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CHAPITRE 5

CRITERE D’EVOLUTION SPONTANEE
ENTHALPIE LIBRE — POTENTIEL CHIMIQUE

5.1 INTRODUCTION

Le deuxieme principe de la thermodynamique définit un critere de spontanéité pour
une transformation quelconque.
AS > 0 : transformation spontanée (irréversible)
AS = 0 : transformation réversible
Le terme d'entropie considéré est l'entropie de 1'univers, qui doit prendre en compte la
variation d'entropie du milieu extérieur ASex¢ a c6té de celle du systeéme :
AS = ASuniv = ASsys + ASext 20

Dans le cas des systemes isol€s, ASex¢ = 0 et donc ASypjy = ASsys. Or, la plupart des
systemes qui intéressent le chimiste sont des systémes non isolés échangeant de
I'énergie avec l'extérieur. Le calcul d'entropie peut devenir alors trés compliqué,
notamment lorsque le milieu extérieur est compos€ de plusieurs sous-systemes.

Il est donc nécessaire de trouver des criteres d'évolution li€s uniquement au systéme,
c'est-a-dire indépendants de l'extérieur. On est ainsi amené a introduire deux fonctions
thermodynamiques simples : I’énergie libre F et I’enthalpie libre G.

5.2 EVOLUTION A VOLUME CONSTANT :
FONCTION ENERGIE LIBRE

5.2.1 L'ENERGIE LIBRE F, FONCTION D'ETAT
critére d’évolution spontanée a T et V constants

Soit un systéme subissant une transformation a volume V constant et a température 7
constante (on supposera également que la seule forme de travail mise en jeu est le
travail des forces de pression) :

dUSys = SQSys + SWSyS = 6sts car 8Wsys = _Pext dV = O
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D'apres le deuxieéme principe :

) dU
dSuniv = dSsys +dSe =20 et dSeq = SQext - _ sts - _ sys
T T T

d'Ol\l : dSSys -

dUgys — TdSsys < 0

d(U-TS)sys = 0 (5.1)
On définit alors par (U — TS) une nouvelle fonction appelée énergie libre (ou
fonction de Helmoltz) et notée F.

L’énergie libre F est une fonction d'état car elle est définie a partir de deux fonctions
d'état et une variable d'état. Elle fournit un critére d’évolution spontanée (a 7' et V
constants) indépendant du milieu extérieur :

dff =0

ou AF =0 (pour une transformation finie)

5.2.2 INTERPRETATION PHYSIQUE DE LA FONCTION F
Soit un systeme €voluant a V et T constants. La variation élémentaire dF de la fonction
F s'écrit :

dF = 8Q + X (8W) — TdS — SdT (5.2)

Le terme X(0W) représente la somme des différentes formes de travail effectué ou
recu par le systéme. Le systéme peut échanger avec le milieu extérieur, outre le travail
mécanique des forces de pression W, une autre forme de travail dit utile (ou
utilisable) et noté W’ comme par exemple le travail électrique : W, = g.E.

2 W = — Py dV + W’
00 — Pex dV + OW' — TdS — SAT
80 — TdS + oW’ cardT = dV=0 (5.3)

soit : dr
dF

Pour une transformation réversible :
dF =W’ ou dF=0 sioW’ = 0 (5.4)
Pour une transformation irréversible (spontanée) :
dF = OW'+ (0Qirey — TdS) et dQiey < TdS = 0Q;sy
dF < 8W’ ou dF <0 sioWw’= 0 (5.5)

Lors d’une transformation spontanée isotherme effectuée a volume constant, la
variation d’énergie libre AF du systéeme est inférieure au travail utile W’ effectué et
négative en absence de travail W’.
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Les réactions chimiques ont plus souvent lieu a pression constante qu'a volume
constant. Par conséquent, la fonction énergie libre a moins d'importance, en chimie,
que la fonction enthalpie libre qui va nous permettre de définir un critére d'évolution
spontanée a pression constante.

