œuvre. Chaque particule est en mouve-

ment et possède donc une énergie cinétique ; les différentes particules sont soumises

éventuellement à des forces de la part des autres particules (dans un solide, dans un

gaz réel). L’énergie potentielle dont dérivent ces forces d’interaction contribue à la

grandeur U . Celle-ci est appelée énergie interne.
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3.2 Expression différentielle
Lorsque le système n’est pas isolé, le transfert d’énergie au système se traduit par une varia-

tion de l’énergie E . Ce transfert peut se traduire par la modification de la vitesse du centre de

masse du système (contribution du terme Ecin), par la modification de l’énergie potentielle

(par exemple de l’altitude du centre de masse dans un champ de pesanteur) ou par variation

de l’énergie interne U .

Nous nous placerons désormais dans le cas où l’apport d’énergie se traduit par la seule va-

riation de U . Il existe différentes formes d’énergie s’échangeant entre le système et le milieu

extérieur :

1. Transfert mécanique (travail des forces pressantes du milieu extérieur)

Soit δW le travail élémentaire des forces pressantes lié à une variation dV du volume

du système :

δW =−pextdV.

On remarquera que cette contribution se traduit par la variation d’un autre paramètre

extensif (ici le volume).

2. Transfert thermique (chaleur)

Il existe aussi (au moins) une autre possibilité de modifier l’énergie interne du sys-

tème, sans modifier le volume. Ceci est obtenu par un transfert thermique et peut

correspondre à une augmentation de température.

3. Autres formes d’énergie

Des systèmes thermodynamiques peuvent échanger d’autres formes d’énergie avec

l’extérieur. Nous noterons δW ′ ces contributions élémentaires à la variation de l’éner-

gie interne. Si le système étudié est une pile connectée à un générateur de force élec-

tromotrice Egen, le travail élémentaire fourni par le générateur au système lorsque la

charge traversée est dq est :

δW ′ = Egendq.

De façon générale, ces contributions élémentaires s’écrivent :

δW ′ = Aidxi

où Ai est une force généralisée et dxi la variation infinitésimale d’une grandeur extensive,

grandeur dite conjuguée de la force généralisée Ai. Malgré son nom, une force généralisée

n’est pas nécessairement homogène à une force (grandeur intensive). L’expression différen-

tielle du premier principe s’écrit donc :

dU = δW + δQ+ δW ′ pour une transformation infinitésimale

et ΔU =W +Q+W ′ pour une transformation non-infinitésimale
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Les différentes notations doivent être utilisées à bon escient :

• la notation d est réservée à la différentielle d’une fonction d’état. dX repré-

sente la variation infinitésimale d’une grandeur X qui est une fonction d’état ;

• la notation δ représente la variation infinitésimale d’une grandeur qui n’est

pas une fonction d’état (transfert mécanique, transfert thermique) ;

• la notation Δ représente la variation non infinitésimale d’une fonction d’état

(entre un état initial et un état final) ;

• la notation
∂
∂x

est réservée à la dérivée partielle de la fonction d’état par

rapport à la variable x (il faut préciser la ou les variables bloquées lors de

cette opération). Ce n’est pas un infiniment petit.

4 Second principe de la thermodynamique
C’est un principe d’évolution qui rend compte de l’évolution des systèmes thermodyna-

miques (sous des contraintes extérieures fixées) vers des états particuliers appelés états d’é-

quilibre.

4.1 Énoncé

Pour tout système isolé, il existe une fonction d’état extensive qui ne peut que croître. Cette

grandeur, notée usuellement S, est appelée entropie.

Définition

Les états d’équilibres des systèmes isolés sont ceux correspondant à l’entropie maximale.

On admettra que l’ensemble de l’Univers est isolé et qu’il suffit, pour étudier un système non

isolé d’appliquer le principe précédent à l’ensemble :

{ système ∪ extérieur } = Univers.

4.2 Expression différentielle
Soit un système fermé en contact avec l’extérieur. La variation infinitésimale d’entropie du

système s’écrit comme la contribution de deux termes :

dS = δeS+ δiS

δeS est l’entropie d’échange, due à l’existence de transferts thermiques :

δeS =
δQ
Text
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où δQ est le transfert thermique reçu à travers la paroi limitant le système de l’extérieur et

Text la température de cette frontière. Le terme de création d’entropie δiS est positif ou nul

(l’égalité correspond aux transformations réversibles) :

δiS � 0

c’est sous cette forme que nous écrirons souvent le second principe. Le terme d’entropie

d’échange est de signe quelconque.

4.3 Transformations quasi statiques, transformations
réversibles

La thermodynamique que nous étudions ici est essentiellement une théorie des états d’équi-

libre et des transformations qui font passer le système d’un état d’équilibre initial vers un

état d’équilibre final après modification de contraintes extérieures où d’un état initial hors

équilibre vers un état final d’équilibre.

