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Introduction

Ce livre est avant tout un essai de démystification de la notion d’activité que l’on
peut, à notre avis, ériger au rang de concept. En effet, la notion d’activité en ther-
modynamique intéresse mais aussi intrigue, depuis plus d’un siècle maintenant, de
nombreux chimistes et physiciens. Par ailleurs, elle reste souvent ignorée, voire tota-
lement inconnue, de nombreux scientifiques venant d’horizons autres que celui des
sciences physiques.

Le notion d’activité prend son origine dans l’application des principes de base et des
méthodes de la thermodynamique à des processus chimiques. Elle s’avère particuliè-
rement utile lorsque cette application rencontre des difficultés. Ainsi, son introduc-
tion a-t-elle permis d’étudier d’une façon particulièrement élégante le comportement
thermodynamique des gaz non parfaits ainsi que celui des solutions non idéales, com-
portement dû au fait qu’il existe dans ces deux cas des interactions non négligeables
entre les molécules de gaz ou entre celles de soluté. Le maniement des concepts inti-
mement liés d’activité et de fugacité permet de tenir compte de ces interactions. Avec
leur introduction, les potentiels chimiques des gaz imparfaits ou des composants des
solutions non idéales s’expriment d’une façon exploitable pour étudier les proces-
sus, malgré les difficultés évoquées. Il s’agit là d’un point d’importance ! En effet,
la variation du potentiel chimique d’une espèce au cours d’un processus physique
ou chimique commande sa réussite et son terme, en tout cas en ce qui concerne les
aspects hors cinétique. Il faut donc que les potentiels chimiques soient exprimés de
la façon la plus réaliste possible.

Les potentiels chimiques des gaz parfaits et des composants des solutions idéales
s’expriment simplement en fonction respectivement de leurs pressions partielles et
de leurs concentrations.
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Ce n’est plus le cas des gaz imparfaits ou des composants des solutions non idéales,
d’où l’introduction en 1907 par G.N. Lewis des concepts de fugacité et d’activité.
La démarche de Lewis peut se résumer par le commentaire suivant :

les pressions partielles et les concentrations ne permettent pas de décrire d’une
façon satisfaisante le comportement thermodynamique des gaz imparfaits et
des solutions non idéales. Qu’à cela ne tienne ! Introduisons à leur place des
nouvelles grandeurs physiques, fussent-elles virtuelles, de telle sorte qu’elles
puissent décrire les potentiels chimiques effectifs avec le même formalisme
mathématique que celui utilisé pour les comportements idéaux…

Le miracle est là : cette façon de procéder s’avère pertinente ! Elle « fonctionne », tout
au moins dans certaines conditions expérimentales.

Mais l’introduction purement arbitraire des concepts d’activité et de fugacité induit
immédiatement la question centrale suivante, parfaitement légitime : quelle est
donc la signification physique de ces grandeurs ? Nous nous efforçons ici d’apporter
quelques éléments de réponse à cette question que se posent d’une façon récurrente,
il faut bien le dire, leurs utilisateurs.

Une deuxième question peut survenir : à quoi sert l’introduction de ces concepts ?
D’après ce qui a été dit précédemment concernant les potentiels chimiques, autant
poser la question équivalente suivante : à quoi sert l’introduction de la fonction
énergie de Gibbs en thermodynamique ? Nous venons d’y répondre très brièvement
en rappelant l’intérêt du potentiel chimique.

Enfin, un « praticien » de la notion d’activité quelque peu néophyte ne peut pas ne
pas se poser la question de l’aspect arbitraire des définitions la concernant et de ses
conséquences sur la validité des résultats obtenus avec leur usage.

Mais il n’y a pas que cela. Les concepts d’activité et de fugacité présentent aussi
une grande importance d’un point de vue pratique. Il suffit de prendre les deux
exemples suivants pour réaliser cet aspect des choses, à savoir : l’étude des réactions
entre gaz dans des conditions expérimentales diverses et la définition du pH. C’est un
constat expérimental que les conditions de synthèse satisfaisante de certains composés
gazeux, pour ne prendre que cet exemple, sont fréquemment trop extrêmes pour que
le comportement des réactifs et produits ne s’écartent pas de l’idéalité. Il en résulte, si
l’on s’en tient au maniement des pressions partielles (paramètre souvent bien adapté
à l’étude des équilibres entre gaz), des constantes d’équilibre… inconsistantes ! Bref,
à des constantes… qui n’en sont plus ! L’utilisation des fugacités et des activités
rectifie cette défaillance. Quant à l’exemple du pH, grandeur pour le moins très
abondamment manipulée y compris dans la vie courante, il constitue une excellente
illustration de l’importance du concept d’activité puisque, précisément, il est défini
formellement comme étant le logarithme décimal changé de signe de l’activité du
proton solvaté. C’est en effet, en principe, à l’activité du proton dans un milieu et non
pas à sa concentration que répondent les pH-mètres dont l’utilisation des électrodes
fait partie intégrante de la définition du pH. Ce ne sont là que deux exemples, mais
il ne faut pas perdre de vue, en plus et surtout, que la notion d’activité est d’un usage
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quasi systématique dans les laboratoires où se pratique la chimie des solutions, en
particulier celle des électrolytes. Le relatif silence qui entoure cette grandeur tient à
son côté mystérieux mais il est aussi la rançon du succès de son utilisation. L’activité
n’a pas besoin de faire parler d’elle pour exister, elle « fonctionne » voilà tout, cela
suffit ! Il en est ainsi des grandes théories scientifiques.

Nous venons d’exposer là, nous semble-t-il, quelques bonnes raisons pour lesquelles
le concept d’activité mérite d’être « revisité ».

Ce livre est avant tout un livre de thermodynamique chimique, comme le veut le
concept auquel il est dévolu. On peut penser cependant qu’il peut intéresser tous les
scientifiques s’adonnant aux sciences expérimentales. L’auteur pense, par exemple,
aux biologistes qui étudient l’évolution des systèmes biologiques, étant donné le rôle
joué par les variations d’énergie de Gibbs au cours de ces transformations. Rappelons,
à ce propos, que beaucoup de systèmes biologiques évoluent à température et pression
constantes. Il en résulte l’importance de la notion d’activité qui permet d’obtenir les
variations de potentiels chimiques dans ces conditions qui sont souvent loin d’être
idéales.

Il n’en reste pas moins vrai qu’il est essentiellement centré sur la chimie des solutions,
ce qui ne doit pas constituer une surprise car c’est dans ce domaine que le concept est
le plus utilisé. Par ailleurs, il faut bien réaliser que de nombreux processus chimiques,
si ce n’est la majorité, se déroulent en solutions, d’où l’intérêt que présente une
connaissance plus approndie de celles-ci.

Le livre comprend deux grandes parties et est suivi de quelques appendices. Son
ordonnancement est le suivant.

La première partie est dévolue au concept d’activité en thermodynamique classique.
Elle débute par des rappels élémentaires de thermodynamique en rapport direct avec
notre propos.

Sont données ensuite les définitions de la fugacité et des activités puisque plusieurs
types d’activités peuvent être adoptés. Ce point est également particulièrement intri-
guant. Des exemples de détermination d’activités (quand elle est possible) et aussi
de leurs calculs (quand ils sont réalisables) sont donnés. Ensuite, l’abord des activités
à travers les fonctions d’excès y est considéré. Cette partie traite aussi bien du cas
des gaz que de celui des liquides et des solutions de non-électrolytes et électrolytes.
L’opinion de l’auteur est que c’est dans cette première partie que sont développées
les considérations sur les activités les plus connues, mais aussi celles qui intriguent le
plus.

