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CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

Ce chapitre propose d’appliquer les premier et second principes à la réaction chimique. L’utilisa-
tion du second principe sera l’occasion de revenir sur la fonction potentiel G des réactions isobares-
isothermes. L’objectif est ici d’étudier la situation d’équilibre des systèmes chimiques, et de détermi-
ner si des paramètres comme pression, température et composition sont susceptibles de le modifier ;
nous verrons enfin comment la connaissance des éventuelles variables d’influence peut être mise à
profit dans l’optimisation des procédés de synthèse chimique.

I Application du premier principe à la transformation chi-
mique

I.1 Rappel sur l’enthalpie - intérêt pour les transformations isobares

Supposons un système Σ subissant une transformation (1 → 2) isobare. On a d’après le 1er

principe :

∆U1→2 = U2 − U1 = Qp +W = Qp − P (V2 − V1)

soit :

(U2 + P2V2)− (U1 + P1V1) = Qp =⇒ ∆H1→2 = Qp

Lors d’une transformation effectuée à pression constante, la chaleur échangée avec l’extérieur est
donnée par :

Qp = ∆HP (1→ 2) = HP (2)−HP (1)

Intérêt pour les systèmes chimiques : la pression étant très souvent fixée à la pression
atmosphérique lors de transformations chimiques, la fonction enthalpie constitue la fonction d’intérêt
pour l’étude des échanges de chaleur entre un système chimique et l’extérieur.

I.2 Cas d’une transformation chimique en réacteur isobare-isotherme : la
chaleur de réaction

a - Expression générale

On considère le système fermé Σ suivant, siège de la réaction chimique générique :

|ν1|A1 + |ν2|A2 + . . . −−−→
←−−− ν ′

1A
′
1 + ν ′

2A
′
2 + . . .

ν1A1+ ν2A2+
. . .

Σétat 1
P1=P2=P,T1=T2=T−→

ν ′1A
′
1+ ν ′2A

′
2+

. . .
Σétat 2
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Hypothèse : on suppose une réaction d’avancement ξ

Par hypothèse le réacteur est isobare et isotherme soit (P, T ) = cstes donc :

dHP,T = ()P,T · dξ = ∆rH · dξ

donc :

∆HP,T =

ξ(t)∫
ξ=0

∆rH(P, T ) · dξ

Sachant que H ne dépend que de T pour un gaz parfait (Seconde loi de Joule cf MPSI) et une phase
condensée (cf MPSI également), il vient avec une assez bonne approximation : ∆rH(P, T ) ≃ ∆rH

0(T )
( condition standard P = P 0) pour tous les systèmes chimiques donc :

∆HP,T (ξ(t)) ≃ ∆rH
0(T )

ξ(t)∫
ξ=0

dξ = ∆rH
0ξ(t)

Ainsi, la chaleur de réaction à pression et température constantes pour un avancement
ξ(t) s’écrit :

∆HP,T (ξ(t)) = QP (ξ(t)) = ∆rH
0(T ) · ξ(t)

b - Caractérisation : sens du transfert thermique

Dans le cas d’une transformation évoluant en sens "1", soit ξ(t > 0) > 0, on déduit de la relation
précédente que :
• Si ∆rH

0 > 0 alors QP (ξ(t)) > 0 =⇒ le système "réclame" de la chaleur à l’extérieur pour
un avancement ξ(t > 0) > 0 donc réaction endothermique

Exemple : NH4Cl −−−→ NH+
4 + Cl− ∆rH

0 = −95, 4 kJ.mol−1

• Si ∆rH
0 < 0 alors QP (ξ(t)) < 0 =⇒ le système cède de la chaleur à l’extérieur pour un

avancement ξ(t > 0) > 0 donc réaction exothermique

Exemple : N2 + 3H2 −−−→ 2NH3 ∆rH
0 = −95, 4 kJ.mol−1

• Si ∆rH
0 = 0 alors QP (∀ξ(t)) = 0 =⇒ le système ne cède ni ne réclame de chaleur à

l’extérieur réaction athermique
Exemple : NaBr −−−→ Na+ + Br− ∆rH

0 ≃ 0 kJ.mol−1

4 ⋄ CPGE MP3. . .



