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Outils pour la
thermodynamique chimique

L’objectif de ce chapitre est d’élaborer, a partir des connaissances acquises en thermo-
dynamique, les outils nécessaires pour I’application de la thermodynamique a la chimie.
C’est donc I’occasion de revoir quelques concepts fondamentaux : premier et second prin-
cipes, variables usuelles, fonctions d’état utiles pour le chimiste, notion de pression, ex-
tensivité et intensivité, criteres d’évolution spontanée d’un systeme. Nous introduirons
ensuite le concept fondamental de potentiel chimique, d’abord dans le cadre d’un corps
pur, puis dans le cas d’un mélange.

1 Premier et second principes appliqués a la chimie
1.1 Description d’un systeme thermodynamique

Systéme et Univers

La thermodynamique a pour objectif 1’étude de 1’échange d’énergie et de matiere entre cer-
taines parties de 1I’Univers.

L’Univers est I’ensemble de I’espace et de la matiere accessible a notre connaissance. Nous
privilégions parfois I’étude d’une partie de 1’Univers, que nous appellerons systeme. Le reste
de I’Univers est I’extérieur du systeme.

Un systeme peut a priori échanger matiére et énergie avec le reste de I’Univers. Un systeme
isolé n’échange ni matiere ni énergie. Un systeme fermé n’échange pas de matiére mais peut
échanger de I’énergie.

Il existe plusieurs fagons d’échanger de 1’énergie :

e par transfert thermique (flamme, résistance chauffante);

e par travail des forces de pression, que 1’on conseille désormais d’appeler transfert
mécanique (le systéme 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);

e par travail des forces électriques appelé transfert électrique (charge d’un condensa-
teur qui stocke sous forme d’énergie électrostatique I’énergie délivrée par un généra-
teur);

e par transfert électromagnétique (tout ou partie d’un rayonnement électromagnéti-
que incident est transféré a la matiere).

Un systeme ouvert peut échanger maticre et énergie avec 1’extérieur.
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Variables d’état et fonctions d’état

La thermodynamique est une branche de la physique qui reconnait que le comportement col-
lectif d’un trés grand nombre de particules (dont I’ordre de grandeur est celui de la constante
d’ AVOGADRO soit 1023 mol~!) est en partie décrit par un trés faible nombre de variables
(quelques unités). Ces variables n’ont pas toutes la méme origine ou le méme statut. Il est
tres utile de les classer et de connaitre méme de fagcon approchée leur signification phy-
sique. Nous réserverons de facon assez arbitraire le nom de variable d’état & 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
apparaitre a premiere vue.

e Le volume : cette notion est géométrique ; c’est la mesure de 1’espace euclidien oc-
cupé par le systeme étudié ;

e la quantité de matiere : c’est une mesure du nombre de particules contenues dans
le systéme. Le chimiste utilise la mole comme unité (1 mol contient 6,02.10%3 parti-
cules); si le systeme est constitué de plusieurs especes chimiques, il faut préciser la
quantité de matiere de chaque espece ;

e la pression : cette grandeur est nécessaire pour caractériser les échanges d’éner-
gie possibles entre sous-systémes; ceux-ci étant d’une part la surface d’un solide
et d’autre part un fluide (liquide ou gaz);

e la température : nous nous contenterons pour 1’instant d’une approche relativement
intuitive qui admet I’existence d’une valeur commune d’équilibre a deux sous-sys-
témes qui sont en contact et en équilibre.

Description microscopique de la pression

La description microscopique de I’existence de la grandeur pression s’explique par le fait que
les particules de fluide n’occupent pas de position fixe dans 1’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 1’action et de la réaction, exercent
une force sur celle-ci.

F(Pm) : force exercée par
la paroi sur la molécule

molécule du gaz
F(P,m)

F(m,P)

F (m,P) : force exercée par
la molécule sur la paroi

Enceinte Paroi

FIGURE 1.1 — Echange de quantité de mouvement entre une molécule de gaz et la paroi

Dans le référentiel 1i€ a la paroi, si le fluide n’a pas de mouvement macroscopique par rapport
a la paroi, la contrainte exercée est normale a la paroi et, en 1’absence de viscosité, la pression
s’identifie a la force par unité de surface exercée sur la paroi (voir figure 1.1). La pression est

2
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une grandeur assez facilement mesurable au moyen d’un manometre.

La pression est une grandeur profondément thermodynamique, c’est-a-dire liée au fait que le
systeme est constitué d’un trés grand nombre de particules et que la grandeur pression résulte
d’une moyenne statistique des échanges de quantité de mouvement pour de trés nombreux
chocs. Cette description microscopique justifie le mot pression cinétique parfois rencontré
pour décrire ce phénomene.

Principe zéro

Pour la température, la mise en contact de deux corps formant un systeme globalement isolé
se traduit par I’existence au bout d’un temps suffisant d’une grandeur commune aux deux
sous-systémes, mesurable par des dispositifs expérimentaux appelés thermometres, et qui
utilisent les variations de certaines propriétés des corps purs ou des mélanges (masse volu-
mique, résistance électrique, efc.). Cette constatation est connue sous le nom de principe
zéro de la thermodynamique. Il est bien siir insuffisant de définir une grandeur par 1’instru-
ment de mesure associé. Ce point sera repris ultérieurement apres avoir introduit 1’entropie.
Cette introduction reconnait simplement le caractere facilement repérable de la température.

Fonctions d’état

L’étude thermodynamique des systemes nécessite d’introduire des fonctions qui dépendent
des parametres d’état. Ces fonctions sont appelées fonctions d’état. Les variations de ces
fonctions dépendent de la variation des variables d’état (appelées parfois parametres d’état).

Extensivité et intensivité

Il est utile, en thermodynamique, de classer les grandeurs caractéristiques d’un systeme en
deux catégories : les grandeurs extensives et les grandeurs intensives. Une grandeur intensive
est indépendante de la quantité de matiere du systeme. Citons par exemple : la température
et la pression.

Définition
Une grandeur extensive est proportionnelle a la quantité de matiere contenue dans le
systeme.

Soit un systeme S obtenu par la réunion de deux sous-systemes S4 et Sp de méme nature.
La grandeur X est dite extensive si et seulement si :

X(S)=X(SaUSg) =X (Sa)+X(SB).

Dans la définition précédente, union ne signifie pas mélange. En effet, les deux sous-
systemes doivent étre de nature identique (méme composition, méme température,
méme pression). La notion de mélange s’applique a deux parties de 1’Univers qui
initialement ne sont pas identiques (par exemple le mélange d’eau pure avec de
I’éthanol pur). Dans ce cas, ’additivité des grandeurs extensives n’est pas assurée
(Ie volume apres mélange n’est pas égal a la somme des volumes avant mélange).
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L’extensivité d’une grandeur n’est pas une évidence et 1’attribution de cette propriété résulte
souvent d’une approximation, en général tres bien vérifiée.

1.2 Rappels sur les fonctions a plusieurs variables

La plupart des systemes 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 a plusieurs variables, en particulier sur leur comportement
différentiel. Les deux notions a maitriser sont celles de différentielle et de dérivée partielle.

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 :

_ _ _(9f of of
df = f(x+dx,y+dy,z+dz) — f(x,y,2) = (ax>wdx+ <8y>mdy+ (8z>wdz'

Qualitativement, la différentielle df 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 facon
infinitésimale de dx, dy et dz.

ox

x, les autres variables dont la fonction dépend sont bloquées (= considérées comme des
constantes). Ces variables sont indiquées en indice (ici y et z).

d
La grandeur (—f> est appelée dérivée partielle de la fonction f par rapport a la variable
2

Exemple
Considérons la fonction qui, a un point M de I’espace affine, repéré par ses coordonnées
cartésiennes, associe sa distance au point origine. Cette fonction s’écrit :

f(M) :f(xvyvz) =V x2+y2+12~
af

Pour calculer la dérivée partielle <—> , on considere les grandeurs y et z comme des
Yz

ox

constantes et nous avons :

(af> o 1 2x _ X
0x),. 22+y+2 R+y +2

Nous avons de fagon similaire :

B i
ay X,z x2 +y2 + 22 dz X,y x? +y2 + 722
et la différentielle df s’écrit :

_ xdx+ydy+zdz

VY242

df
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Théoreme 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 I’ordre dans
lequel on effectue la dérivation, soit :

f _ (9 (of _ (2 (91
oxdy \ox\ady).. ) —\dy\ox/,,
vz :

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 :

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

les fonctions P, Q et R vérifient :

9P\ _ (dQ 9P\ _ (OR 90\ _ (9R
<8y>x,z_ <9X>y,z’ (9Z>x,y_ <8X>y,z’ (8Z>x,y_ <8y>x,z'

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

X,z

1.3 Premier principe de la thermodynamique

Ce principe traduit le principe de conservation de I’énergie.
Enoncé
Définition

Le premier principe de la thermodynamique postule I’existence, pour tout systeme,
d’une variable extensive E appelée énergie, qui est conservée lorsque le systeme est isolé.