La deuxième partie concerne le concept d’activité considéré sous l’angle de la thermo-
dynamique statistique. C’est un fait que les arguments tirés de celle-ci permettent
d’appréhender plus en profondeur la signification physique d’une activité, ce que
ne peut pas faire la thermodynamique classique. En effet, elle permet d’accéder à
des expressions des activités et coefficients d’activité en termes de paramètres molé-
culaires. C’est là l’un des objets essentiels du livre que d’approfondir le sens de
cette grandeur physique. Cette partie traite aussi bien les mélanges gazeux que les
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solutions de non-électrolytes et d’électrolytes avec, dans ce dernier cas, les lois de
Debye et Hückel et leurs diverses extensions. Le livre insiste quelque peu sur la théo-
rie de McMillan-Mayer et sur celle de Kirkwood-Buff. Ce sont elles qui permettent
d’approcher au mieux la signification de la notion d’activité en termes moléculaires.
En particulier, la théorie de Kirkwood-Buff permet d’appréhender les causes de
non-idéalité de divers systèmes en termes d’intégrales de même nom qui sont déter-
minables expérimentalement. De plus, elle semble pleine de possibilités d’avenir
pour l’étude des solutions. Le début de cette deuxième partie rappelle, dans quelques
brefs chapitres, quelques considérations générales concernant la thermodynamique
statistique. L’auteur a jugé bon de les insérer dans le livre pour favoriser sa lecture.
Il lui a semblé, en effet, intéressant de regrouper dans la même partie un ensemble
de définitions et de raisonnements concernant la thermodynamique statistique, qui
sont en rapport avec le sujet. Cette façon de procéder paraît d’autant plus indiquée
qu’il existe plusieurs façons différentes d’aborder la thermodynamique statistique,
ce qui implique un symbolisme variable, pas forcément en cohérence avec le nôtre.
C’est donc, aussi, dans un souci d’homogénéité que ces chapitres ont été ajoutés.

Des appendices, le plus souvent d’ordre mathématique, sont placés en fin de livre. Ils
ont pour objet de raccourcir les développements généraux et éventuellement d’éviter
que le lecteur « s’abîme » dans des raisonnements mathématiques qui, cependant,
restent intéressants à développer pour une bonne compréhension du sujet.

L’auteur s’est efforcé de rendre le sujet le moins abstrait possible. Tâche difficile,
car la thermodynamique statistique invoque des dévelopements mathématiques éla-
borés. Outre les concepts généraux qu’elle contient et le formalisme quelque peu
déroutant sur lequel elle s’appuie, sa manipulation exige la connaissance d’un appa-
reillage mathématique assez élevé. C’est la raison pour laquelle, certaines relations
mathématiques plus complexes décrivant les processus étudiés y sont données ex
abrupto. L’auteur sait combien cette façon de procéder est peu satisfaisante du point
de vue didactique, mais il n’était pas possible de reprendre toutes les démonstrations
évoquées dans ce livre. D’ailleurs, elles auraient été quelque peu en marge du sujet
principal.
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A absorbance d’une solution

A coefficient des relations de Debye-Hückel

A énergie de Helmholtz

A(N, V, T) fonction caractéristique de l’ensemble canonique

a rayon de l’ion hydraté – « ion size parameter » (relation élargie de Debye-Hückel)

a, a’, ai ou (...) symbole général d’une activité

B coefficient de la relation élargie de Debye-Hückel

B matrice des Bij (théorie de Kirkwood-Buff )

B ou B(Ro….RN) somme des énergies d’interaction entre la particule ajoutée et les
autres particules du soluté

B(R’,R”) coefficient du développement en série en ρ de g(R’, R”)

Bn(T) ou Bk coefficients successifs du développement en série en ρ du viriel

Bij (T) coefficients successifs du développement en série en ρ du viriel (mélange
binaire)

B∗j (T, λ1) coefficients du viriel de la pression osmotique (théorie de McMillan-Mayer)

b02, b03, b20, b30, b11, bij, etc. coefficients du développement en série de p/kT en
fonction de z pour un mélange binaire

Cp capacité calorifique à pression constante

(Cp)l, (Cp)s capacités calorifiques molaires à pression constante dans les états liquide
et solide

C(R’,R”) coefficient du développement en série en ρ de g(R’, R”)
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C symbole général d’une « concentration » quelle que soit l’échelle (fractions molaires,
molalités, molarités, nombre de densité)

ci ou [ ] molarité (concentration molaire de i)

E force électromotrice d’une cellule électrochimique

E◦ force électromotrice standard d’une cellule électrochimique

Ej potentiel de jonction

E1, E2…, Ej énergies permises (ou états quanto-énergétiques stationnaires)
d’un système d’un ensemble

Ei(N,V) énergie permise d’un système d’un grand-ensemble possédant N particules

Ei énergie totale de la particule i

Ek énergie cinétique d’une particule

Et énergie totale d’un ensemble

E énergie interne du système

E énergie totale d’un système

Ep (ou U) énergie potentielle d’une particule

E Énergie moyenne d’un système dans un ensemble

eo charge électrique élémentaire

e base des logarithmes népériens

F(RN) toute fonction dépendant de la configuration RN

〈F(RN)〉 ou 〈F〉 valeur moyenne d’une fonction F dépendant de la configuration RN

F Faraday

f symbole général de la fugacité

fs, fl, fg, fugacités dans les états solide, liquide et gazeux

f ◦i fugacité de i dans l’état standard

f •i fugacité de i à l’état pur

f ∗ fugacité dans l’état de référence (à très faible pression)

f (Xi, Xj) ou f(R’, R”) ou fAA, fAB… fαβ fonctions d’énergie potentielle par paire
en lesquelles une fonction énergie plus complexe peut être décomposée

f (r12) etc. f- fonction de Maier

G(T, P, N) ou G fonction caractéristique de l’ensemble isotherme-isobare

G, Gαβ, G11, G12, G22,G12,ou GAA, GAB, GBB fonction spatiale de corrélation par
paire ou intégrale de Kirkwood-Buff

GAA
◦, GAB

◦, GBB
◦ premiers termes des développements en série des intégrales de

Kirkwood-Buff selon les puissances de ρA
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G12 ou Gαβ intégrales de Kirkwood-Buff entre les espèces 1, 2 ou α,β (grand-
ensemble)

G symbole général de la fonction énergie de Gibbs

Gmi ou Gi énergie de Gibbs molaire

G∗m énergie de Gibbs molaire dans l’état de référence

G im énergie de Gibbs molaire partielle de i

Gi
◦ énergie de Gibbs de i dans l’état standard

GE énergie de Gibbs d’excès d’un mélange

GE
m énergie de Gibbs d’excès molaire d’un mélange

G conductance de la solution

g(R) ou g(R, T, ρ) ou g21 fonction de distribution radiale (R scalaire)

gαβ(R’, R”) ou g(R’, R”) ou g(r)ik fonction de corrélation par paire (entre les
particules α et β ou j et k ou celles situées en R’ et R”)

gαβ(R’, R”) ou g(R’, R”) ou g12(R), g(r)αβ fonction de corrélation par paire entre
les particules α et β dans le grand-ensemble

g(2)++, g(2)+ −, g(2)−−, g(2)+solv, g(2)solv − solv g(3)(r12, r13,r23), g(4), g(5),
g(6) ,…, g(n), fonctions de distribution radiale entre deux ou plusieurs espèces