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

I.3 Cas d’une transformation chimique en réacteur isobare-adiabatique -
température de fin de réaction

a - Cas général

Hypothèses :
• Le système est le réacteur et tout son contenu.
• Transformation est isobare −→ ∆H = Qp

• Réacteur adiabatique −→ ∆H = Qp = 0

• On prendra une réaction non athermique : ∆rH
0 ̸= 0

Figure III.1 – Transformation chimique en réacteur isobare-adiabatique

Par ailleurs, le réacteur étant adiabatique ∆H = 0 =⇒ la totalité de la chaleur échangée par la
réaction sert à échauffer ou refroidir les produits de réaction dans le réacteur, soit :

∆H ′ = Q′
p = ∆rH

0(T ) · ξf
Ceci est résumé dans le schéma ci-dessous dans lequel on fait intervenir un état intermédiaire

EF’ :

On en déduit en exploitant le cycle ci-dessus que :

∆H = ∆H ′ +∆H” = 0

. . . Jean-Laurent GRAYE ⋄ 5
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soit :

∆rH
0 · ξf +

Tf∫
Ti

( ∑
i produits

niCpi(T ) + Cpréacteur

)
· dT = 0

La résolution de cette équation conduit à l’obtention de la température Tf atteinte par les pro-
duits réactionnels ainsi que le réacteur (cf TD : calcul d’une température de flamme)

b - Cas des Cp(produit) indépendants de T

Cas simple : si les Cpi sont indépendants de la température, alors le calcul devient :

∆rH
0 · ξf +

( ∑
i produits

niCpi + Cpréacteur

)
· (Tf − Ti) = 0

soit :

Tf = Ti −
∆rH

0 · ξf(∑
i produits niCpi + Cpréacteur

)
II Application du second principe à la réaction chimique

II.1 Quelques rappels essentiels : enthalpie libre de réaction

Soit le système chimique «générique», siège de la réaction chimique suivante :

|ν1|A1 + |ν2|A2 + ......
1−−→
←−−

2

ν1′A
′
1 + ν2′A

′
2 + ......

On a :

dG = −S · dT + V · dP +

∑
i

νi

(
∂G

∂ni

)
︸ ︷︷ ︸
µi=Gi

 dξ

soit à (P, T ) = cstes :

dGP,T =

∑
i

νi

(
∂G

∂ni

)
︸ ︷︷ ︸
µi=Gi

 dξ
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que l’on note :

dGP,T = ∆rG · dξ (III.1)

avec l’enthalpie libre de réaction que l’on définit donc par :

∆rG =
∑
i

νiGi =
∑
i

νiµi (III.2)

Par ailleurs, nous pouvions écrire avec le jeu de variables (P, T, ξ) :

dGP,T =

(
∂G

∂ξ

)
· dξ (III.3)

En rapprochant les relations III.1 et III.3 on obtient la définition suivante de l’enthalpie de
réaction :

∆rG =

(
∂G

∂ξ

)
P,T

(III.4)

II.2 Evolution spontanée des systèmes chimiques - retour sur la fonction
potentiel G

a - Critère d’évolution

Hypothèse : évolution spontanée d’un système chimique à température T et pression P ho-
mogènes ⇒ irréversible et donc δSC > 0

Reprenons le calcul de la différentielle de G à partir de sa définition :

dG = d(H − TS) = dU + PdV + V dP − TdS − SdT = δQ− PdV + PdV + V dP − TdS − SdT

dG = δQ+ V dP − TdS − SdT

avec le second principe pour une transformation spontanée : dS =
δQ

T
+ δSC︸︷︷︸

>0

=⇒ δQ = TdS −

TδSC

on obtient :

dG = TdS − TδSC + V dP − TdS − SdT = V dP − SdT − TδSC

donc :

. . . Jean-Laurent GRAYE ⋄ 7
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dG = V dP − SdT − TδSC

En identifiant ceci de l’expression déjà établie dG = V dP − SdT +
∑

i νiµidξ = V dP − SdT +
∆rG · dξ

on obtient :

T δSC︸︷︷︸
>0

= −∆rG · dξ = −
(
∂G

∂ξ

)
P,T

· dξ > 0

on dégage finalement le critère d’évolution des systèmes chimiques avec :