Il est utile de distinguer trois contributions a I’énergie :
E = E¢n + Epol +U

e E i, désigne 1’énergie cinétique macroscopique du systeme : elle est donc liée au
choix du référentiel d’étude;

o [y désigne 1’énergie potentielle macroscopique du systéme. C’est, par exemple,
I’énergie potentielle de gravitation;

e la grandeur U désigne les énergies cinétique et potentielle microscopiques dues aux
particules constitutives de la matiere : le découplage entre une contribution collective,
macroscopique, liée au choix du référentiel d’étude et une contribution individuelle
microscopique n’est pas si simple a mettre en ceuvre. Chaque particule est en mouve-
ment et possede donc une énergie cinétique; les différentes particules sont soumises
éventuellement a 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 a la
grandeur U. Celle-ci est appelée énergie interne.
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Expression différentielle

Lorsque le systeme n’est pas isolé, le transfert d’énergie au systeéme se traduit par une varia-
tion de I’énergie E. Ce transfert peut se traduire par la modification de la vitesse du centre de
masse du systeéme (contribution du terme E,), par la modification de I’énergie potentielle
(par exemple de I’altitude du centre de masse dans un champ de pesanteur) ou par variation
de I’énergie interne U.

Nous nous placerons désormais dans le cas ou I’apport d’énergie se traduit par la seule va-
riation de U. Il existe différentes formes d’énergie s’échangeant entre le systeme et le milieu
extérieur :

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

Soit 8W le travail élémentaire des forces pressantes lié 4 une variation dV du volume
du systeme :
5W = — pex[dV.

On remarquera que cette contribution se traduit par la variation d’un autre parametre
extensif (ici le volume).

2. Transfert thermique (chaleur)

Il existe aussi (au moins) une autre possibilité de modifier I’énergie interne du syste-
me, sans modifier le volume. Ceci est obtenu par un transfert thermique et peut cor-
respondre a une augmentation de température.

3. Autres formes d’énergie

Des systemes thermodynamiques peuvent échanger d’autres formes d’énergie avec
I’extérieur. Nous noterons 8W' ces contributions élémentaires & la variation de I’éner-
gie interne. Si le systeme étudié est une pile connectée a un générateur de force élec-
tromotrice Egen, le travail élémentaire fourni par le générateur au systeme lorsque la
charge traversée est dg est :

SW' = Egendq.

De facon générale, ces contributions élémentaires s’écrivent :
!/
5W :A,-dx,-

ou A; est une force généralisée et dx; la variation infinitésimale d’une grandeur extensive,
grandeur dite conjuguée de la force généralisée A;. Malgré son nom, une force généralisée
n’est pas nécessairement homogene a une force (grandeur intensive). L’ expression différen-
tielle du premier principe s’écrit donc :

dU = 6W +6Q + W’ pour une transformation infinitésimale

et AU=W+Q0+W pour une transformation non-infinitésimale
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Les différentes notations doivent étre utilisées a bon escient :
e la notation d est réservée a la différentielle d’une fonction d’état. dX repré-
sente la variation infinitésimale d’une grandeur X qui est une fonction d’état;
e la notation & représente la variation infinitésimale d’une grandeur qui n’est
pas une fonction d’état (transfert mécanique, transfert thermique);

e la notation A représente la variation non infinitésimale d’une fonction d’état
(entre un état initial et un état final) ;

. d : : .
e la notation — est réservée a la dérivée partielle de la fonction d’état par
X . . . . ’
rapport a la variable x (il faut préciser la ou les variables bloquées lors de
cette opération). Ce n’est pas un infiniment petit.

1.4 Second principe de la thermodynamique

C’est un principe d’évolution qui rend compte de 1’évolution des systemes thermodyna-
miques (sous des contraintes extérieures fixées) vers des états particuliers appelés états d’é-
quilibre.

Enoncé
Définition
Pour tout systeme isolé, il existe une fonction d’état extensive qui ne peut que croitre. Cette
grandeur, notée usuellement S, est appelée entropie.

Les états d’équilibres des systemes isolés sont ceux correspondant a 1’entropie maximale.
On admettra que I’ensemble de I’ Univers est isolé et qu’il suffit, pour étudier un systeme non
isolé d’appliquer le principe précédent a I’ensemble :

{ systeme U extérieur } = Univers.

Expression différentielle

Soit un systeme fermé en contact avec 1’extérieur. La variation infinitésimale d’entropie du
systeme s’écrit comme la contribution de deux termes :

dS=08.5+ &S
.S est I’entropie d’échange, due a I’existence de transferts thermiques :

_ 90

5.5
T Teme
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ot 6Q est le transfert thermique recu a travers la paroi limitant le systéme de 1’extérieur et
Texe la température de cette frontiere. Le terme de création d’entropie &;S est positif ou nul
(I’égalité correspond aux transformations réversibles) :

6S>0

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

Transformations quasi statiques, transformations réversibles

La thermodynamique que nous étudions ici est essentiellement une théorie des états d’équili-
bre et des transformations qui font passer le systeme d’un état d’équilibre initial vers un
état d’équilibre final apres modification de contraintes extérieures ol d’un état initial hors
équilibre vers un état final d’équilibre.

Parmi toutes les transformations possibles, certaines sont particulierement importantes : il
s’agit des transformations quasi statiques et des transformations réversibles :

o transformations quasi statiques : une transformation quasi statique est une trans-
formation au cours de laquelle le systeme passe par une suite d’états d’équilibre infi-
niment proches avec le milieu extérieur;

¢ transformations réversibles : un syst¢eme subit une transformation réversible s’il
revient a 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 myg, se déplacant 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 pg la pression extérieure, la pression initiale dans le cylindre est donc :

mog
=po+—-
P1=Po S
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On pose en une fois une masse m sur le piston. A 1’évidence, la transformation n’est pas quasi
statique car au début de la transformation, la pression intérieure est p; tandis que la pression
extérieure est py avec :
mg

5
La différence entre les deux pressions se traduit par 1’existence d’une force non infinitésimale
qui se traduit par une accélération du piston.

P2=p1+

Transformations thermiquement irréversibles
Un bloc métallique porté a une température uniforme 77 est plongé dans de 1’eau de tempéra-

(T — To)
Tt

0
rature uniforme 7,. Cette évolution est non quasi statique (donc non réversible) car il y a une
différence non infinitésimale de température a la frontiere systeme/extérieur.

ture uniforme 7 avec non négligeable devant 1. Le systeme évolue vers la tempé-

Pour effectuer une transformation réversible, la condition nécessaire qui doit étre remplie est
le caractere quasi statique de la transformation.

e Dans le cas de la masse posée sur le piston, effectuer la transformation de facon
quasi statique, c’est ajouter des incréments de masse dm tels que dm/my < 1 avec
YXdm =m.

e Dans le cas du bloc métallique porté a la température finale 75, il est possible d’ima-
giner une fagon d’agir qui serait réversible : considérons un treés grand nombre de
thermostats de températures infiniment proches, le premier étant a la température 77
et le dernier a la température 7>. La transformation qui porte le bloc métallique de 77 a
T, s’effectue par la plongée dans les thermostats successifs. Cette fois-ci, la différence
de température entre le systeme et I’extérieur est un infiniment petit (d7 /T < 1). 1l
suffit d’inverser le sens de parcours des thermostats pour revenir a 1’état initial.

A Dans les propositions précédentes, les modeles de transformations réversibles pro-

posés apparaissent clairement comme des situations limites ou I’écart des parame-
tres (entre la valeur du parametre du systeme et le parametre correspondant de
I’extérieur) est infiniment petit ( dm tend vers 0, dT tend vers z€ro).

Ces modeles 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 I’autre soumise a 1’action d’un opérateur qui exerce une force de module f (voir figure
1.3).



CHAPITRE 1 — OUTILS

A longueur ,
mm
dis l
Huns — force
0 fmaxf

FIGURE 1.3 — Exemple de phénomene 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 fi a f>.
Tant que le ressort reste dans son domaine d’élasticité, le retour a la contrainte extérieure fi
se traduit par un retour a 1’état initial. En revanche, si au cours de la transformation, on sort
du domaine d’élasticité, le retour a f; ne rend pas le systeme a son état initial, méme si la
transformation est réalisée de maniere quasi statique.

De fagon générale, les phénomenes dissipatifs (frottements visqueux, frottements solides,
effet JOULE, efc.) et d"hystérésis sont source d’irréversibilité. Une transformation irréversible
se traduit par I’existence d’une contribution &S a la variation d’entropie : la variation de
I’entropie du systéme ne se limite pas au seul terme d’échange.

Nous verrons par la suite que la réaction chimique est aussi source d’irréversibilité quand
I’avancement de la réaction n’est pas contrdlable a chaque instant de I’évolution par I’ opé-
rateur.

En résumé, la création d’entropie est liée soit & une évolution non quasi statique d’un para-
metre, soit a I’existence de phénomenes dissipatifs ou d’hystérésis.