H fonction de Hamilton

H symbole général de l’enthalpie

Hmi enthalpie molaire partielle de i

Hmi enthalpie molaire

Hm
◦ enthalpie molaire dans l’état standard

H∗m enthalpie molaire dans l’état de référence

h constante de Planck

I force ionique de la solution (theorie de Debye-Hückel)

K symbole général d’une constante d’équilibre

K◦ ou K◦(T) constante d’équilibre thermodynamique ou constante d’équilibre
standard

K(T) ou K’(T) ou K’, K” constantes d’équilibre formelles ou conditionnelles

Kf constante d’équilibre relative aux fugacités

Kp constante d’équilibre relative aux pressions partielles

Km constante d’équilibre relative aux molalités

Kc constante d’équilibre relative aux molarités

Ka
◦ constante thermodynamique de dissociation d’un acide
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Ka constante de dissociation d’un acide (symbole général)

Kw
◦ produit ionique thermodynamique de l’eau

Kw produit ionique de l’eau (terme général)

Ks produit de solubilité

<K> énergie cinétique moyenne d’un système

k constante de Boltzmann

kH constante de la loi de Henry

M matrice des dérivées partielles à volume constant (théorie de Kirkwood-Buff )

M masse molaire

m symbole général de la molalité

N composition du système

N1, N2… nombre de particules du système

ni ou n nombre de moles dans la solution

nj (N1,N2) nombre de systèmes possédant N1 et N2 particules (grand-ensemble)

Ni nombre moyen de particules i dans l’ensemble canonique

Nt nombre de moles de l’espèce dans l’ensemble

< Ni > ou N (V,T,μ) nombre moyen de particules de l’espèce i dans un système du
grand-ensemble

ni(j) nombre de systèmes du grand-ensemble possédant j particules

n∗j nombre de fois qu’apparaît l’état quanto-énergétique Ej dans la distribution la
plus probable (ensemble canonique)

n∗j (N) nombre de fois qu’apparaît l’état quanto-énergétique Ej dans la distribution
la plus probable pour un nombre N de particules (grand-ensemble)

n nombre d’électrons échangés lors d’une réaction électrochimique

p pression du système

pi pression partielle de i

pi
◦ de i dans l’état standard

P•i pression de i dans l’état pur

p∗ pression dans l’état de référence

p pression moyenne des systèmes dans un ensemble

pj pression d’un système j dans l’état énergétique Ej

P(RN) fonction densité de base ou fonction densité de probabilité de l’existence de
la configuration RN
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P(RN)dRN probabilité de l’existence de la configuration RN, c’est-à-dire probabilité
de trouver la particule 1 dans dR1 à R1, 2 dans dR2 à R2… N dans dRN à RN

P(n) (R1, R2… Rn) fonction spécifique d’ordre (n) de densité de probabilité pour
que la particule 1 soit en R1… la particule n en Rn, quelle que soit la configuration
des (N – n) particules restantes

P(2)(R’,R”) fonction de distribution par paire spécifique (densité de probabilité)

P(n) (R1, R2… Rn) dR1dR2…dRn probabilité spécifique d’ordre (n) pour qu’une
particule bien déterminée soit dans l’élément de volume dR1, une autre bien spécifiée
dans dR2… une dernière bien spécifiée dans dRn, quelles que soient les configurations
des N – n particules restantes

P(N) probabilité de trouver un système dans le grand-ensemble avec exactement N
particules d’une espèce

Pj ou Pj(N, V, T) probabilité pour que le système se trouve dans l’état d’énergie Ej
(ensemble canonique)

Pj(N) probabilité pour qu’un système du grand-ensemble soit dans l’état énergétique
Ej(N,V)

Pj(N ;V,T,μ) probabilité pour qu’un système du grand-ensemble soit dans l’état
énergétique Ej(N,V,μ)

PV fonction caractéristique du grand-ensemble

Pv probabilité pour qu’un système possède le volume V (ensemble isotherme-isobare)

p quantité du mouvement d’une particule (vecteur)

pN symbole de la dépendance de la fonction de Hamilton avec les quantités du
mouvement des N particules du système

Q, QN ou QN(V, T) ou Q(N, V, T) symbole général de la fonction de partition de
l’ensemble canonique

Q1 fonction de partition canonique correspondant à la présence d’une seule molécule

QN1N2, Q10, Q01, Q20, Q02,Qij fonction de partition canonique pour un mélange
de deux particles

q coordonnée généralisée

qcloud charge totale en excès tout autour de l’ion central (théorie de Debye-Hückel)

q charge électrique

q, qi… ou qi(V, T) fonction de partition moléculaire

qint fonction de partition moléculaire interne

qrot fonction de partition moléculaire de rotation

qtr fonction de partition moléculaire de translation

qv fonction de partition moléculaire de vibration
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qelect fonction de partition moléculaire électronique

q chaleur échangée avec l’extérieur

R constante des gaz parfaits

R, r, ro, r12 distance scalaire entre deux particules (R : scalaire)

R vecteur définissant la position d’une espèce

RN configuration prenant en compte seulement la position des N particules

RNA+NB configuration de l’ensemble des NA et NB particules A et B du système

S entropie

Sim entropie molaire partielle de i

T température (absolue) du système

U énergie interne (IUPAC)

U symbole général de l’énergie potentielle d’une espèce

〈UN〉 énergie moyenne d’interaction entre particules

UN(XN), énergie potentielle totale due à l’interaction entre les particules dans la
configuration XN

UN(RN), UN+1(RN+1) ou UN, UN+1 énergies potentielles totales dans les configu-
rations RN et RN+1

U(R) ou U(R’, R”) ou Uij ou U(Ro,Rj) ou UAB ou U(r1,r2) énergie d’interaction
entre deux particules en fonction de la distance R les séparant

V volume du système

Vmi ou vi volume molaire de i

Vmi volume molaire partiel de i

W(A|A) travail de couplage de A avec son environnement constitué uniquement par
les particules de A

W(A|A + B) travail de couplage de A avec son environnement constitutué par un
mélange de A et B

W(A|B+B) travail de couplage de A avec son environnement constitué uniquement
par les particules B

W(B|B+A) travail de couplage de B avec son environnement constitué uniquement
par les particules B et A

wik(r) ou wik potentiel de force moyenne entre les ions i et k (théorie de Debye-
Hückel)

w travail échangé par un système avec l’extérieur

X symbole général d’une grandeur molaire partielle

X toute variable thermodynamique
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Xm grandeur molaire

Xim grandeur molaire partielle de i

XN configuration d’un ensemble de N rigides et particules non linéaires

Xi configuration d’une particule rigide non linéaire

xi fraction molaire de i en solution

yi fraction molaire de i en phase gaseuse

zi ou z analogue statistique de l’activié de i

zi charge électrique de l’ion i

ZN, Z’N, Z1, Z2, etc. fonction de partition configurationnelle (intégrales de
configuration)

Z01, Z02, Z10, Z11… ZN1N2 intégrales de configuration (mélange de deux ou plu-
sieurs types de particules)

α multiplicateur de Lagrange

β = 1 /kT

β multiplicateur de Lagrange

δij fonction de Kronecker

δ2 coefficient d’activité du soluté (théorie de McMillan–Mayer)

ε permittivité absolue du milieu

εo permittivité du vide

εr permittivité relative (constante diélectrique)

εint, εtr, εv, εrot, εelec énergies interne, de translation, de vibration, de rotation,
électronique d’une molécule