∆rG · dξ =

(
∂G

∂ξ

)
P,T

· dξ < 0 ⇔ le système évolue

Cas particulier important : pour le cas des réactions isobares-isothermes, on rappelle que
dGP,T = ∆rG · dξ, on retrouve le caractère de potentiel thermodynamique de la fonction G et le
critère d’évolution devient :

dGP,T = ∆rG · dξ =

(
∂G

∂ξ

)
P,T

· dξ < 0 ⇔ le système évolue

conclusion : la réaction chimique est à l’origine de la créaction d’entropie.

b - Sens de réaction

Si le système est succeptible d’évoluer, on doit avoir ∆rG · dξ < 0, ce qui permet d’envisager les
cas de figure suivants :

⋄ Si ∆rG < 0 alors il faut dξ > 0 pour avoir ∆rGdξ < 0 → évolution en sens Ê

⋄ Si ∆rG > 0 alors il faut dξ > 0 pour avoir ∆rGdξ > 0 → évolution en sens Ë

⋄ Si ∆rG = 0 soit δSC = 0 → le système est en équilibre chimique ∀dξ

Illustration graphique :

Hypothèse : (P, T ) = cstes
Critère évol. ! ! ! !⇒ dGP,T = ∆rG · dξ < 0

8 ⋄ CPGE MP3. . .
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A retenir :
A (P, T ) = cste, la connaissance de ∆rG permet de prévoir complètement le comportement du

système (sens d’évolution ou équilibre).

Cas particuliers : Dans le cas de réactions très peu avancées (mise en solution acide faible) ou
au contraire quasi-totales (mise en solution acide fort), le profil énergétique devient :

II.3 L’équilibre chimique

a - Expression de ∆rG - quotient réactionnel Q

On reprend ici la réaction générique d’équation bilan :

. . . Jean-Laurent GRAYE ⋄ 9



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

|ν1|A1 + |ν2|A2 + . . . −−−→
←−−− ν ′

1A
′
1 + ν ′

2A
′
2 + . . .

NB : on rappelle que µi = µ0
i +RT ln ai

L’enthalpie libre de réaction s’écrit par définition :

∆rG =
∑
i

νiµi =
∑
i

νi
[
µ0
i +RT ln ai

]
=
∑
i

νiµ
0
i +RT

∑
i

ln aνii

soit :

∆rG =
∑
i

νiµ
0
i︸ ︷︷ ︸

=∆rG0

+RT lnΠia
νi
i

avec ∆rG
0 =

∑
i νiµ

0
i

∆rG =
∑
i

νiµ
0
i︸ ︷︷ ︸

=∆rG0

+RT ln
a
ν′1
1′ × a

ν′2
2′ × . . .

a
|ν1|
1 × a

|ν2|
2 × . . .

On pose le quotient réactionnel Q :

Q = Πia
νi
i =

a
ν′1
1′ × a

ν′2
2′ × . . .

a
|ν1|
1 × a

|ν2|
2 × . . .

d’où finalement :

∆rG(T, ξ) = ∆rG
0(T ) +RT lnQ(ξ) loi d’action de masse

b - La constante d’équilibre K0

En situation d’équilibre du système chimique, on a

∆rG(T, ξe) = 0 ⇔ ∆rG
0RT lnQ(ξe)︸ ︷︷ ︸

=K0

= 0

avec Qe = Q(ξe) quotient réactionnel en situation d’équilibre appelée constante d’équilibre du
système chimique et notée K0(T ).

Soit à retenir

Equilibre du système chimique ⇔ ∆rG
0(T ) +RT lnK0(T ) = 0

10 ⋄ CPGE MP3. . .



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

avec K0(T ) = Πia
νi
iequil

Exemple :
mise en solution d’un acide faible ⇒ constante Ka : AH + H2O −−−→

←−−− H3O
+ A−

donc : K0 = Ka = Πia
νi
iequil

=
[H3O

+]× [A−]

[AH] · asolv︸︷︷︸
=1

c - Conséquences

i) Calcul de K0(T ) (relation fondamentale ! ! !)

D’après ce qui précède on a à l’équilibre : ∆rG
0+RT lnK0 = 0, ce qui entraine les deux relations

importantes suivantes :

K0(T ) = e
−
∆rG

0(T )

RT = f(T )!!!!!

Remarque - (II.3) - 1:

La constante d’équilibre K0(T ) ne dépend que de T

ii) Nouvelle écriture de ∆rG - retour sur le sens d’évolution (relation fondamentale ! ! !)