5.3 EVOLUTIONA PRESSION CONSTANTE :
ENTHALPIE LIBRE

5.3.1 L'ENTHALPIE LIBRE G, FONCTION D'ETAT
critére d’évolution spontanée a T et P constantes

Soit un systéme évoluant a pression constante et n’échangeant aucune autre forme de
tavail que le travail des forces de pression. La chaleur échangée avec le milieu extérieur
par le systeme est €gale a AHjy. La chaleur €lémentaire regue ou fournie par le milieu
extérieur sera donc :

8Qext = dHext = _stys

La condition de spontanéité s’écrit :

dH
dSuniv = dSsys + dSext = dSsys + ext = dSsys_

T
dHgys — TdSsys < 0

en posant : G = H-TS(5.6)

on obtient une nouvelle fonction définissant une condition d'évolution spontanée liée
seulement aux caractéristiques du systeme €tudi€ :

dG,ys = 0(5.7)

Cette nouvelle fonction est appelée enthalpie libre ou encore fonction de Gibbs et
notée G. L'enthalpie libre G est par construction une fonction d'état. On peut donc
écrire, pour une transformation finie effectuée a température constante :

AG = AH -TAS (5.8)

L'enthalpie libre est ainsi définie de telle facon que sa variation dG ou AG (pour une
transformation finie) soit négative au cours d'une transformation spontanée. Cette
fonction posseéde donc le caractere d'un potentiel qui ne peut que diminuer vers une
valeur minimale pour une transformation spontanée.

La condition d'évolution spontanée d'un systéme a pression et température
constantes est la diminution de son enthalpie libre. Lorsque cette diminution est
maximale le systéme atteint un état d'équilibre.
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Remarque

On peut remplacer, dans l'expression G = H — TS, la fonction enthalpie par son
expression H = U + PV. Il vient alors :

G=U+PV-TS = (U-TS)+PV = F+PV

D'ou I'analogie existant entre les expressions H = U + PV et G = F + PV et le nom
d’enthalpie libre choisi pour la fonction G.

5.3.2 INTERPRETATION PHYSIQUE DE LA FONCTION G

On considere un systeme évoluant de facon monotherme et monobare, et échangeant
avec le milieu extérieur, outre le travail mécanique des forces de pression Wp, une autre
forme de travail dit travail utile (travail électrique par exemple) not¢ W'. La fonction
G s’écrit :

G=H-TS=U+PV-TS = (Q+W)+PV-TS

dG = 360 + dWp + dW' + PAV + VAP — TdS — ST

OWp = — PdV
11 vient : dG = 0Q + W'+ VAP — TdS — SdT (5.9 a)

Pour une transformation monotherme (d7 = 0) et monobare (dP =0) :

dG = 30 + OW’-TdS(5.9 b)

5.3.2.1 Notion de travail (ou énergie) utilisable

Le travail échangé par un systeme avec I’extérieur au cours d’une transformation n’est
pas limité au seul travail mécanique (di aux variations de son volume). Le systéme
peut fournir ou recevoir du travail sous d’autres formes. C’est le cas, par exemple,
d’une pile électrochimique ou d'une cellule d’électrolyse. Une pile fournit du travail
sous forme d'énergie €lectrique par réalisation d'une réaction thermodynamiquement
spontanée tandis qu'une cellule d'électrolyse recoit du travail (€nergie) €lectrique pour
pouvoir réaliser la réaction inverse.

Considérons la réduction électrochimique de 1’acide chlorhydrique HCI en solution
aqueuse dans une cellule électrochimique :

2Ht+2e =—= H2
Le systeme chimique considéré recoit du travail €lectrique (W,; = nFAE) et produit du
travail mécanique (Woc = — Py dV).

Les fonctions F et G ont une relation directe avec le travail global échangé par le
systeme avec 1’extérieur. A température 7 constante, la variation d’énergie interne
exprimée en fonction de F ou G s’écrit :
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AU = AF+TAS = (AG-PAV)+TAS

La quantité de chaleur T AS = T(Q/T) = Q dans ces deux expressions est une
énergie non utilisable. Ainsi la quantité de chaleur recue ou produite par un systeme
au cours d’une transformation chimique (une réaction d'oxydoréduction par exemple)
augmente ou diminue la température du systeme. Cette €nergie, qui est généralement
perdue dans I’air au cours de refroidissement du systéme, représente une quantité
d’énergie non récupérable.