1.5 Les fonctions d’état utilisées
Energie interne et entropie

Il existe, dans la plupart des situations, au moins deux formes de transfert d’énergie qui sont :
e le transfert mécanique dfi aux forces de pression :

5W = — peX[dV
pour une transformation infinitésimale ;
e le transfert thermique, noté §Q pour une variation infinitésimale.
Le premier principe s’écrit alors :

dU = 80 — pexcdV.
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Dans le cas ou le systeme est un générateur ou une pile électrique, nous ajouterons le travail
électrique :
W' = Egendg <0

ol Egep est la force électromotrice du générateur (ou de la pile) et dg < 0 correspond a la
charge qui entre par la borne positive. Dans ce cas, le premier principe s’écrit :

dU = 60 — pextdV + Egendg.
L application du second principe permet d’écrire :

50
dS=—+65.
Text

Il est important de noter que les grandeurs « énergie interne » et « entropie » sont
supposées définies méme en dehors de I’équilibre.

Autres fonctions rencontrées

Pour des raisons qui apparaitront clairement lors de 1’étude de I’évolution des systeémes sous
contraintes extérieures, il est utile d’introduire les fonctions suivantes :

e H :enthalpie H=U-+pV;

e [ :énergie libre ou énergie de HELMHOLTZ F =U —-T§;

e G : enthalpie libre ou énergie de GIBBS G =H —TS.

Caractere extensif des fonctions U, S, H, V, F et G

Les fonctions énergie interne et entropie sont extensives. Le volume d’un systéme 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.

Notion de potentiels thermodynamiques

Energie 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 systeme) est indépendant du chemin suivi (cas des actions conservatives), il est possible
d’exprimer le travail des actions mécaniques 6 W, comme 1I’opposée de la variation d’une
fonction scalaire de I’espace appelée énergie potentielle, notée E;, selon :

OWméca = —dE,.

Les positions d’équilibre mécanique correspondent alors aux parametres géométriques au-
torisant les extrema d’énergie potentielle compatibles avec les contraintes imposées. Par
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exemple, pour un point matériel se déplacant sans frottement sur une trajectoire dans le
champ de pesanteur — ge_g, 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 1’ opérateur extérieur, tend vers une valeur minimale lorsque le syste-
me atteint I’équilibre thermodynamique.

Il est nécessaire de classer les variables définissant le systeéme en deux catégories :
e les variables qui peuvent étre fixées de 1’extérieur, comme la température, la pression,
le volume, et éventuellement, au moins de fagon théorique 1’entropie ;
e les variables internes au systeme qui peuvent évoluer. Le cas qui sera couramment
rencontré est I’avancement d’une réaction chimique se déroulant dans le systeme.
Le choix du potentiel thermodynamique correspondant aux variables extérieures imposées
permet donc de prédire I’évolution du systeme lors de la variation spontanée de la (ou des)
variable(s) interne(s).

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

00 = Texi(dS — 6S) et donc : dU = Tex(dS — pexdV — Tex( 6.

Pour un systeme évoluanta S et V fixés, dS =0 et dV = 0. Ce qui donne :

dU = —Tex6;iS.

Le second principe impose :
65>0

et donc lors de I’évolution du systeme, U décroit. L’évolution est terminée, c’est-a-dire
I’équilibre est atteint lorsque U est minimale.

Cas d’un systéme évoluant a entropie et pression constantes

Il est souhaitable ici d’utiliser le caractere constant de la pression a la place de la valeur
constante du volume. Afin de trouver la fonction qui joue désormais le role équivalent de
I’énergie interne dans le cas d’une évolution a entropie et volume fixés, il est logique d’in-
troduire I’enthalpie dont la différentielle s’écrit :

dH =d(U + pV) =dU +Vdp + pdVv.
Dans le cas d’un systeme évoluant a pression extérieure fixée :
P = Pext = constante.
Nous en déduisons :

dH = TéxtdS — peX[dV - TeX[5iS+ Vdp + pdV

12
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soit :
dH = TexdS — pexdV — Text6iS + Vdp + pexedV

dH = TéxtdS - TéxtSiS‘F Vdp

Pour un systeme évoluant a entropie constante et a pression constante, dS =0 et dp = 0.
Nous en déduisons la différentielle de 1’enthalpie :

dH = — extéis-

Le caractere positif ou nul du terme de création d’entropie impose donc que I’évolution du
systeme dont la pression et I’entropie sont constantes s’effectue a enthalpie décroissante (
dH <0).

L’équilibre est atteint lorsque 1’enthalpie est minimale. L’évolution a pression extérieure
constante avec égalité de la pression extérieure avec la pression intérieure implique que la
transformation est une succession d’équilibres mécaniques.

Cas d’un systeme évoluant a volume et température constants
Introduisons 1’énergie libre du systeme et sa différentielle :

dF =d(U —TS) = dU — TdS — SdT
dF = TextdS - pexth - Text&S —TdS — SdT.

Comme par hypothese le systeme évolue a température constante égale a celle de I’extérieur
(T = Texg et dT = 0), il vient :

dF = —pexedV — Text6;S.

Comme le systeme évolue a volume constant (dV =0) :

dF = —Tex8iS.

L’énergie libre F' est donc minimale lorsque le systeme atteint 1’état d’équilibre pour un
systeme évoluant a volume et température constants.

Cas d’un systeme évoluant a température et pression fixées
Introduisons I’enthalpie libre G définie par :

G=U+pV-TS
et dont la différentielle s’écrit :

dG d(U +pV —TS)

= TextdS - pexth - TcxtaiS + pdV + Vdp —TdS — SdT.

En tenant compte de I’évolution a température constante ( d7" = 0) égale a celle de 1’extérieur
(T = Tix) et a pression constante (dp = 0) égale a celle de I’extérieur (p = pext), |’expression
de I’enthalpie libre s’écrit :
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dG = —Tex(6;S.

L application du second principe dans ces conditions montre que 1’évolution d’un syst¢me
sous pression et température fixées s’effectue avec décroissance de 1’enthalpie libre. L’évolu-
tion a température extérieure constante avec égalité de la température extérieure avec la
température intérieure implique que la transformation est une succession d’équilibres ther-
miques. Le programme privilégie ces conditions d’évolution a température et pression exté-
rieures fixées.

Cas d’un systéme isolé

Ce cas, qui correspond en général a des contraintes extérieures rarement rencontrées pour
des systemes chimiques en évolution, se traite de fagcon tres simple. En I’absence de transfert
thermique, la variation d’entropie se limite au terme de création :

ds=4S.

Le second principe montre que dans ces conditions I’entropie croit et la fonction —S est donc
minimale a 1’équilibre.

2 Le potentiel chimique du corps pur

Ce paragraphe est consacré a 1’étude d’un corps pur soumis a une ou plusieurs contraintes
uniformes et a ses propriétés d’équilibre. Il est I’occasion d’introduire deux notions essen-
tielles en thermodynamique : le potentiel chimique et 1’entropie molaire absolue.

2.1 Description thermodynamique d’un corps pur
Quantité de matiéere

Une propriété importante d’un systeme est la quantité de matiere qu’il contient. L’unité de
quantité de matiere du systeme international est la mole (symbole : mol) et fait partie des
sept grandeurs fondamentales.

Définition
La constante d’AVOGADRO, notée ¥4, est égale au nombre d’atomes de carbone conte-

nus dans 12 g de carbone 1§C. Une mole d’une espece chimique donnée est constituée de
¥a constituants élémentaires (atomes, molécules, ions ou association d’ions).

Grandeurs molaires

Soit Y une grandeur extensive quelconque (par exemple U, S, V, F, G, H). Cette grandeur
Y est proportionnelle a la quantité de matiere du systeéme lorsque celui-ci ne comporte qu’un
seul constituant.

Soit n la quantité de matiere du systeme. Il est possible de construire pour une grandeur
extensive Y quelconque, une grandeur intensive Yy, associée (grandeur molaire) définie par :
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Exemple
Vv

Un gaz parfait, dont I’équation d’état est pV = nRT, est de volume molaire Vi, = — = —,
n

soita T =298 K et sous la pression p = 1 bar :

8,314 %298

m 103 =24,8.107> m>mol ! = 24,8 L-mol .

L’eau liquide a, en revanche, un volume molaire de 18. 1073 L-mol~!, soit un milieu environ
mille fois plus dense.

Variables d’état

Une fois précisée la quantité de matiere présente dans le systeme a un seul constituant, de
quelle information est-il nécessaire de disposer pour connaitre le comportement thermody-
namique du systeme ? Cela revient a connaitre les variables d’état définissant le systeme.
Il n’existe pas de réponse universelle a la question. Cela dépend de la nature physique du
systeme et du degré de précision souhaité.

Deux variables intensives sont en général suffisantes pour décrire les propriétés thermody-
namiques de la plupart des corps purs usuels, en tout cas ceux utilisés dans la plupart des
réactions chimiques. Ces deux variables peuvent étre, par exemple, la température et la
pression. Ces deux parametres intensifs correspondent aux deux formes d’énergie qu’échan-
gent la plupart des systémes avec I’extérieur : transfert thermique et transfert mécanique.

Notons que, pour un liquide ou pour un solide, la pression a peu d’influence sur les proprié-
tés thermodynamiques. Si la pression varie assez peu et si on se contente d’une description
approchée du systeme, une grandeur intensive associée a un corps pur solide ou liquide ne
dépend que de la température.