μ symbole général du potentiel chimique

μi potentiel chimique de l’espèce i

μieq potentiel chimique de l’espèce i à l’équilibre

μi
◦ potentiel chimique standard de i μi

◦α, μi
◦β potentiels chimiques standard de i

dans les phases α et β

μ∗i ou μ∗ potentiel chimique dans l’état de référence

μi
◦ g μi

◦ l μi
◦ s potentiels chimiques standard de i dans les états gazeux, liquide et

solide

μ∗i (T,p) constant d’intégration de l’équation différentielle définissant une solution
idéale (échelle des fractions molaires, phase liquide)

μiy∗ (T,p) constante d’intégration de l’équation différentielle définissant une solution
idéale (échelle des fractions molaires en phase gaseuse)
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μ symbole désuet de la force ionique

ρr densité de charges à la distance r de l’ion central (théorie de Debye-Hückel)

ρi nombre de densité de i

ρ nombre de densité totale d’une solution binaire (ρ = ρA + ρB)

ρ masse volumique de la solution

ρ(n)(RN) fonction moléculaire de densité de probabilité générique de distribution
d’ordre (n) dans la configuration RN

ρ(n)(RN) dRN probabilité pour qu’une molécule (pas forcément la molécule 1) soit
dans dR1…une nième molécule dans dRn

ρ(2)(R’,R”) ou ρ(2)
αβ(R’, R”) fonction générique moléculaire de distribution par paire

ρ(n)(RN) fonction de distribution moléculaire moyenne du nième ordre dans le
grand-ensemble

ρr densité de charges au point situé à la distance r de l’ion central

ρAB(R’/R”), ρ(R’/R”) densité de probabilité conditionnelle de trouver la particule
A dans dR’ à la configuration R’ lorsqu’une autre B est en R”

ρ(R’/R”) dR” probabilité conditionnelle de trouver une particule dans d R” à R”
lorsqu’une autre se situe en d R’ en R’

ρ
(1)
A (R’), ρ(1)

B (R’) ou ρ(1)(R’), ρ(1)(R’) densités de probabilité de trouver une parti-
cule A ou B dans R’ et R”

γ symbole général d’un coefficient d’activité

γr coefficient d’activité rationnel

γxi coefficient d’activité de i, échelle des fractions molaires (référence, solution diluée)

γmi coefficient d’activité de i, échelle des molalités (référence, solution diluée)

γci coefficient d’activité de i, échelle des concentrations molaires (référence, solution
diluée)

γS
i coefficient d’activité (état de référence, composé pur)

γ2, γ
′
2 coefficient d’activité du soluté (théorie de McMillan-Mayer)

γ2
◦ valeur limite de γ2 (théorie de McMillan-Mayer)

γ multiplicateur de Lagrange

θ coordonnée sphérique

λ constante cryoscopique molaire du solvant

λi activité absolue de i

ξ degré d’avancement d’une réaction

ξ paramètre de couplage
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φi coefficient de fugacité d’un gaz

φ coordonnée sphérique

φ potentiel thermodynamique

φm coefficient osmotique pratique « échelle des molalités »

φx coefficient osmotique rationnel « échelle des fractions molaires »

φ flux

ψ coordonnée sphérique (molécule non rigide)

ψ fonction d’onde (équation de Schrödinger)

ψ potentiel électrostatique

ψr potentiel électrostatique moyen à la distance r de l’ion central (théorie de Debye-
Hückel)

ψcloud potentiel électrostatique dû à la distribution des ions autour de l’ion central
(théorie de Debye-Hückel)

ψion potentiel électrostatique dû à l’ion central lui-même (théorie de Debye-Hückel)

ψo semi-grand partition fonction (théorie de McMillan–Mayer)

ψ1. semi-grand partition fonctions (théorie de McMillan–Mayer)

ψN2 fonction de partition canonique d’un mélange de N1 (variable) molécules 1 et
de N2 (constant) molécules 2

νi coefficient stoechiométrique du composé i

ν nombre total d’un ion donné par un électrolyte ν = ν+ + ν–

νt nombre total de particules dans le grand-ensemble

�G variation de l’énergie de Gibbs

�G◦ variation de l’énergie de Gibbs standard accompagnant un processus

�rG variation de l’énergie de Gibbs accompagnant une réaction chimique

�rG◦ variation de l’énergie de Gibbs standard accompagnant une réaction chimique

�μ (i – I) variation de potentiel chimique due aux interactions entre l’ion i et les
autres ions j

�H variation d’enthalpie

�H◦ variation d’enthalpie standard

�Hfusion variation d’enthalpie accompagnant la fusion d’un solide

�Hvap chaleur molaire latente de vaporisation

�mixH enthalpie de mélange

�12 ou �AB = GAA + GBB − 2GAB paramètre, issu de la théorie de Kirkwood
permettant d’introduire différents concepts de l’idéalité
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�Sisol syst ou �SU,V variation d’entropie dans un système isolé

� ou � (T,P,N) fonction de partition de l’ensemble isotherme-isobare

� longueur d’onde thermique de de Broglie

� conductance équivalente d’un électrolyte

�e conductance effective d’un ion

�O conductance équivalente limite

� ou � (T,V,μ) fonction de partition grand-canonique

κT ou κ coefficient isotherme de compressibilité

τ volume

π, π’ pression osmotique

� fonction semi-grand partition dépendant des variables N1, P, T, μ2 (théorie de
McMillan)

�i vecteur specifiant l’orientation d’une molecule i non sphérique

� nombre de possibilities de regrouper n1 + n2 + n3… objets par groupes de n1, n2,
n3…

�t nombre d’états quantiques possibles du grand-ensemble

�t dégénérescence d’un état quanto-énergétique

χ constante (équation de Debye-Hückel)

χ - 1 épaisseur du nuage ionique (longueur de Debye-Hückel)

ℵ nombres de systèmes dans un ensemble

ωi, ωj dégénérescence des niveaux d’énergie εi, εi
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Précisions préliminaires

Il convient de terminer cette présentation par quelques remarques concernant la
pertinence de l’usage de certains termes dans cet ouvrage :

• le terme particule utilisé très souvent dans ce livre est un terme générique. Il
peut tout aussi bien signifier atome que molécule ou ion. Il ne signifie pas, dans
ce livre, particules élémentaires au sens des physiciens, bien que celles-ci soient
aussi justiciables de la thermodynamique statistique. De même, l’auteur emploie
indifféremment les mots, composés, espèces… pour toute espèce chimique étudiée
constituant un système ou faisant partie d’un système sans chercher à attribuer à
ces termes un sens bien défini ;

• l’auteur s’est évertué, dans la limite du possible, à ce que l’argument d’un lo-
garithme soit un nombre sans dimension. Lorsque ce n’est pas le cas dans cet
ouvrage, il s’agit d’une économie d’écriture. D’une façon générale, pour que ce
soit le cas, il suffit alors de faire figurer au dénominateur de l’argument la valeur 1
dont l’unité est la même que celle de l’ancien argument. L’auteur rappelle, en effet,
le fait que l’argument d’un logarithme soit dimensionné ou non a fait l’objet d’un
nombre très important de discussions ;

• bien que l’atmosphère ne soit pas une unité de pression recommandée actuelle-
ment, l’auteur continue à la faire figurer étant donné le très grand nombre de
données thermodynamiques chiffrées où elle est impliquée ;

• le mot « concentration » écrit entre guillemets est utilisé pour exprimer le titre
d’un composant dans un mélange. Il a dans ce livre un sens général. Il peut tout
aussi bien désigner une molalité, une molarité, une fraction molaire ou un nombre
de densité. Le mot concentration, employé sans guillemets, signifie exclusivement
une concentration molaire ;

• en ce qui concerne la partie du livre faisant appel à l’usage de la thermodynamique
statistique, deux points sont à souligner :

– le premier est que la brève introduction générale de cette discipline (nécessaire
pour la compréhension de la suite du livre) est réalisée en suivant le dévelop-
pement de T.H. Hill (cf. bibliographie). Il existe en effet plusieurs stratégies
d’introduction de la thermodynamique statistique. D’après plusieurs auteurs,
il semble que la plus claire soit celle de cet auteur,

– l’introduction des fonctions moléculaires et les raisonnements fondés sur elles
ont été réalisés en les écrivant et en les manipulant avec le symbolisme de
A. Ben Naim (cf. bibliographie générale). Il a le grand mérite d’être très expli-
cite ;

• enfin, le mot thermodynamique utilisé seul fait appel à la thermodynamique
classique dite aussi phénoménologique. L’adjectif statistique l’accompagne systé-
matiquement dès qu’il s’agit précisément de thermodynamique statistique.
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1
Systèmes
thermodynamiques

Nous rappelons ici les définitions et les propriétés de quelques systèmes et grandeurs
thermodynamiques en rapport avec notre propos.