Par contre, les termes AF ou AG — P AV représentent le travail total échangé avec
I’extérieur.

2(0W) = AF = W’ (a volume constant)
2 (W) = AG-P AV = AG + Wp (a pression constante)

Ce qui signifie que AF et AG représentent le travail non mécanique W’ (travail
électrique dans le cas d’une pile par exemple), c’est-a-dire une quantité d’€nergie
utilisable. Il s’agit du travail maximal ou de 1’énergie maximale utilisable produit par
un systeme a V constant ou a P constante.

Le critere d'évolution spontanée étant :
AF < W ou AG =W

le travail maximal utilisable ne peut €tre obtenu que pour une transformation
réversible. Il est toujours inférieur a la valeur de AF ou AG pour des transformations
irréversibles (c’est-a-dire spontanées). Le travail a fournir a un systéme est maximal
dans le cas d’une transformation irréversible.

Etant donné que les transformations réelles sont irréversibles, on constate que ’on est
toujours perdant : le travail utilisable ou récupérable est minimal, le travail a fournir est
maximal.

5.3.2.2 Pour une transformation réversible :
80 = 8Q,sy = TdS

soit : dG = oW’
GEr)-GEn = W’

La variation d’enthalpie libre au cours d’une transformation réversible est égale au
travail utile (énergie échangée avec 1’extérieur sous une forme autre que 1'énergie
thermique et le travail mécanique). Lorsqu’aucun travail autre que le travail mécanique
n’est effectué : AG = 0.

5.3.2.3 Pour une transformation irréversible :
8Q = 6Qirre’v
dG = W’ + 8Qirre’v_ TdS = 6W’ +6 (Qirrev - Orev)
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or: O (Qirrév-Orev) = —TdSy,iy = —0S; <0 (voir chap. 4, rel. 4.2.a)
dG = W’ =T dS,iv
dG < oW’ (5.10)

La variation d’enthalpie libre au cours d’une transformation irréversible est
inférieure au travail utile effectué par le systéme considéré.

Lorsqu’aucun travail autre que mécanique n’est effectué :
AG < 0
On retrouve la condition d’évolution spontanée telle qu’elle a été définie en 5.3.1.

Remarques

¢ Dans I'inégalité : dG < dW’, dG peut-Etre positive ou négative. Or :
W’ = dG + T 48S;

= sidG>0: une partie de I’énergie recue par le systeme est acquise sous
forme d’enthalpie libre, le reste sert a augmenter 1’entropie.

= sidG<0: [D’expression W’ =dG + T 8S; impose que T dS; > dW’. La
totalité de 1’énergie recue et une partie de 1’enthalpie libre du
systeme sont dégradées au cours de la transformation par création
d’entropie.
¢ Dans le cas d'une transformation quelconque (non monotherme, non monobare et
avec échange d'un travail utile), la relation (5.9 a) devient :
dG-VdP +SdT = 8Q + dW’ - TdS
Et la condition d'évolution spontanée s'écrit :
dG-VdP + SdT < dW’ (5.11)

5.4 VARIATION D'ENTHALPIE LIBRE EN L’ABSENCE DE
REACTION CHIMIQUE

Considérons la transformation isotherme de n moles d’un gaz parfait :

Py, n, TE) — Py, n, T'(EF)

5.4.1 VARIATION AVEC LA PRESSION A TEMPERATURE CONSTANTE

Nous avons déja démontré (voir relation 5.9a) que pour une transformation thermo-
mécanique réversible (OW’ =0) :

dG = 8Q +VdP-TdS-SdT
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Comme 860 =08Q¢y =T dS :

dG = VdP-SdT (5.12)
A température constante :
dG = VdP et a—G =V
oP |7
EF P>
d'ou : f dG=f VdP avec V = BRT
EI P P
P>
AGt = G(gr)—- G(g) = GT,PZ_GT,Pl = nRTf dp
P P
Py
AGr = nRT In (5.13)
P

Lorsque I’état initial (EI) est un état standard, on a :

P; = PO = 1bar etonécrit Ggrr = GYQ

AGr = Gr.p—GY = nRT In P

Gr.p = G +nRT InP (5.14)
Grp : enthalpie libre de n moles de gaz parfait a la température 7 sous la pression P.