∆rG
0(T ) = −RT lnK0(T )

donc :

∆rG(T, ξ) = RT ln
Q(ξ)

K0(T )

Interprétation :
⋄ Q(ξ) < K0(T ) "trop de réactifs"⇒ ∆rG < 0 ⇒ la réaction se fait en sens 1
⋄ Q(ξ) > K0(T ) "trop de produits"⇒ ∆rG > 0 ⇒ la réaction se fait en sens 2

d - Variation de K0(T ) avec T : relation de Van’t Hoff

On a :

ln K0(T ) = −∆rG
0(T )

RT

. . . Jean-Laurent GRAYE ⋄ 11
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soit :
d [ln K0(T )]

dT
= − 1

R

d

dT

[
∆rG

0(T )

T

]
ce qui devient compte tenu de la seconde relation de Gibbs-Helmoltz 1 :

d

dT

(
∆rG

0(T )

T

)
=

−∆rH
0

T 2

d [ln K0(T )]

dT
= +

1

RT 2
∆rH

0(T ) Relation de Van’t Hoff

Interprétation :

Hypothèse : on part d’un système à l’équilibre :
⋄ Si la réaction est endothermique, c’est à dire ∆rH

0(T ) > 0 :
si T ↗ alors K0(T ) ↗ la réaction évolue donc en sens Ê en direction du nouvel équilibre et
inversement

⋄ Si la réaction est exothermique, c’est à dire ∆rH
0(T ) < 0 :

si T ↗ alors K0(T )↘ la réaction évolue donc en sens Ë et inversement
⋄ Si la réaction est athermique, c’est à dire ∆rH

0(T ) = 0 alors la température est sans effet sur
l’équilibre.

Intérêt : si K0(T1) est connu, alors on peut facilement calculer K0(T2) par intégration en
considérant ∆rH

0 ≃ cste sur le domaine de température [T1, T2] (approximation d’Ellingham), soit :

ln
K0(T2)

K0(T1)
≃ ∆rH

0

R

[
1

T1

− 1

T2

]

II.4 Cas fondamentaux de l’équilibre chimique

a - Equilibre chimique en phase homogène

Considérons le système suivant en équilibre :

|ν1|A1 + |ν2|A2 + ...... −−→
←−− ν1′A

′
1 + ν2′A

′
2 + ......

Deux cas :

1. cf chapitre II
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⋄ Réaction en phase gaz :
Le potentiel chimique d’un constituant i quelconque du système en phase gaz s’écrit :

µi = µ0
i +RT ln

Pi

P 0
avec Pi pression partielle de i

soit une activité : ai =
Pi

P 0

La condition d’équilibre en phase gaz s’écrit donc :

∆rG = ∆rG
0(T ) +RT ln

(
P1′
P 0

)ν1′
×
(

P2′
P 0

)ν2′
. . .(

P1

P 0

)|ν1| × ( P2

P 0

)|ν2|
. . .︸ ︷︷ ︸

K0(T )

= 0

ou encore avec Pi = xi · P :

∆rG = ∆rG
0(T ) +RT ln

x
ν1′
1′ × x

ν2′
2′

x
|ν1|
1 × x

|ν2|
2︸ ︷︷ ︸

Kx

×
(

P

P 0

)∆νg

= 0

avec : ∆gν = ν1′ + ν2′ + .....− |ν1| − |ν2| − ....

⋄ Réaction en solution :

On rappelle l’expression du potentiel chimique pour un composé soluté i :

µi(T ) = µ0
i (T ) +RT ln

Ci

C0

soit une activité : ai =
Ci

C0
avec C0 = 1 mol.L−1

La démarche est identique au cas précédent, et on obtient la relation suivante :

∆rG
0 +RT ln

C
ν1′
1′ × C

ν2′
2′

C
|ν1|
1 × C

|ν2|
2︸ ︷︷ ︸

+Kc(T )

= 0

b - Equilibre chimique en phase hétérogène

Sur l’exemple de la dissociation du carbonate de calcium :

CaCO3(s)
−−−→
←−−− CaO(s) + CO2(g)

. . . Jean-Laurent GRAYE ⋄ 13
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La condition d’équilibre «générique» s’écrit :

∆rG
0 +RTln

aCaO × aCO2

aCaCO3

= 0

soit :

∆rG
0 +RTln

PCO2(ξe)

P 0
= 0

II.5 Etat final d’un système : réaction totale ou équilibre

a - Equilibre chimique

On considère la réaction en phase gaz à T = 1100 K d’équation bilan :

CO + H2O −−−→
←−−− CO2 + H2 ntotgaz

t = 0 n n 0 0 2n
tequ n− ξ n− ξ ξ ξ

n(1− α) n(1− α) nα nα 2n(donc invariant ici !)