1.1 Systèmes thermodynamiques

Un système est la portion de l’espace et son contenu limités par une surface fermée
réelle ou fictive. La figure 1.1 représente un exemple de système composé d’une
solution et de sa vapeur et de son enceinte fermée par une surface fictive.

Système

solution

extérieurextérieur
vapeur

surface fictive

Fig. 1.1 Exemple de système thermodynamique.

L’extérieur du système est tout ce qui n’est pas le système. Dit avec emphase, l’extérieur
est le reste de l’Univers. Suivant le choix de l’opérateur, l’enceinte peut faire partie
du système ou non. L’essentiel pour la suite des opérations est de ne pas déroger à la
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définition arbitraire initiale du système. On distingue plusieurs types de systèmes :

– le système fermé ou clos qui n’échange que de l’énergie (chaleur et travail) avec
l’extérieur et non pas de la matière ;

– le système ouvert qui échange de l’énergie (chaleur et travail) et éventuellement
de la matière avec l’extérieur ;

– le système isolé qui n’effectue aucun échange avec l’extérieur, ni énergie, ni
matière. La définition du système isolé pose inmanquablement la question
métaphysique : l’Univers constitue-t-il un système isolé ?

1.2 État d’un système
Nous parlons ici d’état thermodynamique. L’état d’un système thermodynamique est
défini par les valeurs d’un certain nombre de paramètres. Le plus souvent en chimie,
mais pas obligatoirement, l’état (thermodynamique) d’un système est défini par les
valeurs de quatre propriétés mesurables, appelées variables d’état qui sont :

– la composition N ;
– la pression p ;
– le volume V ;
– la température T.

du système. Lorsque le système est homogène, c’est-à-dire n’est constitué que par une
seule phase et lorsque celle-ci n’est constituée elle-même que par une seule espèce, sa
composition est évidemment fixée. Son état ne dépend plus que de son volume, de
sa pression et de sa température. En réalité, l’expérience montre que seules deux de
ces trois variables V, p, T suffisent pour fixer l’état du système car elles sont reliées
entre elles par une équation mathématique appelée équation d’état.
Dans des conditions inhabituelles en chimie, telles que celles qui résultent de l’exis-
tence de champs électriques, magnétiques et gravitationnels intenses auxquels est
soumis le système au cours d’un processus, d’autres variables d’état sont nécessaires
pour définir son état.
Lorsque les variables d’état sont connues, toutes les autres propriétés physiques du
système telles que sa masse, sa densité, sa viscosité, son indice de réfraction, sa
constante diélectrique, etc. sont fixées.

1.3 Propriétés extensives et intensives

Une propriété est dite extensive lorsqu’elle est additive, en ce sens que sa valeur pour
l’ensemble d’un corps est égale à la somme des valeurs des parties qui le composent.
Autrement dit, les valeurs des grandeurs extensives sont proportionnelles à la quantité
de matière considérée, par exemple le volume et la masse.

Une propriété intensive n’est pas additive. Il n’est pas nécessaire de spécifier la quan-
tité de l’échantillon à laquelle elle se réfère, par exemple la densité, la pression, les
grandeurs molaires, la température, la concentration.
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1.4 Transformation

On appelle transformation tout processus qui se traduit par une ou plusieurs modi-
fications d’au moins une des variables d’état du système. Cette définition englobe les
cycles à l’issue desquels le système se retrouve dans le même état que l’état initial.

1.5 Équilibre thermodynamique

On considère qu’un système est à l’équilibre thermodynamique lorsque les valeurs
observables qui le caractérisent ne varient pas avec le temps. L’équilibre thermodyna-
mique, usuellement, implique simultanément l’obtention des équilibres thermique,
mécanique et chimique, ce qui se traduit par le fait que la température, la pression
et les concentrations doivent être identiques dans toutes les parties du système.

1.6 Fonctions d’état

Soit une transformation qui fait passer un système d’un état dit initial à un autre état
dit final. Cela implique la variation d’une ou plusieurs fonctions thermodynamiques.
Elle peut s’effectuer suivant plusieurs chemins différents (figure 1.2).

état initital

1

2

état final

Fig. 1.2 Plusieurs chemins possibles au cours de la variation d’une grandeur thermo-
dynamique entre un état initial et un état final.

Lorsque la variation entre les deux états est indépendante du chemin parcouru
(1 ou 2 – figure 1.2), la grandeur mesurée est dite fonction d’état thermodynamique.
De nombreuses fonctions sont des fonctions d’état. Citons par exemple la tempéra-
ture, le volume, etc. Une fonction d’état possède des propriétés mathématiques dont
les conséquences sont très importantes en thermodynamique (cf. differentielle totale
exacte – appendice I).
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1.7 Processus réversibles ou quasi-statiques
et processus irréversibles

Un processus est réversible ou quasi-statique si, à tout moment de la transformation, le
système est en état d’équilibre. Autrement dit, lors de la transformation, le processus
passe par une succession d’états d’équilibre. Si tel n’est pas le cas, la transforma-
tion est irréversible. Une conséquence de la réversibilité est qu’en tout point de la
transformation, l’équation d’état correspondant au processus peut s’appliquer.

On peut concevoir qu’une transformation réalisée extrêmement lentement est ré-
versible. En effet, le moindre déplacement infinitésimal hors équilibre, réalisé très
lentement, laisse le temps après à l’équilibre de se rétablir après que ne se produise le
déplacement suivant.

Le concept de transformations réversibles et irréversibles est extraordinairement
fécond.

1.8 Différentes expressions de la composition
d’une solution

La composition d’une solution liquide exprime la proportion relative du soluté et du
solvant dans la solution. Nous ne citons ici que ses expressions les plus usuelles :

– le nombre total de particules de l’espèce i : Ni, nombre sans unité. Ce nombre
est très grand. C’est pourquoi on utilise plutôt la notion de nombre de moles (cf.
immédiatement ci-dessous) ;

– le nombre de moles ni. L’unité est la mole, symbole : mol. C’est le nombre total
de l’espèce Ni rapporté au nombre d’Avogadro NA qui s’exprime en mol−1 :

ni = Ni/NA

– le nombre de densité Ci ou ρi est le nombre de molécules par unité de volume,
soit :

Ci = Ni/V

Il s’exprime en m−3. Cette expression de la composition n’est pratiquement utilisée
qu’en thermodynamique statistique. ρi est le symbole le plus souvent utilisé.