G7Q : enthapie libre de n moles de gaz parfait dans les conditions standard a la
température 7.

Exercice d’application 5.1

Calculer la variation d’enthalpie libre lors de la compression d’'une mole d’'un gaz parfait a
298K de 1atm a 5atm.

D’apres la relation (5.13):
P

AGT = GT,PZ_GT,P1 = nRT In"2
P4

AGogg = (8,314)(298)Inw
1(1,013)

= 4,02 kJ
AGT > 0: la compression d’un gaz n’est jamais spontanée. Par contre la détente du
gaz comprimé serait spontanée.

AGT(5atm —1am) = Gr.p,—Gr.p, = nRTln(l) = —402kJ < 0
5



154

THERMODYNAMIQUE CHIMIQUE

EXERCICES

5.1 Compression d'un gaz

Une mole d'un gaz parfait se trouvant initialement dans les conditions standard
évolue de facon isotherme et réversible vers un état final pour lequel la pression
du gaz prend la valeur de 0,1 bar.

Calculer la variation d'entropie AS et d'enthalpie libre AG associées a cette
transformation.

5.2 Congélation de 1'eau surfondue

a-

b-

Calculer la variation d'entropie et la variation d'enthalpie libre accompagnant
la congélation de 10 g d'eau a 0°C sous une pression de 1 bar.

L'eau liquide peut exister a une température inférieure a 0°C en état de

surfusion. Cet état est instable et peut disparaitre a la moindre perturbation

par congélation spontanée et irréversible.

1 - Calculer la variation d'entropie lors de la congélation de 10 g d'eau
surfondue a — 10°C.

2 - Calculer la variation d'enthalpie libre pour la méme transformation.

3 - Que peut-on en conclure quant a la nature de cette transformation ?

4 - Quelle est la valeur numérique de la création irréversible d'entropie ?

Données : C (HyO)iq=75,27. K ".mol™ " €y (H0)01ige = 37,6 1. K~ ' mol ™'

ArHfs 273 = 6,02 kJ. mol ™! ArHis 263 = 5,654 kJ. mol ™!

5.3 Dissolution du nitrate de potassium (KNQOj3) dans l'eau

Calculer I'enthalpie standard de dissolution ArH(?iml de KNOj solide dans

a-
l'eaua 298 K :

KNO3 (s) —= K*aq + NO3(aq)

b - La valeur positive de ArH(?issol signifie que la réaction de dissolution est
énergétiquement défavorable. Cependant la dissolution de KNOj3 (s) dans
l'eau est spontanée.

Discuter le facteur qui rend spontanée cette réaction en rappelant la condition
de spontanéité pour une réaction chimique.

¢ - Quelle valeur minimale doit prendre A, S(?issol pour que la dissolution de
KNOj (s) dans I'eau soit spontanée a 298 K ?

d - Calculer alors la variation d'entropie standard de réaction accompagnant la
dissolution de KNOj (s) dans I'eau a 298 K.

Données : KNOs (s) K* 4 NO;~ aq

AH 505 (kI mol=1): 4965 ~2524 ~207,0

A:GP o5 (kI mol=1): 3930 ~2832 ~111,0



5 - ENTHALPIE LIBRE - POTENTIEL CHIMIQUE 155

54

5.5

5.6

5.7

La combustion d'une mole d'urée solide, dans les conditions standard, libére
633,1 kJ a25°C:

NH; CONHj; (s) + 3/2 05 (g) ==—= CO; (g) + 2 H,O () + N3 (2)

Connaissant l'enthalpie libre standard de réaction de formation de I'urée solide a
partir de CO; (g) et NH3 (g) :

CO; (g) + 2 NH3 (99 — NH, CO NHj; (s) + H,O (1)
A,GY%s = 1,197 kJ. mol~!

calculer I'entropie molaire standard S 898 de l'urée solide.