D’après les tables on tire :

{
∆rH

0 = −41, 2 kJ.mol−1

∆rS
0 = −42J.K−1.mol−1

En approximation d’Ellingham : ∆rG
0(1100) = −41200 + 42 · T 1100 K

= 5 kJ.mol−1

soit : K0(1100 K) = e
−
∆rG

0(1100)

R× 1100 = 0, 58
La constante d’équilibre s’exprime par :

K0(T ) =
P (CO2)

P 0

PH2

P 0

P (CO)
P 0

PH2O

P 0

=
α2

(1− α)2

soit :

α =

√
K0

1 +
√
K0

= 0, 43

Conclusion : la réaction est non totale. On parle naturellement d’équilibre chimique.

b - Réaction totale

On considère la réaction de l’acide chlorhydrique sur l’ammoniaque :

HCl + NH3
−−−→
←−−− NH+

4 + Cl−

On donne pka(HCl/Cl−) = −6, 3 et pKa(NH+
4 /NH3) = 9, 2

L’expression de la constante d’équilibre donne :

14 ⋄ CPGE MP3. . .



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

K0 =
[NH+

4 ][Cl−]

[HCl][NH3]
=

Ka(HCl/Cl−)

Ka(NH+
4 /NH3)

=
106,3

10−9,2
= 1015,5

Le calcul du taux de conversion α donne cette fois : α =

√
K0

1 +
√
K0
≃ 1

Conclusion : la réaction est totale.

c - Critère équilibre/réaction totale

D’après ce qui précède, on retiendra le critère de caractérisation de l’équilibre :

⋄ K0 << 10−4 réaction très peu avancée
⋄ 10−4 < K0 < 104 réaction équilibrée
⋄ K0 > 104 réaction totale

III Optimisation des procédés chimiques

III.1 Degrés de liberté d’un système à l’équilibre : variance

a - Principe de calcul

Rappel : les variables de Gibbs (P, T, xi) sont les variables intensives caractérisant l’équilibre
du système chimique (cf chapitre I). Si le système est polyphasique ⇒ on tient compte des xi dans
chaque phase :

Le jeu complet de variables devient : (P, T, {xi}φ1 , {xi}φ2 , . . .)

Question : combien de paramètres intensifs peut-on librement fixer pour que le système fixe
tous les autres une fois l’équilibre établi ?

Réponse : la variance v ! ! !

Définition - (III.1) - 1:

Variance : nombre de paramètres intensifs que l’opérateur peut fixer librement pour que
l’équilibre chimique puisse exister. Une fois ces paramètres intensifs libres fixés, les autres
prendront naturellement leur valeur (valeur à l’équilibre) une fois l’équilibre atteint.

A retenir : On appelle : X =
(
(P, T, {xi}φ1 , {xi}φ2 , . . .

)
le nombre total de paramètres intensifs du système

Y =
(
(
∑

i xi = 1)φ1 , (
∑

i xi = 1)φ2 , . . . , loi équilibre
)

le nombre total de relations entre paramètres intensifs du système
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La variance v est donc définie par : v = X − Y

b - Exemples et conséquences

Ê En phase gaz : équilibre v > 2

N2(g) + 3H2(g)

1−−−→
←−−−

2

2NH3(g)

On a :

 X =
(
P, T, (xN2 , xH2 , xNH3)

)
= 5

Y =
(∑

i xi = 1, loi équilibre
)
= 2

v = 5− 2 = 3 donc l’équilibre est fixé si 3 paramètres d’état intensifs sont fixés, par exemple :
P , T et xN2 la composition initiale.