– molarité appelée aussi (IUPAC) concentration en quantité de matière ou plus
simplement concentration ou concentration molaire ci. Elle est le nombre de moles
ramené au volume V de solution :

ci = ni/V
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En unité SI, elle s’exprime en mol m−3. Pour des raisons pratiques, on utilise plutôt
le nombre de moles par dm3 ou d’une façon équivalente par litre. Une solution à
1 mol L−1 est souvent appelée solution molaire. Elle est dénotée solution 1 M. Le
symbole [i] est très fréquemment rencontré à la place de ci. C’est l’unité la plus
utilisée en chimie analytique.

– la molalité est le nombre de moles de soluté i par kilogramme de solvant pur. Son
symbole est mi. Dans le système SI, elle s’exprime en mol kg −1. Soit nile nombre
de moles de soluté i dissoutes dans la masse mo de solvant pur. La molalité mi est :

mi = ni/M0 de solvant pur
(
kg

)

Il est facile de montrer que dans une solution binaire où l’indice 1 désigne le solvant
et l’indice 2 le soluté, le nombre de moles n2 de soluté dans la solution est donné
par l’expression :

n2 =
(
n1M1/1000

)
m2

où M1 est la masse molaire du solvant et n1 son nombre de moles, m2 étant la
molalité du soluté.

La molalité est utilisée surtout en chimie physique. Le grand avantage qu’elle présente
sur la molarité réside dans le fait qu’elle est indépendante de la température. Pour
des solutions aqueuses diluées, la valeur de la molalité d’un soluté diffère peu de
celle de sa molarité. Cela est d’autant plus vrai que les solutions sont plus diluées (cf.
ci-dessous).

– La fraction molaire

La fraction molaire est le rapport du nombre de moles de soluté et du nombre total
de moles de la solution. Son symbole est x. Si dans une solution binaire, le nombre
de moles du soluté est ni et celui du solvant est no, les fractions molaires du soluté
et du solvant sont :

xi = ni/
(
no + ni

)
et xo = no/

(
no + ni

)

– Passage des fractions molaires aux molalités et aux molarités

Le passage d’une échelle de concentration à l’autre n’est pas immédiat. Il fait intervenir
la densité de la solution.

Soit une solution contenant no moles de solvant, nA, nB, etc. moles des solutés A,
B, etc. La fraction molaire de A est par définition :

xA = nA/� ni avec � ni = no + nA + nB + . . .

• La concention molaire de A est par définition :

cA = nA/ V

où V est le volume total de la solution. Cherchons à exprimer cA en fonction de xA.
La masse de la solution � niMi (grammes) est :
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� niMi = noMo + nAMA + nBMB + . . .

où Mo, MA, MB, etc. sont les masses molaires (g mol−1) du solvant et des solutés.
Le volume V de la solution est :

V = � niMi/ρ 1000

où ρ est la masse volumique (g cm−3) de la solution. Le facteur 1000 permet
d’exprimer le volume V en litres. On déduit immédiatement des relations précé-
dentes :

cA = 1000 ρnA/ � niMi

et :
cA = (1000 ρ� ni/ � niMi)xA

En toute rigueur, il n’y a pas proportionnalité entre cA et xA puisque �n et �nM
varient avec xA. Cependant, elle apparaît lorsque la solution est suffisamment diluée.
En effet, dans ces conditions :

� ni ≈ no

� niMi ≈ noMo

d’oùcA = (1000 ρ/ Mo) xA

où ρ 1 est la masse volumique du solvant pur puisque la solution est diluée. En
particulier pour l’eau à température usuelle

ρ ≈ 1

et
cA =

(
1000/Mo

)
xA

(
eau− température usuelle

)

La molalité de A est par définition :

mA = 1000 nA/ noMo

Le facteur 1000 est introduit puisque Mo est exprimée en grammes et puisque mA
s’exprime en nombre de moles par kilogramme de solvant. En reportant l’expression
de la définition de xA dans la dernière, il vient :

mA =
(
� ni1000 / noMo

)
xA

Là encore, il n’y a pas proportionnalité entre mA et xA. Cependant, elle apparaît en
solution diluée puisqu’alors :

� ni ≈ no

d’où :
mA =

(
1000/Mo

)
xA

1. Ne pas confondre avec le nombre de densité.
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Les relations générales précédentes reliant cA et xA d’une part et mA et xA d’autre
part, permettent de trouver celle qui relie cA et mA, soit :

(
mA/cA

) = (� niMi/ρnoMo)

Cette dernière relation montre clairement qu’en solution aqueuse diluée :

ρ→ 1 et � niMi→ no Mo

mA ≈ cA

En bref, ce n’est qu’en solution aqueuse suffisamment diluée que les valeurs numé-
riques de la molalité et de la molarité d’un soluté sont égales et qu’elles sont alors
proportionnelles à la fraction molaire.

En général, pour le même type de solution dans des conditions autres que celles
de grande dilution, les valeurs numériques des fractions molaires des composants
diffèrent considérablement de celles de leurs molarités et molalités, qui, quant à
elles, gardent des valeurs proches pour des concentrations modérées.

Dans un mélange gazeux, on utilise le plus souvent les fractions molaires. Son symbole
est alors y. Dans le cas d’un mélange gazeux où ni et nj sont les nombres de moles
des gaz i et j, les fractions molaires respectives sont :

yi = ni/
(
ni + nj

)
et yj = nj/

(
ni + nj

)

9





“Chap-2” — 2020/1/28 — 14:27 — page 11 — #1

2
Énergies de Gibbs
et de Helmholtz

Nous rappelons dans ce chapitre quelques propriétés de deux fonctions thermody-
namiques de très grande importance en chimie, particulièrement pour notre propos.
Il s’agit des fonctions énergie de Helmholtz et énergie de Gibbs. En effet, le potentiel
chimique d’un composé dans un système, notion centrale de la réactivité chimique
impliquant le plus souvent l’intervention des activités, est une énergie de Gibbs par-
ticulière (cf. chapitre 5). Ainsi, les variations des énergies de Helmholtz et de Gibbs
accompagnant un processus fournissent un critère d’atteinte de l’équilibre, tout au
moins dans certaines conditions expérimentales.

Appréhender la signification de ces deux fonctions nécessite de rappeler dans un
premier temps quelques propriétés de la fonction entropie et aussi, ultérieurement,
quelques notions concernant les fonctions potentielles.

2.1 Rappels sur le deuxième principe
et sur l’entropie

2.1.1 Généralités

C’est un fait que la connaissance des variations d’énergie interne ou d’enthalpie
accompagnant un processus ne permet pas de prévoir son sens et son degré maximal
d’évolution (sa « quantitativité »). L’introduction d’une nouvelle fonction s’est donc
avérée nécessaire pour répondre à ces questions.
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L’étude de processus cycliques, c’est-à-dire de processus selon lesquels un système
est ramené à son état initial après avoir subi une série de transformations diverses,
montre qu’une nouvelle fonction thermodynamique permet de répondre aux ques-
tions précédentes. C’est la fonction entropie (symbole S, unité J K−1) (entropie en
grec : évolution). Elle possède des propriétés remarquables. C’est une fonction d’état.
Elle est extensive.

Le deuxième principe de la thermodynamique est fondé sur l’existence de cette
fonction. Il stipule que l’entropie d’un système isolé ne peut qu’augmenter au cours
d’une transformation spontanée. Cela se traduit par l’expression :

�Ssyst isolé > 0
(
processus spontané

)

ou d’une façon équivalente :
�SU,V > 0

(Il est évident en effet que, d’après la définition d’un système isolé, son énergie interne
U doit rester constante puisqu’il ne peut pas y avoir d’échange de chaleur, de travail
mécanique et de matière avec l’extérieur. L’inexistence d’échange de travail implique
que le volume V du système soit constant.)