Ce choix de deux parametres intensifs est une approximation. Considérons de 1’eau liquide.

Cette matiere interagit faiblement avec les champs électrique et magnétique. Comme les

échanges d’énergie observés lors d’une variation du champ électrique ou du champ magné-

tique sont tres faibles devant ceux mis en jeu pour élever la température de 1 K, I’action de
et B esten général négligée.

Variables canoniques associées a une fonction d’état

Soit dU la variation infinitésimale de 1’énergie interne entre deux états d’équilibre infiniment
proches. En I’absence d’hystérésis et de phénomenes dissipatifs, cette variation infinitésimale
s’écrit :

dU =60+ 6W = 6Qrev + OWyey = TdS — pdV.
Si I’état initial et 1’état final sont deux états d’équilibre obtenus par variations infinitésimales

de parametres d’état extérieurs, le chemin qui passe de 1’un a I’autre ne peut étre que parcouru
de fagon réversible pour le systeme s’il n’existe pas de phénomene d’hystérésis. Afin de
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s’affranchir du caractere extensif des variables U, S et V, divisons par n, la quantité de matiere

du systeme :

dUu ds dv
— =T——p—
n n n

soit :
dUp, = TdSy, — pdVip.

L’énergie interne molaire Uy, dépend a priori de deux variables intensives que nous no-
terons o et . Remarquons alors que, parmi les cinq grandeurs Up,, Sy, Vi, T et p, deux
servent de parametres d’état et nous disposons de la relation différentielle issue du premier
principe qui relie dUp,, dSy, et dV,, qui est la relation établie précédemment. Pour connaitre
les autres variables, il est donc nécessaire de compléter la description par la donnée a priori
de deux autres équations. Celles-ci peuvent étre :

e p(Vim,T) équation d’état;

o Un (T, Vi) équation de I’énergie.
Néanmoins, un choix judicieux permet de diminuer le nombre d’équations nécessaires. En
effet, si on connait I’énergie interne molaire Uy, (Sm,Vm) en fonction des variables Sp, et Vi,
la relation entre dU,,, dSy, et dV;; montre :

“\95. )y, P==\ova )

Les variables Sy, et Vi, sont pour cela appelées variables canoniques (ou variables natu-
relles) associées a la grandeur énergie interne molaire Uy,. La donnée de Uy, (Sm, Vim) contient
I’ensemble de I’information thermodynamique relative au corps pur étudié.

Pour établir les variables canoniques associées a une fonction d’état, il suffit d’écrire la dif-
férentielle de cette fonction : les éléments différentiels apparaissent alors clairement comme
les variables naturelles associées a la fonction d’état.

Pour I’énergie libre :
F=U-TS

ce qui donne pour les grandeurs molaires associées :
Fo=Un—TSn et donc : dFy, =dUy, — TdSy, — SpdT
ce qui donne apres simplification :
dfn = —pdViy — SmdT.

L’énergie libre molaire a donc les variables canoniques Vi, et 7.

Pour I’enthalpie :
H=U+pV et Hpy = Un+ pVnm
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dHp = TdSm — pdVim + pdVin + Vindp = TdSm + Vindp.
L’enthalpie molaire a donc les variables canoniques Sy, et p.

Pour I’enthalpie libre :
G=U+pV-TS et Gn=Un+pVn—TSnm.
Ainsi la différentielle de I’enthalpie libre molaire s’écrit :
dGy = dUp + pdViy + Vindp — TdSm — SmdT = Vipdp — SidT.

Seule I’enthalpie libre a ses deux variables canoniques qui ne sont que des grandeurs inten-
sives : la température et la pression.

2.2 Cas d’un systeme ouvert
Introduction au potentiel chimique du corps pur

Jusqu’a présent, seuls les systemes fermés, sans réaction chimique, ont été étudiés.

Si le systeme est ouvert (sans réaction chimique), le fait d’étudier une grandeur extensive
qui dépend obligatoirement de la quantité de matiere du systeme invite a considérer celle-
ci comme une nouvelle variable a laquelle il sera logique d’associer une variable intensive
conjuguée.

Définition
Pour un systeme a un seul constituant (corps pur) pouvant échanger de la matiere avec I’ ex-

térieur, le potentiel chimique, noté usuellement y* pour un corps pur, traduit le caractere
extensif de la fonction d’état énergie interne. Il est défini de la facon suivante :

dU = TdS — pdV + u*dn

(W
o= an )y

ou n est la quantité de matiere contenue dans le systeme. Par définition, le potentiel chi-
mique est une grandeur intensive.

soit :

Premiéres conséquences

Il est possible, en utilisant les relations existant entre les fonctions d’état U, H, F, G, S et les
parametres d’état 7', p et V d’exprimer le potentiel chimique a partir des fonctions H, F et G.

Relation entre u* et H
A partir de la définition de ’enthalpie H = U + pV, la différentielle de I’enthalpie s’écrit :

dH = dU + pdV +Vdp = TdS — pdV + u*dn+ pdV +Vdp
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soit :
dH =TdS+Vdp+ u*dn

et la relation différentielle liant u* et H est donc :

(o
=\ on Sp
Relation entre pu* et F

A partir de la définition de 1'énergie libre F = U — T'S, la différentielle de 1’énergie libre
s’écrit :
dF =dU — TdS — SdT = TdS — pdV + u*dn — TdS — SdT

soit :
dF = —SdT — pdV + u*dn

et la relation différentielle liant u* et F est donc :

Relatl()n entl‘e “ et G

A partir de la définition de I’enthalpie libre G = U + pV — TS, la différentielle de I’enthalpie
libre s’écrit :

dG = dU + pdV + Vdp — ST — TdS = TdS — pdV + p*dn+ pdV + Vdp — ST — TdS

soit :
dG = —SdT +Vdp+ u*dn

et la relation différentielle liant u* et G est donc :
(99
b=\ Ty

Il faut noter, dans les relations établies ci-dessus, I’importance cruciale de la nature
des variables bloquées lors de 1’opération de dérivation partielle.
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Potentiel chimique et grandeurs molaires

Les fonctions d’état U, H, F et G sont extensives et dépendent donc de trois parametres
d’état (les deux pour les systemes usuels a un seul constituant, plus un qui traduit le carac-
tere extensif de ces fonctions d’état). Il est possible de choisir, outre la quantité de matiere
contenue dans le systeme pour traduire ce caractere extensif, les variables canoniques asso-
ciées a chaque fonction d’état. Nous considérerons donc les quatre fonctions d’état suivantes
associées a leurs variables naturelles :

u(s,vin)  H(S,p,n)  F(T,V.n) et G(T,pn).

En revanche, les grandeurs molaires étant intensives, elles ne dépendent que de parametres
intensifs : en particulier, elles ne dépendent plus de n. Il est donc cohérent d’associer les
variables correspondantes aux grandeurs molaires construites a partir des fonctions d’état U,
H FetG:

o Uy (Sm,Vm) pour I’énergie interne molaire ;

e Hy(Sm,p) pour I'enthalpie molaire ;

e F(T, V) pour I’énergie libre molaire ;

e Gn (T, p) pour I’enthalpie libre molaire.
Il apparait clairement, si on pense a écrire I’enthalpie libre du systéme ouvert sous la forme :

G(T,p,l’l) = nGm(Tap)

et le potentiel chimique s’identifie a I’enthalpie libre molaire. Pour les autres fonctions
d’état, la prise en compte rigoureuse des variables bloquées lors des opérations de dériva-
tion partielle montre que la relation entre grandeur molaire et potentiel chimique est plus
compliquée.

que :

Pour I’énergie, nous avons :
U(S,V,n) =nUn(Sm,Vm) = nUn(S/n,V /n)

et donc :

= (‘%) — Un(S/n,V /n) +n (% (Um(s/n,V/n))>

A% A%

La derniere dérivée partielle n’a aucune raison d’étre nulle. Ceci montre bien que le potentiel
chimique ne s’identifie clairement qu’a I’enthalpie libre molaire.

Dérivées premiéres du potentiel chimique

Considérons I’expression de la différentielle de I’enthalpie libre :

dG = —SdT +Vdp+ u*dn.
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Comme G est une fonction d’état, dG est une différentielle totale et I’application du théoreme
de SCHWARZ (égalité des dérivées croisées) conduit aux relations suivantes :

Gr), @), = (&)~ (&)
oT np on Tp ap T on T_’p'
Comme S et V sont deux grandeurs extensives. Nous avons :

S =nSm et V =nVn

ou Sy, et Vj, sont respectivement 1’ entropie molaire et le volume molaire dont les valeurs
sont fixées dés que deux parametres d’état intensifs (par exemple la température 7 et la
pression p) sont fixés. Nous avons donc :

(§> :(i(nsm)) _Sm et (‘9_"> :(i(nvm>) v,
on Tp on Tp on Tp on Tp

Le potentiel chimique étant une grandeur intensive, il ne dépend pas de la quantité
de matiere contenue dans le systeme. Il est donc superflu d’indiquer la quantité de
matiere n comme variable bloquée lors de 1’opération de dérivation partielle.