Ë En phase hétérogène solide/gaz : équilibre divariant v = 2

C(s) + 1
2
O2(g)

1−−−→
←−−−

2

CO(g)

On a :
[

X =
(
P, T, (xC , xO2 , xCO)

)
= 5

Y =
(∑

i xis = 1,
∑

i xig = 1, loi équilibre
)
= 3

v = 5− 3 = 2 donc l’équilibre est fixé si 2 paramètres d’état intensifs sont fixés, par
exemple la pression P et la température T .

Ì En phase hétérogène solide/gaz avec 2 phases solides : équilibre monovariant v = 1

Cu(s) + 1
2
O2(g)

1−−−→
←−−−

2

CuO(s)

On a :
[

X =
(
P, T, (xCu(φsol1), xO2 , xCuO(φsol2))

)
= 5

Y =
(∑

i xiφsol1
= 1,

∑
i xiφsol2

= 1,
∑

i xig = 1, loi équilibre
)
= 4

v = 5− 4 = 1 donc l’équilibre est fixé si 1 seul paramètre d’état intensif est fixé, par
exemple la température T .

Conséquences : rupture/déplacement d’équilibre :

• Dans un équilibre monovariant v = 1, si on fixe par exemple T , alors toute modification
d’un autre paramètre, par exemple P entrainera une rupture d’équilibre (hors programme).
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Exemple : réaction Ì ci-dessous à T fixée.

∆rG = ∆rG
0(T ) +RT ln

(
P 0

PO2

) 1
2

= RT ln

(
PO2(equ)

PO2

) 1
2

On impose PO2 > PO2(equ) =⇒ ∆rG < 0 =⇒ réaction sens 1 jusqu’à ξf = 1

On impose PO2 < PO2(equ) =⇒ ∆rG > 0 =⇒ réaction sens 2 jusqu’à ξf = 0

• Dans un équilibre divariant (v = 2) si on fixe par exemple T , alors toute modification d’un
autre paramètre, par exemple la pression partielle d’un des gaz entrainera un déplacement
d’équilibre vers une nouvelle situation d’équilibre.

Exemple : réaction Ë ci-dessous à T fixée et on part de l’équilibre, soit

{
PCO = PCO(equ.)

PCO2 = PCO2(equ.)
.

∆rG = ∆rG
0(T ) +RT ln

PCO

P 0
·
(

P 0

PO2

) 1
2

= RT ln
PCO

PCO(equ)
·
(
PO2(equ)

PO2

) 1
2

On impose PCO < PCO(equ) =⇒ ∆rG < 0 =⇒ réaction sens 1 jusqu’à nouvel équilibre et PO2 ↓

On impose PCO > PCO(equ) =⇒ ∆rG > 0 =⇒ réaction sens 2 jusqu’à nouvel équilibre et PO2 ↑

III.2 Déplacement d’un équilibre : critère

Considérons un équilibre chimique quelconque :

|ν1|A1 + |ν2|A2 + ...... −−→
←−− ν1′A

′
1 + ν2′A

′
2 + ......

Hypothèse : on modifie un paramètre intensif de l’équilibre xi, Pi ou T .

Conséquence : le système bascule hors d’équilibre avec :

∆rGE = 0 =⇒ ∆rGHE = ∆rGE︸ ︷︷ ︸
=0

+d(∆rG)

donc :

∆rGHE = d(∆rG)

Par ailleurs, la réaction chimique est à l’origine de la création d’entropie avec :

TδSC = −∆rGHE · dξ

soit :
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δSC ∼ −∆rGHE · dξ = −d(∆rG) · dξ > 0

soit le critère d’évolution :

d(∆rG) · dξ < 0 critère de déplacement d’un équilibre

Ainsi, on peut tirer les règles d’évolution suivantes :
• si d(∆rG) < 0 alors dξ > 0 le système évolue en sens Ê.
• si d(∆rG) > 0 alors dξ < 0 le système évolue en sens Ë.

III.3 Déplacement d’un équilibre par modification de K0(T ) - action de
la température - loi de modération sur la température

Hypothèses : on suppose le système à (P, {xi}) = cstes. On modifie de dT la température.