Lors d’un processus réversible, le deuxième principe stipule que dans un système
isolé la variation d’entropie est nulle, soit :

�Ssyst isolé = 0
(
processus réversible

)

ou
�SU,V = 0

La relation suivante :
�Ssyst isolé ≥ 0

constitue la traduction mathématique de l’énoncé le plus général du deuxième
principe.

L’augmentation d’entropie du système étudié et de son extérieur est appelée création
d’entropie.

2.1.2 Système étudié, système extérieur et système
isolé

Une des difficultés de compréhension du concept d’entropie provient de la confusion
souvent réalisée entre système étudié et système isolé.

D’une façon générale en thermodynamique, pour étudier un processus, on peut
considérer le système étudié plus son extérieur avec lequel il peut éventuellement
échanger du travail, de la chaleur et de la matière. Le système étudié plus l’extérieur
constitue un système isolé, mais le système étudié, sticto sensu, ne l’est pas forcément.
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Le point important est que lorsque qu’un processus spontané se produit dans le
système étudié, l’entropie du système isolé (système étudié plus extérieur) augmente
obligatoirement (s’il n’est pas réversible) d’après le deuxième principe, alors que
ce n’est pas forcément le cas du système étudié proprement dit, lorsqu’il n’est pas
isolé. C’est ainsi que le système considéré peut, au cours du processus, subir une
augmentation de sa propre entropie ou même sa diminution.

Signalons d’ores et déjà qu’il existe d’autres critères de spontanéité que celui de la
variation d’entropie, notamment dans le cas de processus à température et à pression
constantes. (Cela fait l’objet de la suite de ce chapitre.)

2.2 Énergie de Gibbs

Cette fonction a été introduite par Gibbs.

Le symbole de l’energie de Gibbs est G. L’energie de Gibbs se rapporte à un processus
isobare et isotherme. Plus précisément, elle s’applique à un processus dans lequel la
température et la pression du système étudié sont égales à la température et à la
pression extérieures (au moins à l’instant initial et à l’instant final, pourvu que dans
ce cas la chaleur soit échangée avec l’extérieur à température Text et pression pext
constantes) :

p = pext et T = Text

L’energie de Gibbs est définie par l’expression :

G = U + pV − TS

où U, p,V, T et S sont respectivement l’énergie interne, la pression, le volume, la
température et l’entropie du système. Son unité est le joule. Étant donné sa définition,
l’energie de Gibbs est une fonction d’état.

L’intérêt que présente l’introduction de cette fonction est le suivant. Il s’avère que
la fonction énergie de Gibbs constitue un critère d’évolution et d’équilibre particu-
lièrement commode lors d’une transformation éffectuée à pression et température
constantes. Focalisons-nous, par exemple, sur le cas où l’on veut récupérer du travail
utile (travail autre que celui dû à la variation de volume du système) à partir du sys-
tème étudié. Un excellent exemple est fourni par une pile électrique qui est connectée
à un moteur électrique. (Une pile a la propriété de transformer l’énergie d’origine
chimique en énergie électrique. L’énergie chimique provient des deux réactions dites
électrochimiques qui se produisent simultanément aux deux électrodes.)

On démontre d’une manière générale que le travail fourni à l’extérieur est toujours
inférieur à la variation d’énergie interne du système. Autrement dit, l’énergie de
Gibbs du système ne peut que diminuer lorsqu’il fournit du travail à l’extérieur, tout
au moins lors d’un processus spontané. On en déduit :

�G ≤ 0
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ou en écriture différentielle :
dG ≤ 0

À l’équilibre,
dG = 0

Pour un système à l’équilibre, à une température et une pression données, l’energie
de Gibbs du système est à sa valeur minimale.

Ainsi, avec l’introduction de la fonction energie de Gibbs, le critère d’évolution spon-
tanée d’un système, c’est-à-dire celui de la variation totale d’entropie d’un système
plus son extérieur formant un système isolé, s’est transformé en celui de la diminu-
tion de l’énergie de Gibbs du système étudié seul. Ce dernier est évidemment moins
lourd et donc plus commode à manier que celui de l’entropie car il n’implique que
la connaissance des paramètres qui définissent l’état du système sensu stricto et non
pas aussi ceux qui définissent l’extérieur.

Cependant, le critère de l’énergie de Gibbs est beaucoup moins général que celui de
l’entropie, car il implique que le processus étudié se déroule à pression et à température
constantes. Nous allons voir ci-dessous (cf. paragraphe 5) qu’en ce sens elle joue le
rôle d’une fonction potentielle.

La fonction énergie de Gibbs peut être définie autrement que ci-dessus. Bien entendu,
toutes les définitions sont équivalentes.

En tenant compte du fait que l’enthalpie d’un système est définie par l’expression :

H = U + pV

l’energie de Gibbs s’écrit aussi :

G = H − TS

ou
dG = dH − TdS − SdT (2.1)

2.3 Quelques propriétés de la fonction énergie
de Gibbs

2.3.1 Variations de l’énergie de Gibbs
avec la pression et la température

Considérons la relation qui définit la grandeur enthalpie :

H = q + w + pV

où q et w sont la chaleur et le travail échangés avec l’extérieur au cours du processus.
Pour une transformation infinitésimale, on peut écrire :
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dH = dq + dw + pdV + Vdp (2.2)

Si celle-ci est réversible et isotherme :

dq = dqrev

et d’après le deuxième principe :

dq = TdS

Lorsque, enfin, le seul travail effectué par le système est celui d’expansion, comme
c’est usuellement le cas en chimie :

dw = − pdV

la variation infinitésimale d’enthalpie du système s’écrit :

dH = TdS − pdV + pdV + Vdp

ou
dH = TdS + Vdp

En comparant avec la relation (1) qui est une définition de l’energie de Gibbs :

dG = dH − TdS − SdT

il vient :
dG = Vdp − SdT (2.3)

Écrivons maintenant la différentielle totale de G, fonction d’état (cf. appendice I) :

dG = (∂G /∂T)PdT + (∂G /∂p)T dp (2.4)

On en déduit immédiatement que

(∂G /∂T)P = − S
(
4
)

et (∂G /∂p)T = V (2.5)

Ces deux relations donnent les variations de l’énergie de Gibbs avec la température
et la pression.

En général, l’énergie de Gibbs G d’un système dépend non seulement de la pression
et de la température mais aussi des quantités de substances (cf. chapitre 4).

2.3.2 Équation de Gibbs – Helmholtz

L’équation de Gibbs-Helmholtz permet de connaître, comme nous le verrons, la
variation de l’activité avec la température. Elle est obtenue à partir de la définition
générale de la fonction de Gibbs :
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G = H − TS

En remplaçant l’entropie par son expression (4). Elle s’écrit :

G = H + T (∂G /∂T)P (2.6)

Elle peut être modifiée en une autre expression de la variation de G avec la température
T. En divisant (6) par T2, il vient :

G/T2 = H/T2 + 1/T (∂G /∂T)P

Or il est facile de vérifier par un simple calcul de dérivées que :

[∂ (
G/T

)
/∂T]P = [T (∂G/∂T) − G]/ T2

En définitive :
[∂ (

G/T
)
/∂T]P = − H / T2 (2.7)

Il convient de remarquer que la relation (3) est valable que le processus soit réversible
ou non, car les grandeurs qui y figurent sont toutes des grandeurs d’état. Il en est
donc de même pour les relations qui en découlent. La seule contrainte qui existe
pour que toutes ces considérations soient valables est que l’on ait affaire à un système
fermé.