Dans le cadre de notre travail, le potentiel chimique ne dépend que de deux parametres in-
tensifs : la température et la pression seront naturellement choisies. Nous avons donc :

( aT /, oap ),

La connaissance du volume molaire, de I’entropie molaire et de leurs dépendances vis-a-vis
des variables T et p apporte donc de nombreux renseignements sur le potentiel chimique (et
réciproquement bien siir).

Si la notion de volume molaire (volume occupé par I'unité de quantité de maticre
de corps pur) ne pose pas de probleme de compréhension, celle d’entropie molaire
n’est pas aussi coutumiere et familiere. Il est donc nécessaire a la fois d’expliciter
les processus suivis pour accéder aux valeurs expérimentales et de dégager quelques
notions sur la signification physique de cette grandeur. Afin d’atteindre ce but, nous
étudierons dans le paragraphe suivant les dérivées secondes du potentiel chimique.
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Dérivées secondes du potentiel chimique

Les calculs développés dans ce paragraphe sont techniques et un peu fastidieux. IIs ne pré-
sentent aucune difficulté particuliere mais pourront étre survolés dans un premier temps.

Le potentiel chimique d’un corps pur dépendant de deux variables intensives, il existe trois
dérivées secondes du potentiel chimique par rapport aux deux variables d’état :

82,11* ‘ 82u* ot 82,LL*
oT? » ’ ap* ) dTdp )’
2

2°u*
Calcul de ( 572 )p

En tenant compte de la dérivée premiere du potentiel chimique par rapport a la température,

nous avons :
<82/.L*> (8 <8u*> ) (8Sm>

L’expression différentielle du premier et du second principe en variables température et pres-

oT

thalpie molaire Hy, pour exprimer Cp, i, la capacité thermique molaire a pression constante, il

vient par définition :
JdHp,
Cpm = <—> .
aT »

La différentielle de I’enthalpie molaire s’écrit :

sion permet d’accéder a la dérivée partielle (—m> . En travaillant avec la grandeur en-
P

0H,
dHpy = CpmdT + (—m> dp.
’ ap -

D’autre part :
dHy = TdSm + Vindp.

soit : dHe —Vd
ds,, = —m— Ym@p
T

Nous obtenons ainsi I’expression de 1’entropie molaire en variables température et pression :

JdHn

Cpm (a—p) ~ Vi
ds.. = ( 222 ) g1 A M— |
m ( T > + T p

dHp, et dSy, sont des différentielles totales. L’application du théoréme de SCHWARZ conduit

aux relations suivantes :
(%2),- (7 (%))
ap Jr aT \ dp /), »
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(25 - (5 (W
op\ T )); \oT T

Ce qui donne apres développement et substitution :

0Hn, ~ IV
(W%‘Vm” (Wl'

L’expression de la différentielle de la fonction Sy, s’écrit donc :

 (Com Vin

Nous obtenons ainsi deux résultats essentiels :

dSm Cpm dSm IV
ar ), =T o ap ).~ \or ),
P pP/r P
Ces deux relations sont connues sous le nom de relations de CLAPEYRON. Dans le cadre de
notre étude de I’influence des parametres pression et température sur le potentiel chimique,

il est essentiel de connaitre le comportement de la grandeur entropie molaire en fonction de
ces parametres d’état. Le résultat recherché s’écrit :

(92‘[1.* __Cp,m
dT? p_ T

2

a-u*
Calcul de ( 57 8p>

Etudions maintenant la dérivée seconde croisée du potentiel chimique vis-a-vis des para-
metres d’état température et pression :

()-8, ~ew), (), (),

11 est possible de faire apparaitre le coefficient thermoélastique o (coefficient de dilatation

isobare).
1 [/oV 1 (JdVa
“‘V(Tr)fﬂ(&—rl‘

Nous en déduisons :
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et:

82“*
Calcul de (8—[)2>

Considérons maintenant la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la pression :

(%)= (5 (5),), = (50)
ap* Jr \dp\dp )/ ap )1

Il est possible de faire apparaitre le coefficient de compressibilité isotherme y7 :

__Lfovy __ 1 (9Vm
="y op)r  Vam\9p ),

MW\
(a—p>T = ATV

et pour la dérivée seconde du potentiel chimique par rapport a la pression :

o’ OV
=S — = — V .
( ar* )r ar )¢ At
En conclusion, nous avons établi que la dépendance du potentiel chimique avec les para-
métres d’état température et pression est contenue dans les grandeurs Vi, (7T, p) et Sy (T, p).

Cela revient donc a déterminer les grandeurs C, (7, p), (T, p) et xr(T,p) et explique
I’importance de ces grandeurs.

et donc :

Relation de GiIBBS-HELMHOLTZ

Cette relation importante associe potentiel chimique et enthalpie molaire. Ceci confirme,
dans le cas particulier de I’enthalpie, que le potentiel chimique d’un corps pur contient toute
I'information thermodynamique intensive relative a celui-ci. A partir de la relation G =
H — TS, en divisant par la quantité de matiere n du systeéme, il vient :

1 = Hpy — TS

La différentielle du potentiel chimique en variables température et pression conduit aux rela-
tions :

du* = —SpdT +Vadp et —Sm= (’3“ >
T ),

u*
oT

soit: u* =Hyn+T ( > . Isolons I’enthalpie dans un membre et divisons par T2 :
P

Ho o 1 (oW
T2 T2 T\ OJT p‘
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On reconnait, dans le membre de droite, la dérivée partielle par rapport a la température de

*

— “? Nous obtenons donc la relation de GIBBS-HELMHOLTZ :

e (3 (5)),

2.3 Entropie molaire absolue

L’étude du paragraphe précédent montre I’importance des deux dérivées premieres du poten-
tiel chimique : le volume molaire Vy, et I’entropie molaire Sy,.

Si la premiere ne pose pas a priori de difficulté particuliere pour la mesure et le sens physique,
I’entropie molaire nécessite une convention supplémentaire pour pouvoir associer a un corps
pur dans un état physique donné, une valeur numérique. En effet, les grandeurs physiques
facilement mesurables associées a I’entropie sont la capacité thermique a pression constante
et la dérivée partielle du volume molaire par rapport a la température a pression fixée.

Troisiéme principe de la thermodynamique ou principe de NERNST
Définition
Au zéro absolu de température, I’entropie molaire de tout solide parfaitement cristallisé
est, par convention, nulle. Parfaitement cristallisé signifie absence complete de désordre.

Ce critere se vérifie par la détermination de la structure du solide. Il est vérifié pour la
plupart des solides courants.

Exemple de solide non parfaitement cristallisé

Le monoxyde de carbone solide est une exception. Les molécules possedent un tres faible
moment dipolaire électrique et il existe dans le solide un certain désordre dans I’orientation
relative de ces dipdles : ils ne sont pas tous paralleles entre eux, méme au zéro absolu. En
conséquence, le monoxyde de carbone solide n’est pas d’entropie nulle a 7 = 0 K.

Détermination de I’entropie molaire absolue

La différentielle de 1’entropie molaire s’écrit :

 (Com Vi

Les variables d’état température et pression ne jouent pas des roles symétriques en ther-
modynamique. En effet, I’effet de la pression sur le comportement thermodynamique des
corps purs est beaucoup plus facilement prévisible, au moins en premiere approximation.
Les phases condensées (liquide et solide) ont leurs propriétés thermodynamiques (volume
molaire, entropie molaire, capacité thermique molaire a pression constante. . .) qui dépendent

24



LE POTENTIEL CHIMIQUE DU CORPS PUR

tres peu de la pression et cette dépendance est treés souvent négligée. D’autre part, le com-
portement thermodynamique des gaz est bien décrit par le modele du gaz parfait. Si cette
approximation est insuffisante, on utilise une équation d’état analytique en général assez ai-
sée a manipuler. En revanche, la dépendance avec la température est beaucoup plus spécifique
des différents corps purs et doit &tre mesurée et rapportée dans la littérature. L'usage est de
préciser les grandeurs thermodynamiques a une certaine pression qui a été conventionnelle-
ment choisie a la valeur p = p° = 1 bar, appelée pression standard. Une grandeur molaire
Ym d’un corps pur dépend a priori de deux variables intensives. Le choix usuel privilégie le
couple (température, pression). Lorsque la pression est choisie a la valeur p = p° = 1 bar, la
grandeur molaire d’un corps pur est appelée grandeur standard, qui reste dépendante de la
température. On adopte une notation condensée : Yy (7, p°) = Yo (T). Pour la grandeur entro-
pie molaire, la connaissance de la capacité thermique molaire standard a pression constante
Cp m(T) permet d’accéder, par intégration, a Sp,(7T) :

T (o]
SO (T) = ST = 0) = / C”%(T)dT
T=0

en utilisant le troisiéme principe, ¢’est-a-dire, en tenant compte de Sy, (7 =0) =0:

T (o}
$°(T) = / Coml™) 4.
. T
T=0
La relation établie ci-dessus est valable tant qu’il n’y a pas de changement d’état. Une tran-
sition de phase qui a lieu a température fixée lorsque la pression est imposée a une valeur
particuliere s’accompagne d’un transfert thermique. Comme cette transformation s’effectue
a pression constante, ce transfert thermique s’identifie a une variation d’enthalpie. Pour une
mole de corps pur, cette grandeur est appelée enthalpie molaire de changement d’état ou
chaleur latente molaire de changement d’état. Les notations utilisées sont Ay gH ou Ly g ot
o, B désignent la nature de la transition de phase, soit en spécifiant la nature des phases @
et B en équilibre, soit en indiquant par une abréviation la nature du changement d’état : sub
pour sublimation, fus pour fusion, vap pour vaporisation, etc.