Conséquences : d’après la loi de Van’t Hoff, l’équilibre est déplacé vers une autre valeur de
K(T ) :

Appliquons le critère d’évolution :

∆rG = ∆rG
0 +RT · lnQ)

soit :

d(∆rG) =
∂ (∆rG

0 +RT · lnQ)

∂T
· dT

d(∆rG) =
d∆rG

0

dT︸ ︷︷ ︸
=−∆rS0

·dT +R · lnQ · dT = (−∆rS
0 +R lnQ) · dT

or ∆rG
0 = ∆rH

0 − T ·∆rS
0 −→ ∆rS

0 =
∆rH

0

T
− ∆rG

0

T
donc :

d(∆rG) = (−∆rH
0

T
+

∆rG
0

T
+R lnQ︸ ︷︷ ︸

=0 car Q = K0(T )

) · dT

donc le critère d’évolution devient :

d(∆rG) · dξ < 0 =⇒ −∆rH
0

T
· dT · dξ < 0

et donc :

∆rH
0 · dT · dξ > 0
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Interprétation - loi de "modération" : supposons une augmentation de température soit
dT > 0. On a :
• Si ∆rH

0 > 0 ⇒ dξ > 0 ⇒ réaction en sens Ê i.e. dans le sens endothermique pour faire
"baisser" T
• Si ∆rH

0 < 0 ⇒ dξ < 0 ⇒ réaction en sens Ë i.e. dans le sens endothermique pour faire
"baisser" T

NB : une diminution de température provoque les effets inverses ! ! !

Conclusion : la réaction évolue pour compenser la "contrainte" ! ! ! (principe de modération)

NB : ces résultats rejoignent totalement ceux déduits de la loi de Van’t Hoff :

d [ln K(T )]

dT
= +

1

RT 2
∆rH

0(T )

III.4 Déplacement d’un équilibre par modification de Q

a - Influence de la pression : loi de Le Châtelier (loi de modération sur la pres-
sion)

La constante d’équilibre K(T ) est une fonction de la seule variable T ; cependant, bien que ne
modifiant pas la valeur de cette constante, la pression peut jouer un rôle indirect, et influencer la
composition du système. On suppose dans le paragraphe qui suit que la température T est main-
tenue constante.

Approche qualitative :
Deux cas :

� Lorsque le système chimique total est en phase condensée (solide ou liquide), le
potentiel chimique est indépendant de la pression. La condition d’équilibre chimique :

∆rG =
∂G

∂ξ
=
∑
i

νiµi = 0

associée à une réaction ne dépend donc pas de la pression.

� Lorsque le système chimique est en phase gaz ou comporte des phases gaz, la
constante d’équilibre peut s’écrire :

K0(T ) = Kx ×
(

P

P 0

)∆ν

A T = cste, on a K0(T ) = cste donc si P est modifiée alors Kx varie, la composition du
système évolue donc. Le signe de ∆ν va d’ailleurs gouverner cette évolution. Illustrons ceci sur
deux exemples :

⇒ Si ∆ν > 0 :
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N2O4

1−−→
←−−

2

2NO2 ∆ν = +1

Dans ce cas de figure, une augmentation de P entraîne que P∆ν croît ce qui impose une
décroissance de Kx, la réaction évolue donc en sens Ë pour retrouver la situation d’équilibre.

⇒ Si ∆ν < 0 :

SO2 + 1
2 O2

1−−→
←−−

2

SO3 ∆ν = −1/2

Cette fois-ci, d’une augmentation de P découle une décroissance de P∆ν , ce qui impose une
croissance de Kx, la réaction évolue donc en sens Ê pour retrouver la situation d’équilibre.

Approche formelle par le critère d’évolution :

Hypothèse : on fixe la température T = cste

Si le système passe hors d’équilibre alors ∆rG = ∆rG
0 +RT lnKx

(
P

P 0

)∆ν

̸= 0.

La variation de ∆rG s’écrit : d (∆rG) =
∂∆rG

∂P
· dP = RT · d(lnP∆ν)

d (∆rG) = RT∆ν
dP

P

ainsi le critère d’évolution s’écrit :

d∆rG · dξ = +∆ν ·RT
dP

P
· dξ < 0 donc : ∆νg · dP · dξ < 0

Interprétation (loi de modération de Le Chatelier) :

� si ∆ν > 0 alors une augmentation de pression, soit dP > 0 entraîne dξ < 0 ⇒ le système
évolue en sens Ë afin de faire "baisser" la pression, et inversement.

� si ∆ν < 0 alors une augmentation de pression, soit dP > 0 entraîne dξ > 0 ⇒ le système
évolue en sens Ê afin de faire "baisser" la pression, et inversement.