Parmi toutes les transformations possibles, certaines sont particulièrement importantes : il

s’agit des transformations quasi statiques et des transformations réversibles :

• transformations quasi statiques : une transformation quasi statique est une trans-

formation au cours de laquelle le système passe par une suite d’états d’équilibre infi-

niment proches avec le milieu extérieur ;

• transformations réversibles : un système subit une transformation réversible s’il

revient à son état initial quand on décrit une transformation quasi statique suivie de la

transformation quasi statique décrite dans le sens opposé.

Ces deux définitions sont illustrées et éclairées par les exemples suivants.

Transformations mécaniquement irréversibles
Soit un cylindre placé dans un champ de pesanteur, d’axe vertical et fermé par un piston

mobile de masse m0, se déplaçant sans frottement (voir figure 1.2). Le cylindre contient un

gaz parfait. Les parois du cylindre et le piston sont supposés athermanes (pas de transfert

thermique).

a) b)

FIGURE 1.2 – Exemple de transformation (a) irréversible par modification brutale d’une

contrainte extérieure et (b) réversible par modification quasi statique d’une contrainte ex-

térieure

Soit p0 la pression extérieure, la pression initiale dans le cylindre est donc :

p1 = p0 +
m0g

S
.
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On pose en une fois une masse m sur le piston. À l’évidence, la transformation n’est pas quasi

statique car au début de la transformation, la pression intérieure est p1 tandis que la pression

extérieure est p2 avec :

p2 = p1 +
mg
S
.

La différence entre les deux pressions se traduit par l’existence d’une force non infinitésimale

qui se traduit par une accélération du piston.

Transformations thermiquement irréversibles

Un bloc métallique porté à une température uniforme T1 est plongé dans de l’eau de tempé-

rature uniforme T0, avec (T1 −T0)/T0 non négligeable devant 1. Le système évolue vers la

température uniforme T2. Cette évolution est non quasi statique (donc non réversible) car il y

a une différence non infinitésimale de température à la frontière système/extérieur.

Pour effectuer une transformation réversible, la condition nécessaire qui doit être remplie est

le caractère quasi statique de la transformation.

• Dans le cas de la masse posée sur le piston, effectuer la transformation de façon

quasi statique, c’est ajouter des incréments de masse dm tels que dm/m0 � 1 avec

Σdm = m.

• Dans le cas du bloc métallique porté à la température finale T2, il est possible d’ima-

giner une façon d’agir qui serait réversible : considérons un très grand nombre de

thermostats de températures infiniment proches, le premier étant à la température T1

et le dernier à la température T2. La transformation qui porte le bloc métallique de T1 à

T2 s’effectue par la plongée dans les thermostats successifs. Cette fois-ci, la différence

de température entre le système et l’extérieur est un infiniment petit (dT/T � 1). Il

suffit d’inverser le sens de parcours des thermostats pour revenir à l’état initial.

Dans les propositions précédentes, les modèles de transformations réversibles pro-

posés apparaissent clairement comme des situations limites où l’écart des para-

mètres (entre la valeur du paramètre du système et le paramètre correspondant de

l’extérieur) est infiniment petit ( dm tend vers 0, dT tend vers zéro).

Ces modèles sont donc des situations idéales qui ne sont jamais rigoureusement

atteintes dans les situations réelles. Il n’en demeure pas moins que ces transfor-

mations permettent de calculer des variations de fonctions d’état, variations qui ne

dépendent pas du chemin suivi.

Il est important de se convaincre qu’une transformation quasi statique n’est pas forcément

réversible. Prenons pour illustrer cette affirmation le cas d’un ressort dont une extrémité est

fixe et l’autre soumise à l’action d’un opérateur qui exerce une force de module f (voir figure

1.3).
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force
0

Δ longueur

f max

FIGURE 1.3 – Exemple de phénomène d’hystérésis : utilisation d’un ressort en dehors de son

domaine d’élasticité

Envisageons une transformation quasi statique qui porte le module de la force de f1 à f2.

Tant que le ressort reste dans son domaine d’élasticité, le retour à la contrainte extérieure f1

se traduit par un retour à l’état initial. En revanche, si au cours de la transformation, on sort

du domaine d’élasticité, le retour à f1 ne rend pas le système à son état initial, même si la

transformation est réalisée de manière quasi statique.

De façon générale, les phénomènes dissipatifs (frottements visqueux, frottements solides,

effet JOULE, etc.) et d’hystérésis sont source d’irréversibilité. Une transformation irréversible

se traduit par l’existence d’une contribution δiS à la variation d’entropie : la variation de

l’entropie du système ne se limite pas au seul terme d’échange.

Nous verrons par la suite que la réaction chimique est aussi source d’irréversibilité quand

l’avancement de la réaction n’est pas contrôlable à chaque instant de l’évolution par l’opé-

rateur.