En utilisant la relation :
6Qrev
T
la variation d’entropie associée a la transformation d’une mole de corps pur sous la phase
o en une mole de corps pur sous la phase 8 est égale a L‘(’M3 /Teh ol L‘(’M3 est I’enthalpie

ds =

de changement d’état sous la pression standard p° et Tgy, est la température de changement
d’état.

Nous en déduisons 1’expression littérale de Sp,(7) pour les liquides et les gaz; pour les li-
quides :
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Tius T
€ a0 Ly e )
So T) = / p,m,solide dT us / p,m,liquide dT
m(T) 7 et
T=0 Tius

pour les gaz :

T}‘US
Cp msotide(T) Ly gt
S°(T) = p.m,solide dT us / p,m iquide dT 4+ =% / p,m gaz
m( ) / T + Ttus - T + +
T=0 Tius

L’entropie molaire standard d’un corps pur est ainsi accessible a partir de la connaissance
de la grandeur C;_’m(T), des enthalpies de changement d’état (dans le cas des liquides et des
gaz) et de I’application du troisieme principe. Cette grandeur numérique est appelée entropie
molaire absolue. Le dernier adjectif qualificatif est di a I’application du troisieme principe
qui choisit le point fixe de I’intégration par rapport a la température.

Remarque : notons que les équations ci-dessus sont définies a pression constante.

Les tables disponibles dans la littérature sont proposées pour la pression p = p° = 1 bar (la
pression p° est appelée pression standard). Il s’agit alors d’entropie molaire absolue standard
(sous p = p°) et cette grandeur est notée Sy,.

La courbe représentée dans la figure 1.4 donne les variations de 1’entropie molaire absolue
standard du phosphore blanc en fonction de la température. On note les discontinuités de la
grandeur a chaque changement d’état.

S/J-K 'mol™!
A
ASy
300 A
AS¢
200 A
100 A
— T /K
317 553 1000

FIGURE 1.4 — Entropie molaire absolue standard du phosphore blanc en fonction de la tem-
pérature

2.4 Capacités thermiques molaires

La capacité thermique molaire a volume constant Cy , et la capacité thermique molaire a
pression constante C), iy jouent un rdle important en thermodynamique chimique.
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Relation entre C, m et Cym

Rappelons les relations existant entre capacité thermique molaire et énergie interne molaire
Uy, ou enthalpie molaire Hy, :

o (W) o (9
m=\ar /), rm=\or ),

Nous avons démontré au 2.2. la relation :

 (Com Vim

Il est possible de démontrer de fagon comparable que :

ds,, = G 47 4 o av,.
T aT )y,

Egalons les deux expressions et écrivons la différentielle de Vi, en variables T et p.

Cpm Vi ~ (Cum ap Vi OVin
(T>”‘ (W)f‘”— (7) ar (ﬁ% (ﬁ,ﬁ” (a—p%d”]

ce qui donne apres réarrangement :

o0\ (D) Lo g [(22) (D) 4 (2
mmanr(3), (52) Jor=7(50), (52),+(5) | o

Cette relation est vérifiée en tout point. Comme les variables 7' et p sont indépendantes,
cela signifie que les deux facteurs des éléments différentiels d7" et dp sont nuls. Utilisons la
relation cyclique pour les variables T, p et Vy, :

oT » dap Vin Vi T ’
<8Vm> (8Vm> <ap>
aT » ap T oT Vm.

Ceci montre bien que I’élément en facteur de dp est effectivement nul et que celui en facteur
de dT impose la relation suivante (relation de MAYER) :

_ ap OV
Gn-cm=(5)(57),

Nous en déduisons :
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Introduisons les coefficients thermoélastiques @ et 3 :

1 [V, 1 /0
ol () w p-i(2)
Vi T, p\9T )y
La différence des capacités thermiques a pression constante et & volume constant est donc
liée aux coefficients thermoélastiques @ et f3 :

Cpm— Cym = OpVinT (relation de MAYER généralisée).

Cas des gaz parfaits

L’équation d’état est :
RT dp R
p=— et = =—.
Vin T )y~ Vm

Le volume molaire du gaz Vi, et sa dérivée partielle par rapport a la température a pression
constante s’expriment selon :

RT <(9Vm> R
V= — et —— | =-.
ar ), p

La relation entre capacités thermiques molaires s’écrit donc :

R R
Com—Cym=T <—> <—> =R (relation de MAYER).
Vin V4

Influence de la température sur les capacités thermiques molaires des gaz
parfaits

Nous nous placons dans cette partie dans le cas des gaz parfaits. Dans ce cas, le comporte-
ment des capacités thermiques n’est lié qu’a I’existence de structures internes aux molécules
constituant le gaz et ne dépend pas de forces intermoléculaires a grandes distances qui sont a
prendre en compte dans le cas de gaz réels. Il est important de noter que dans le cas général
les capacités thermiques molaires a pression constante ou a volume constant dépendent de la
température. La dépendance est spécifique a chaque corps pur et est liée a la structure micro-
scopique de la molécule constituant du gaz (géométrie, masse, moments d’inertie, vibrations
des atomes autour de positions d’équilibre). Seules les capacités thermiques molaires des gaz
parfaits monoatomiques sont indépendantes de la température.

L’explication de ces dépendances est étudiée dans le cours de physique dans le cadre de la
physique statistique. Nous indiquons dans le tableau qui suit I’essentiel des résultats.
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Conclusion

e pour un gaz parfait monoatomique : a toute température :

3 5
C\/Jn = ER et Cp,m = ER

e pour un gaz parfait polyatomique : a des températures voisines de 300 K :

5 7
Cvm= ER et Com= ER pour les molécules linéaires
Cym =3R et Cpm =4R pour les molécules non linéaires.

Capacité thermique molaire des solides

En utilisant la relation entre capacité thermique molaire a volume constant et capacité ther-
mique molaire a pression constante (relation de MAYER établie au 2.4.), la faible dépendance
du volume molaire avec la température et la pression pour les solides rend négligeable dans
la plupart des situations la différence entre la capacité thermique molaire a volume constant
et la capacité thermique molaire a pression constante. Nous avons donc :

Cpm =Cym.

Pour un solide, I’allure de la courbe donnant la capacité thermique molaire a volume constant
en fonction de la température est donnée a la figure 1.5.

Cvm/ I K '-mol™!

A

25

201

151

10 |

o |

T T T T > T / K
200 400 600 800
FIGURE 1.5 — Variation de la capacité thermique molaire a volume constant du cuivre
Les deux éléments importants de cette courbe sont 1’asymptote et I’ordre de grandeur de la
température ou la moitié de la valeur asymptotique est atteinte.

Soit 77 , la température pour laquelle 1a moiti€ de la valeur asymptotique a haute température
de la capacité thermique a volume constant est atteinte. La température de DEBYE est la
température 7p qui vérifie la relation : Tp = 4T ;.
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D’autre part, la valeur asymptotique est liée a la structure du cristal : la capacité thermique
molaire vaut 3R par unité de quantité de matiere d’atomes ou ions constituant le cristal dans
de trés nombreuses situations. Ces constatations expérimentales s’expliquent assez simple-
ment dans le cadre de la physique statistique.

Relation avec la structure de la matiére : cas des liquides

Ici, contrairement aux cas des gaz et solides, il n’y a pas de modele simple qui permet d’in-
terpréter les capacités thermiques molaires. Les grandeurs mesurées sur les liquides sont
supérieures a celles des solides correspondants.

2.5 Etude de I’entropie molaire absolue de quelques substances
Les gaz

Le tableau 1.1 rassemble quelques entropies molaires absolues standard Sy, a T =298 K et
sous p = p° =1 bar.

Gaz He Ne F» Cl Br, H, (0)) N>
S;;/J‘K_l‘mol_l 126,2 146,3 202,8 223,1 245,5 130,7 205,2 191,6

Gaz HF HCI HBr NO CO CO, H,O NH;j
52 /3K Lmol-!  173,8 186,9 198,7 210,8 197,7 213,8 188,8 1928

TABLE 1.1 — Entropie molaire absolue de quelques especes chimiques gazeuses

Remarquons que I’entropie molaire absolue des gaz monoatomiques (gaz nobles) est nota-
blement plus faible que la plupart des autres gaz. L’évolution de cette grandeur avec la masse
des atomes (I’entropie molaire absolue croit avec la masse des atomes) est bien décrite par la
mécanique statistique.