� si ∆ν = 0 alors toute valeur de dP entraîne dξ = 0 ⇒ le système est insensible aux variations
de la pression.

b - Influence d’un ajout de constituant gazeux (hors programme)

� Constituant actif (participant à l’équation bilan)
Considérons un système gazeux (ou bien un système hétérogène dans lequel on ne tiendra
compte que de l’activité des espèces gazeuses pour le calcul du quotient réactionnel).
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Supposons que l’on ajoute une quantité dnj d’un constituant Aj.

On a :
∆rG = ∆rG

0 +RT lnQ

A (P, T ) constants, on obtient par différenciation de cette dernière relation :

d∆rG = RT
dQ

Q
avec Q = Πi

(
Pi

P 0

)νi

En introduisant la pression partielle de chaque constituant i, soit Pi =
ni

n
P , on a :

Q = Πin
νi
i

(
P

nP 0

)νi

=

(
P

nP 0

)∆νg

︸ ︷︷ ︸
=M

Πin
νi
i︸ ︷︷ ︸

=N

d∆rG = RT
dM ·N +M · dN

MN
= RT

[
dM

M
+

dN

N

]
= RT

−∆νg

dnj︷︸︸︷
dn

n
+ νj

dnj

nj


donc :

d∆rG = RT

[
−∆νg

dnj

n
+ νj

dnj

nj

]
soit finalement avec nj = xj · n :

d∆rG = RT

[
νj
xj

−∆νg

]
dnj

n

Hypothèse : on limite au cas simple ∆νg = 0 (le cas ∆νg ̸= 0 pourra être traité en TD sur
un exemple concret).

Le critère d’évolution devient :

d∆rG · dξ = RT
νj
xj

dnj

n
· dξ < 0

soit puisque dnj > 0 :

νjdξ < 0

Ainsi :
⋄ l’ajout d’un produit νj > 0 entraîne dξ < 0 soit une évolution en sens Ë.
⋄ l’ajout d’un réactif νj < 0 entraîne dξ > 0 soit une évolution en sens Ê.
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� Constituant inerte
Supposons maintenant l’ajout d’une quantité dn d’un constituant (toujours dans l’hypothèse
d’un gaz afin que son affinité soit différente de l’unité) ne jouant aucun rôle dans l’équation
bilan.
On a toujours par différentiation à (P, T ) = cstes de l’expression de l’affinité :

d∆rG = RT
dQ

Q

avec Q = Πin
νi
i

(
P

nP 0

)νi

=

(
P

nP 0

)∆νg

Πin
νi
i

Par la même démarche que précédemment, et en remarquant que les ni restent cette fois
constants (seul n varie) :

d∆rG = RT
−∆νgdn

n
= −RT∆νg

dn

n

Ainsi, le critère d’évolution du système s’écrit en tenant compte de dn > 0 (ajout) :

d∆rG · dξ = −RT∆νg
dn

n
· dξ < 0

soit :

∆νg · dξ > 0

Ainsi :
⋄ Si ∆νg = 0 l’ajout n’a aucune incidence sur l’équilibre.
⋄ Si ∆νg > 0 l’ajout entraîne un déplacement en sens Ê.
⋄ Si ∆νg < 0 l’ajout entraîne un déplacement en sens Ë.

III.5 Exercices résolus

a - Exercice 1 :

On considère l’équilibre de Boudouard à 819 K :

C(s) + CO2(g)

1−−→
←−−

2

2CO(g)

On donne la constante d’équilibre pour cette température K0(819) = 1, 32.10−2

Dans un récipient vide de volume V = 22, 4L maintenu à 819 K, on introduit 0, 1 mol de carbone
solide et 1 mol de dioxyde de carbone. Calculer la composition du système à l’équilibre, ainsi que la
pression. Pour quel volume (à 819 K) la phase solide disparaît-elle ?
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b - Exercice 2 :

Toujours dans le cas de l’équilibre de Boudouard maintenant considéré à θ1 = 600̊ C et à P =
P 0 = 1 bar, on donne ∆rH̊ = +174, 6 kJ.mol−1 (supposé peu dépendant de θ)

Sous quelle pression doit-on travailler à θ2 = 650̊ C pour avoir la même composition ?
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