En résumé, la création d’entropie est liée soit à une évolution non quasi statique d’un para-

mètre, soit à l’existence de phénomènes dissipatifs ou d’hystérésis.

5 Les fonctions d’état utilisées
5.1 Énergie interne et entropie
Il existe, dans la plupart des situations, au moins deux formes de transfert d’énergie qui sont :

• le transfert mécanique dû aux forces de pression :

δW =−pextdV

pour une transformation infinitésimale ;

• le transfert thermique, noté δQ pour une variation infinitésimale.

Le premier principe s’écrit alors :

dU = δQ− pextdV.
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Dans le cas où le système est un générateur ou une pile électrique, nous ajouterons le travail

électrique :

δW ′ = Egendq < 0

où Egen est la force électromotrice du générateur (ou de la pile) et dq < 0 correspond à la

charge qui entre par la borne positive. Dans ce cas, le premier principe s’écrit :

dU = δQ− pextdV +Egendq.

L’application du second principe permet d’écrire :

dS = δQ/Text + δiS.

Il est important de noter que les grandeurs « énergie interne » et « entropie » sont

supposées définies même en dehors de l’équilibre.

5.2 Autres fonctions rencontrées
Pour des raisons qui apparaîtront clairement lors de l’étude de l’évolution des systèmes sous

contraintes extérieures, il est utile d’introduire les fonctions suivantes :

• H : enthalpie H =U + pV ;

• F : énergie libre ou énergie de HELMHOLTZ F =U −TS ;

• G : enthalpie libre ou énergie de GIBBS G = H −TS.

Caractère extensif des fonctions U, S, H, V, F et G
Les fonctions énergie interne et entropie sont extensives. Le volume d’un système est aussi

une fonction extensive. Le produit d’une fonction extensive par une fonction intensive (par

exemple la température, la pression) est aussi une fonction extensive. Donc les fonctions

enthalpie, énergie libre et enthalpie libre sont aussi des fonctions d’état extensives.

5.3 Notion de potentiels thermodynamiques

Énergie potentielle
La notion d’énergie potentielle a été introduite en mécanique. Lorsque le travail des ac-

tions mécaniques résultant d’une transformation (modification de la position géométrique

du système) est indépendant du chemin suivi (cas des actions conservatives), il est possible

d’exprimer le travail des actions mécaniques δWméca comme l’opposée de la variation d’une

fonction scalaire de l’espace appelée énergie potentielle, notée Ep selon :

δWméca =−dEp.

Les positions d’équilibre mécanique correspondent alors aux paramètres géométriques au-

torisant les extrema d’énergie potentielle compatibles avec les contraintes imposées. Par
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exemple, pour un point matériel se déplaçant sans frottement sur une trajectoire dans le

champ de pesanteur −g−→ez , les positions d’équilibre correspondent aux extrema (relatifs ou

absolus) de la variable de position z. Les positions d’équilibre stables correspondent aux

minima. Cette notion se généralise en thermodynamique.

On appellera potentiel thermodynamique une fonction d’état qui, pour certaines cont-

raintes imposées par l’opérateur extérieur, tend vers une valeur minimale lorsque le sys-

tème atteint l’équilibre thermodynamique.

Il est nécessaire de classer les variables définissant le système en deux catégories :

• les variables qui peuvent être fixées de l’extérieur, comme la température, la pression,

le volume, et éventuellement, au moins de façon théorique, l’entropie ;

• les variables internes au système qui peuvent évoluer. Le cas qui sera couramment

rencontré est l’avancement d’une réaction chimique se déroulant dans le système.

Le choix du potentiel thermodynamique correspondant aux variables extérieures imposées

permet donc de prédire l’évolution du système lors de la variation spontanée de la (ou des)

variable(s) interne(s).

Cas d’un système évoluant à entropie et volume constants
L’écriture différentielle des deux principes conduit à :

δQ = Text.(dS− δiS) et donc : dU = TextdS− pextdV −TextδiS.

Pour un système évoluant à S et V fixés, dS = 0 et dV = 0. Ce qui donne :

dU =−TextδiS.

Le second principe impose :

δiS � 0

et donc lors de l’évolution du système, U décroît. L’évolution est terminée, c’est-à-dire

l’équilibre est atteint lorsque U est minimale.

Cas d’un système évoluant à entropie et pression constantes
Il est souhaitable ici d’utiliser le caractère constant de la pression à la place de la valeur

constante du volume. Afin de trouver la fonction qui joue désormais le rôle équivalent de

l’énergie interne dans le cas d’une évolution à entropie et volume fixés, il est logique d’in-

troduire l’enthalpie dont la différentielle s’écrit :

dH = d(U + pV) = dU +Vdp+ pdV.

Dans le cas d’un système évoluant à pression extérieure fixée :

p = pext = constante.
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