Données : NHj (g CO; (9 H»,O0 @)
shs(lK Lmol™Y): 1925 2137 702
AH 505 (kI.mol=1):  —480 ~393,1 ~ 2856

Enthalpie libre de réaction

Calculer I'enthalpie libre standard de réaction A,G? accompagnant la réaction
suivante a 298 K :

Al, O3 (s) + 3 COCl, (g) === 3 CO, (g) + 2 AICI; (s)
Données : Al, O3 (s) COCl; (g) CO; (9 AlCl; (s)
— AcHP 505 (K. mol=1):  1669,8 233,0 393,1 6954
$%e (1. K1 mol™1): 51,0 2982 213,6 167.4

La réaction de syntheése de I'ammoniac est :

1/2N; (9) +3/2Hy (99 === NH3 (9
a - Calculer I'enthalpie libre standard de réaction A; GO a 25°C et a 500°C.
b - Commenter les résultats obtenus.

¢ - Calculer la chaleur dégagée ou absorbée par la synthése de 1 m3 de NHj3 (g) a
500°C, sous une pression de 1 bar.

Données : ArHto’zgg(kJ. mol~ 1) Szogg(J.K_l.mol_l) Cl? (J.K_l.mol_l)

N> (g): — 191,7 28,6+3,8103T
H> () : - 130,6 273+3310°3T
NH;3 (g) : —482 192,5 298 +2,510°2T

Potentiel chimique

Le potentiel chimique est le méme quelle que soit la fonction d'état a partir de
laquelle on le définit.
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Démontrer, par exemple, 1'égalité du potentiel chimique défini a partir des
fonctions G et U :

Mi (G) = Wi (U)

Activité d'un solide ou d’un liquide pur

Calculer I'activité de 'argent métallique et celle de 1'eau liquide a 25°C sous une
pression P = 10 bar.
Commenter les résultats obtenus.

Données :  Densité (a 25°C) Masse molaire (g.mol-1)
Ag(s): 10,5 107,87
H,O () : 0,997 18,00

Formes allotropiques du carbone

Le carbone existe sous deux variétés allotropiques : graphite et diamant. Les
données thermodynamiques relatives a ces deux formes allotropiques sont
regroupées dans le tableau suivant :

AerO’298(kJ.m01_l) Szogg(J.K_l.mol_l) Vmol(mL.mol‘l)

Cdiamant : 1,88 243 3,42
Cgraphite : 5,69 5,30

a - Calculer la variation d'enthalpie libre standard a 298 K de la transformation :
C graphite ~=-——— C diamant

Cette transformation est-elle thermodynamiquement possible dans les
conditions standard ?

b - Quelle est la pression minimale nécessaire pour effectuer cette transformation
a 298 K ? Quelle vaudrait alors 1'activité du diamant ? Commenter.

5.10 Le carbamate d'ammonium se décompose en CO, et NH3

NH4 COONH,; (s) === CO; (g) + 2 NH3 (¢

a - Calculer I'enthalpie libre standard de la réaction de décomposition du
carbamate d'ammonium a 25°C.

b - Calculer ensuite I'enthalpie libre de réaction a 25°C et sous la pression
atmosphérique, sachant que la proportion molaire de CO; (g) dans l'air est de
0,03% et celle de NH3 (g) négligeable.

¢ - Le carbamate d'ammonium est-il un composé stable dans 1'air a 25°C ?

Données: Tableau 5.2
Ay GE »9g du carbamate d'ammonium : —458,0 kJ. mol-!
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ELEMENTS DE REPONSE

5.1

5.2

5.3

54

5.5

5.6

5.8

5.9

5.10

AS=19,1 J.K-!
AG =5,23Kk]

a- ASsa=—12261.K1:AGy3=01
b- ASasi=—11,501.K-1:AGyc3=—99.94]
ASyniy = 043 J. K-

a- A HYg=237,1kJ. mol-!
c- A:S%g>124,5].K-1.mol-!
d- A.S%g=1285].K-1.mol!

S,?rée,zgg = 98,4 J.K—l.mol—l
A, G%g =—210,2 kJ. mol-!

a- A.GYg=—16,45kJ. mol-!
A, GY73=+37,15 kJ. mol-!
c- —816kJ

a- dag) = 1,004
b- a(H20)1 = 1,006

a- A.GY9g=—2,.85kJ.mol-!
b- P=15160 bar
A(diam) = 8,11

a- A.GYg=7304kJ.mol!

b- A, GY%g=-1,03.104 kJ. mol-!

c- Non
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