Pour les gaz polyatomiques comportant peu d’atomes (2 a 5 environ) et a I’exception du
dihydrogene, un ordre de grandeur raisonnable a retenir (sous p = p° = 1 bareta T =298 K)
est 200 J-K~!-mol~!. L’évolution au sein d’une famille (les dihalogénes, les halogénures
d’hydrogene) s’explique bien a partir de la connaissance des courbes donnant les capacités
thermiques molaires a pression constante.

Les liquides
Liquide Br, H,O CH3;0H | H;SOq4
S /JK lmol™! | 1522 70,0 126,8 156,9

TABLE 1.2 — Entropie molaire absolue de quelques liquides

Pour une méme substance, I’entropie molaire absolue est plus élevée pour le gaz que pour le
liquide a température et pression données. Ceci s’explique par le désordre de position qui est
beaucoup plus élevé pour le gaz que pour le liquide. Si le liquide est constitué de molécules
de moments d’inertie élevés et comportant plusieurs atomes, les valeurs d’entropies molaires
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absolues peuvent étre relativement élevées et supérieures a celles de certains gaz (comparez
les valeurs relatives aux gaz nobles et a 1’acide sulfurique liquide dans le tableau 1.2).

Les solides

Le tableau 1.3 indique les valeurs de 1’entropie molaire absolue (en J-K~!-mol™!), de la
capacité thermique molaire a pression constante (en J-K~!-mol~!) et du rapport de cette
grandeur a 3R. Les grandeurs sont mesurées a 7 = 298 K sous p = p° =1 bar.

Solide Al Ag Cgr | Cdi | AgCl | CaO | HgO | MgO | NaCl | NaHCO3
St 28,3 | 42,5 | 5,7 2,4 | 96,2 | 38,2 | 70,3 | 26,9 | 72,1 101,7
Com 24,2 | 24,2 | 8,5 6,1 50,8 | 42,1 | 44,1 | 37,1 | 50,5 87,6
Com/BR) | 0,97 | 0,97 | 0,34 | 0,24 | 2,04 | 1,69 | 1,77 | 1,49 | 2,02 3,51

Dans le tableau C gr désigne le carbone graphite et C di désigne le carbone diamant

TABLE 1.3 — Entropie molaire absolue de quelques solides

L’entropie molaire absolue standard se déduit de la capacité thermique molaire a pression
constante par intégration de C, ,, /T. Ainsi une température de DEBYE basse et une valeur
élevée de I’asymptote (liée aux nombres d’atomes ou d’ions constitutifs du cristal) expliquent
des valeurs élevées de 1’entropie molaire absolue.

2.6 Propriétés du potentiel chimique d’un corps pur
Cas des gaz parfaits

Un gaz parfait suit I’équation d’état : pV =nRT ou pV,, = RT, ou V), est le volume molaire du
gaz. Le lien entre le comportement macroscopique du systeme donné par son équation d’état
et le comportement microscopique est interprété par la mécanique statistique (bien siir hors
programme). Le comportement de gaz parfait est observé pour des populations de particules
de volume propre négligeable devant le volume disponible et dont les interactions sont de
portée tres faible devant la distance moyenne entre les particules. Nous allons montrer dans ce
qui suit que I’existence de I’équation d’état des gaz parfaits impose une forme a 1I’expression
mathématique du potentiel chimique.

Pour établir cette relation, utilisons la dépendance du potentiel chimique avec la pression.

Nous avons établi au 2.2. :
u*
— | =Va.
( ap > T "

. . . RT o < .
Or pour un gaz parfait, le volume molaire s’écrit : V;, = —. Il reste donc a intégrer 1’équation
4

() &
ap Jr p’

aux dérivées partielles :
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N dp ,. . .
A température fixée, du* = RTP s’inteégre simplement en :
p

W (T, p) = A(T) +RTIn (%)

ol A(T) est une fonction ne dépendant que de la température. L’ expression précédente s’ écrit
plutot sous la forme :

(1) = (1.p7)+ k7 (L)

p° est une pression particuliere appelée pression de référence. La valeur choisie par les chi-
mistes est p° = 1 bar et s’appelle la pression standard.

Remarque. La donnée de 1’équation d’état ne contient pas toute 1’information thermody-
namique : pour accéder a 1’ensemble de celle-ci, il faudrait connaitre la fonction u*(7, p°),
qui ne dépend que de la température. Cette grandeur, qui est le potentiel chimique du corps
pur dans des conditions physiques particulieres, c’est-a-dire a la pression standard p = p°,
est appelée potentiel chimique standard du corps pur et est notée u*™°(7). Ceci montre qu’il
n’existe pas un seul gaz parfait et que la diversité est liée a la structure interne des particules
qui le constituent. Cette structure interne a des conséquences importantes sur la fonction
Com(T).

Potentiel chimique d’un corps pur en phase condensée

Nous entendons par phase condensée une phase liquide ou une phase solide. Expérimenta-
lement, le volume molaire de nombreuses substances en phase condensée dépend peu de la
température et de la pression. Il est donc raisonnable, dans de trés nombreuses situations, de
supposer constant le volume molaire Vp,,. Le volume molaire se calcule aisément a partir de
la masse molaire M et de la masse volumique p :

M
Vin = —.
p

Exercice résolu

Volume molaire de I’eau liquide

Pour I’eau liquide, les valeurs numériques de la masse volumique et de la masse molaire
sont: p = 1000 kg:m 3 et M = 18.1073 kg-mol .

En déduire le volume molaire de 1’eau liquide au voisinage de 7 =298 K et de p = 1 bar.
Réponse :

M 181077

; = W = 1810_6 m3-mol_1.

Vin =
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L’ordre de grandeur numérique obtenu dans le cas de 1’eau est indicatif de celui de nom-
breuses substances qui sont parfois de masse molaire et de masse volumique simultanément
plus élevées.

Etudions maintenant 1’effet d’une variation des paramétres température et pression sur le
potentiel chimique d’un corps pur.

Effet de la pression sur le potentiel chimique
Dans le cas d’un volume molaire constant, une variation Ap de la pression a température
constante entraine une variation Ai* du potentiel chimique :

8u*>
=) =V,
<8p T

AU = VaAp.

s’integre de facon évidente en :

Exercice résolu
Effet de la pression sur le potentiel chimique de I’eau liquide
Evaluer I’effet d’une augmentation de pression de 100 bar sur le potentiel chimique de 1’eau
liquide.
Réponse :

Pour appliquer la formule obtenue précédemment, il faut bien prendre garde a travailler dans
un systéme d’unités cohérent, par exemple les volumes molaires en m3-mol~! et les pressions
en pascal. Pour I’exemple numérique étudié :

Ap* =18 x 107°x 100 x 10° = 180 J-mol .

Cette valeur en elle-mé&me n’est pas trés parlante mais sera ultérieurement comparée a la
variation de potentiel chimique induite par une augmentation de température.

Effet de la température sur le potentiel chimique

L’analyse de I’effet de la température sur le potentiel chimique s’effectue dans le cadre de
deux approximations : d’abord en supposant constante I’entropie molaire absolue dans I’in-
tervalle de température considéré puis en supposant constante la capacité thermique molaire
a pression constante. L’effet de la température sur le potentiel chimique est contenu dans la

relation : S
%)~
r p

Dans le cas ol I’entropie molaire absolue Sy, est supposée constante, I’intégration (2 pression
constante) est immédiate :
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Ap* = —SpAT.

Soit Alt| cette expression de variation du potentiel chimique issue de cette premiére approxi-
mation. Si on renonce a la constance de I’entropie molaire absolue sur I’intervalle de tempé-
rature AT et que 1’on suppose constante la capacité thermique molaire a pression constante,
I’intégration de la dérivée de I’entropie molaire absolue par rapport a la température conduit

N

Sm\  Cpm - T
<a_r>p——r et Sm(p,T)=Sm(p,To) +Cpmln )

En intégrant — Sy, entre deux températures Ty et 7, nous obtenons la variation correspondante
du potentiel chimique :

AU = —Su(p,T0)(T — To) — Cpan[TIn(T) — T — TIn(To)],

AW = At} — Cpn (TIn(T) — T — TIn(Ty) — Ty In(To) + To + Ty In(Tp))

soit, apres simplification :

Ap* = Apf —Cpm [Tln (1) —AT}
k) TO

Exercice résolu
Effet de la température sur le potentiel chimique de I’eau liquide

Etudier I’effet de I’augmentation de température sur le potentiel chimique de 1’eau liquide
lors d’une variation de température de 100 K :
a) en supposant constante I’entropie molaire absolue de I’eau liquide entre 298 K et
398 K;;
b) en tenant compte de la dépendance de I’ entropie molaire absolue avec la température.
e S° (H,O liquide,7 =298 K) =70 J.- K~ "-mol ! ;
e C; (Hy0 liquide,T =298 K) = 75,3 J-K~'-mol .
Réponse :

a) Dans le cas ou la variation de 1’entropie molaire absolue avec la température est négligée,
la variation du potentiel chimique, notée Ay, vaut :

Au; = —70 x 100 = —7000 J-mol '

b) En tenant compte de la dépendance de I’entropie molaire absolue avec la température,
nous avons :

398
Ap* = —7000— 75,3 x {398 x In (ﬁ) — 100} = —8140 J-mol .
Il est donc justifié de prendre en compte 1’effet de la température sur 1’entropie molaire.
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L’essentiel ici est de mettre en évidence la différence entre I’effet de la température et I’effet
de la pression sur le potentiel chimique d’une phase condensée. Le cas de 1’eau liquide est
généralisable aux autres especes chimiques en phase condensée : une variation de pression
de 100 bar est difficile a obtenir dans un laboratoire usuel tandis qu’une variation de tem-
pérature de 100 K est facilement dépassée expérimentalement. Un géochimiste intéressé par
les propriétés thermodynamiques de la matiere a I'intérieur de la Terre, donc soumise a des
pressions de plusieurs centaines, voire milliers de kbar sera I'un des seuls utilisateurs de la
thermodynamique a prendre en compte la dépendance en pression.

Conclusion. 11 est usuel de négliger, en chimie, I’effet de la pression sur les propriétés
thermodynamiques des phases condensées. Cela est dii a leur caractere presque incom-
pressible. Dans le cadre du programme, nous utiliserons cette approximation sauf lors de
I’étude de 1’osmométrie effectuée dans 1’approche documentaire.

3 Le potentiel chimique pour I’étude des équilibres
diphasés du corps pur

Dans ce paragraphe, nous allons montrer que le potentiel chimique permet d’étudier de fagon
élégante les équilibres de phase des corps purs.

3.1 Condition d’équilibre de phase
Notion de phase

Dans le langage usuel, le mot phase décrit les trois états physiques de la matiere : solide,
liquide et gazeux. En réalité, cette notion est plus riche et il faut proposer une définition qui
ne soit pas qu’une simple succession d’exemples.

Définition
Une phase est définie comme une région de I’espace ou les grandeurs intensives associées

a cette région de 1’espace varient de fagon continue en fonction des variables d’espace et a
1’échelle mésoscopique.

Pour de nombreux systemes, ces grandeurs intensives sont constantes (par exemple une ex-
périence dans un laboratoire). Le cas de 1’atmosphere terrestre, qui constitue une seule phase,
illustre une phase ou température et pression varient. Le caractere discontinu de la matiere,
peu compatible avec une grandeur continue, conduit a préciser cette notion de continuité as-
sociée a une grandeur intensive évoquée précédemment. Si on étudie I’interface liquide/gaz
d’un corps pur dans un champ de pesanteur, la courbe donnant le logarithme de la masse
volumique avec ’altitude z est représentée figurel.6.

L’interface entre les deux phases se traduit par la variation d’au moins une grandeur intensive
sur des distances comparables aux distances intermoléculaires, c’est-a-dire trés inférieures
aux dimensions macroscopiques du systeme.
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FIGURE 1.6 — Variation du logarithme de la masse volumique en fonction de 1’altitude pour
un systeme comportant une interface liquide/gaz

Phase et ordre

Nous avons déja constaté lors de notre étude de I’entropie molaire absolue que pour une
méme substance chimique, 1’entropie de la phase solide est la plus faible.

En effet, dans une phase solide, il y a un ordre de position de portée infinie (chaque atome
ou ion occupe une position bien définie et en relation avec les positions des autres atomes ou
ions). Il y a aussi un ordre d’orientation pour les édifices polyatomiques (les molécules ou
ions occupent une direction fixe, il n’y a pas libre rotation).

Dans un liquide, seul un ordre a courte distance existe (sur quelques diametres moléculaires)
et il ne permet pas de prévoir la position des autres molécules situées a grande distance. Les
mouvements de rotation sont beaucoup plus libres. En conséquence, 1’entropie de la phase
liquide est notablement plus élevée que celle de la phase solide.

Dans un gaz, le désordre de position et d’orientation est total : ’entropie est encore plus
élevée.

Diversité des phases

Les gaz

Il n’existe qu’une seule phase gazeuse : tous les gaz se mélangent.

Les liquides

Les liquides peuvent former des phases qui restent distinctes ou non apres un mélange par-
tiel éventuel (liquides non miscibles, partiellement miscibles, totalement miscibles). L’eau et
I’hexane (CH3(CH>)4CH3) sont, a T = 298 K et sous p = 1 bar, des liquides quasiment non
miscibles. L’eau et 1’éthanol sont des liquides miscibles en toutes proportions : quelles que
soient les quantités de matiere relatives des deux corps, une seule phase est observée apres
mélange.

Lors du mélange d’eau et de butan-1-ol on obtient en général deux phases liquides, 1’'une
riche en eau, I’autre riche en butan-1-ol : on parle alors de liquides partiellement miscibles.
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Les solides
A T’état solide, on peut observer une assez grande diversité de comportements.

De nombreuses especes chimiques peuvent exister a 1’état solide sous plusieurs arrangements
cristallographiques, appelés variétés allotropiques. Ces différentes structures seront stables
dans différents domaines de température et de pression. Citons, par exemple, le fer qui existe
sous pression usuelle et selon la température sous deux arrangements cristallins différents
(fer o et fer ) ou le carbone qui existe sous forme diamant ou graphite.

Le passage d’une variété allotropique a I’autre se traduit par une variation de 1’entropie mo-
laire car I’ordre n’est pas identique dans tous les arrangements cristallins.

Modélisation d’un systeme biphasique

Nous étudions un systeéme contenant une quantité de matiere nJ d’un corps pur présente
B

dans une phase o et une quantité de matiere n, d’un corps pur présente dans une phase f3.
Ce systeme constitué de ny quantité de matiere (ny = ng‘ + ng ) est fermé.

Nous supposerons possible le passage de matiere d’une phase vers I’autre. Cet éventuel
transfert est suffisamment lent pour pouvoir définir des grandeurs intensives uniformes dans
chaque phase. Le transfert de matiere entre les deux phases apparait alors comme un para-
metre d’évolution interne qui est de nature tres différente des parametres externes qui sont
fixés par I’opérateur. Chaque phase possede des propriétés molaires.

Soit Y une grandeur extensive associée a 1’ensemble du systeme :
Y = n®¥% 4+ nPyp

ot Y¥ (respectivement Yné ) est la grandeur molaire de la phase o (respectivement f3). Cette
écriture de la variable Y pour I’ensemble du systéme revient a se placer dans le cadre dit des
couplages faibles, nécessaire pour définir sans ambiguité une grandeur extensive dans un
systeme non homogene (avec ici deux phases aux propriétés a priori différentes).

Critéres d’évolution d’un systéme

Nous nous servons ici, pour la premiere fois, de criteres généraux d’évolution des systemes
sous contrainte.
Nous avons établi aux paragraphes précédents que, pour des contraintes extérieures imposées,
il existe une fonction extensive qui décroit au cours de I’évolution naturelle du systeme
et qui est minimale a I’équilibre thermodynamique. Rappelons que les deux situations qui
correspondent aux parametres extérieurs facilement fixés sont :

e évolution a température et volume fixés : 1’énergie libre F' du systéme est minimale

lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dF = -T§;S
e évolution a température et pression fixées : I’enthalpie libre G du systéme est mi-
nimale lorsque 1’équilibre thermodynamique est atteint :

dG=-T§;S.
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Systeme évoluant a température et pression fixées
L’additivité de 1’enthalpie libre des deux phases permet d’écrire :

dG =dGq +dGg.
Pour chaque phase, nous avons :
dGg = —S¢dT + Vodp + ugdng et dGg = —SﬁdT—FVde—ngdnﬁ
et donc pour le systéme entier :
dG = —(Sa +Sp)dT + (Vo + Vp)dp + tgdne + uzdng.

On étudie I’évolution a température fixée ( d7 = 0) et a pression fixée ( dp = 0), la différen-
tielle de I’enthalpie libre s’écrit donc :

En tenant compte du caractere fermé du systeme : ng = ng +ng, soit en différentiant cette
expression :
dng + dnﬁ =0.

La différentielle de 1’enthalpie libre s’écrit alors :

dG = (g — Mp)dng.

L’évolution naturelle, c¢’est-a-dire sans interaction avec un opérateur extérieur, s’effectue, a
température et pression fixées, a enthalpie libre décroissante, soit 2 dG négatif. Nous avons
donc les deux situations :
° siu;>u§,dG<O = dnqg <0.
La phase o perd de la matiere. Comme la quantité de matiere présente dans la phase
o n’influe pas sur le potentiel chimique (cette grandeur est intensive).
L’inégalité ug > /.ng reste vérifiée et la quantité de matiere dans la phase o tend vers

zéro : toute la matiére passe dans la phase f3.
° siu;<u§,dG<O = dng > 0.

Toute la matiere passe dans la phase «.
Conclusion : la coexistence des phases ¢ et 3 impose donc :
Mo = Hg-
Lorsqu’il y a transfert de matiere possible entre deux phases, I’équilibre de transfert est

atteint lorsque les potentiels chimiques sont égaux.
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