2.4 Énergie de Helmholtz

Elle a été introduite par Helmholtz. Elle est de moindre utilité dans le domaine de la
chimie que la précédente. De plus les développements auxquels elle donne lieu sont
analogues à ceux concernant l’énergie de Gibbs.

Elle s’applique à un processus dans lequel la température du système T est égale à
celle de l’ambiance extérieure Text et dans lequel son volume reste constant. L’énergie
de Helmholtz A (parfois symbolisée, aussi, par F) est définie par la relation :

A = U − TS

C’est une fonction d’état extensive. Elle s’exprime en joules.

L’énergie de Helmholtz A est reliée à celle de Gibbs par l’égalité :

G = A + PV

En se fondant sur les propriétés de la fonction énergie de Gibbs, on constate que
la signification physique de l’énergie de Helmholtz est la suivante. Sa valeur est le
travail maximal que peut fournir le système dans des conditions monothermes et de
réversibilité. À l’équilibre, à température constante, la fonction de Helmholtz est à
son minimum.
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La différence entre les énergies de Helmholtz et de Gibbs réside dans le fait que, dans
le premier cas, le travail maximal qui vient juste d’être mentionné comprend non
seulement le travail utile (récupérable) mais aussi celui d’expansion.

2.5 Énergies de Gibbs et de Helmholtz, fonctions
potentielles : potentiels thermodynamiques

Nous venons de voir que les fonctions énergies de Helmholtz et de Gibbs peuvent
renseigner sur l’évolution possible de transformations respectivement à température
et à volume constants et à température et pression constantes. On sait que lors d’un
processus spontané, elles évoluent vers une valeur minimale. En ce sens, elles se com-
portent comme des fonctions potentielles, appelées potentiels thermodynamiques.

2.5.1 Énergie potentielle et évolution d’un système
mécanique

Pour expliciter cette notion de fonction potentielle, rappelons la relation qui existe
entre l’énergie potentielle et l’évolution d’un système mécanique.

Considérons un point matériel M se déplaçant sans frottement dans un champ de
force dérivant d’une énergie potentielle E(x). Un bon exemple est fourni par le champ
de la pesanteur. On sait que si on abandonne initialement M au point I (I : initial) de
coordonnée verticale h(I) sans vitesse initiale, il évolue spontanément vers le point F
(F : final) de minimum de potentiel.

E(x)

x

I M

F

Fig. 2.1 Énergie potentielle et évolution d’un système mécanique.

Au cours de son évolution, le mobile acquiert une certaine énergie cinétique 1 /2 mv2,
où m est la masse du mobile et v sa vitesse. La conservation de l’énergie mécanique
s’écrit pour tout point intermédiaire du trajet :

Mgh
(
I
) = Mgh + 1/2 mv2

17



“Chap-2” — 2020/1/28 — 14:27 — page 18 — #8

Le concept d’activité en chimie

où h est la coordonnée de ce point intermédiaire. L’énergie cinétique étant obliga-
toirement positive, on déduit immédiatement qu’au cours de cette évolution spon-
tanée le terme énergie potentielle Mgh ne fait que diminuer. Le minimum d’énergie
potentielle Mgh(F) correspond à l’état d’équilibre stable. En I, l’état d’équilibre était
instable.

2.5.2 Entropie et potentiel thermodynamique

Considérons un système thermodynamique isolé évoluant vers un état final (F) à
partir d’un état initial (I). D’après le deuxième principe, le système évolue de telle
sorte que son entropie augmente :

S
(
F
) ≥ S

(
I
)

Lorsque l’entropie est maximale dans son état initial, elle ne peut plus augmen-
ter et comme en aucun cas elle ne peut diminuer, sa valeur est alors constante. Le
système est à l’équilibre. Considérons maintenant la fonction – S. On conçoit immé-
diatement que dans la même expérience elle ne peut que diminuer pour atteindre
une valeur minimale à l’équilibre. La fonction – S joue le même rôle que l’énergie
potentielle dans le système mécanique ci-dessus. C’est une fonction potentielle appe-
lée potentiel thermodynamique, puisque l’on a affaire à un système thermodynamique.
La fonction – S, appelée quelquefois négentropie, est peu pratique à manipuler pour
plusieurs raisons et aussi à cause du fait qu’il existe très peu de systèmes que l’on peut
considérer comme isolés. C’est la raison pour laquelle d’autres potentiels thermody-
namiques plus faciles à manier ont été conçus.

2.5.3 Généralisation : définition d’un potentiel
thermodynamique

On appelle potentiel thermodynamique d’un système soumis à un certain nombre de
contraintes une fonction � dépendant des paramètres d’état du système et éventuelle-
ment des contraintes extérieures telle que, lors d’une évolution du système, elle tende
à prendre, à l’équilibre, une valeur extrême à l’équilibre, maximale ou minimale. La
nature des fonctions potentiel thermodynamique dépend des contraintes imposées
au système, régnant sur les grandeurs thermodynamiques extensives et intensives.

Il est évident que, d’après les considérations ci-dessus, les fonctions énergies de Gibbs
et de Helmholtz sont des potentiels thermodynamiques, tout au moins dans les
conditions pour lesquelles elles sont définies. Les contraintes imposées au système
constituent ces conditions. Nous évoquerons de nouveau brièvement cette notion
de fonction potentielle lorsque nous mentionnerons la genèse du concept d’activité
(cf. chapitre 6).

18



“Chap-3” — 2020/1/28 — 14:31 — page 19 — #1

3
Escaping tendency
et énergie de Gibbs
molaire

Le terme « escaping tendency » est dû à G.N. Lewis. Cette notion représente la tendance
d’une substance à quitter spontanément son état thermodynamique présent par un
processus physique ou chimique. De toute évidence, elle doit être en rapport étroit
avec la diminution de l’énergie de Gibbs du système étudié qui, comme nous l’avons
vu, conditionne le déroulement d’un processus spontané à pression et température
constantes.

En fait, pour l’étude d’une réaction chimique, il convient de relier le critère de dimi-
nution de l’énergie de Gibbs de l’ensemble du système et celui de son annulation à
l’équilibre aux propriétés des composés chimiques participant à la réaction étudiée.
Nous allons voir dans ce chapitre que dans le cas des gaz se comportant idéale-
ment, leur énergie de Gibbs molaire est la propriété essentielle dans ce domaine.
Le rôle de l’énergie de Gibbs molaire dans le cas des gaz parfaits induit l’introduc-
tion de la notion de potentiel chimique qui n’est rien d’autre qu’une énergie de
Gibbs molaire particulière. Dans un chapitre ultérieur, nous verrons qu’à son tour le
potentiel chimique induit l’introduction des fonctions auxiliaires fugacité et activité,
lorsqu’il s’agit de l’étude de systèmes non idéaux.
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3.1 Analogie de l’équilibre de distribution
de la matière et de l’équilibre thermique
entre deux corps

On sait que, pour qu’un système soit en équilibre thermique, il faut que sa tempé-
rature y soit la même en tout point. On sait aussi que tout objet qui possède une
température supérieure à celle d’un autre a tendance à perdre sa chaleur au profit de
ce dernier. Ce n’est pas le cas du second objet. La tendance à perdre de la chaleur du
premier est supérieure à celle du second.

On peut concevoir aussi qu’une substance au sein d’un système possède une certaine
tendance à changer son état thermodynamique en faisant varier son nombre de
moles. Lewis a introduit et réservé le terme de « escaping tendency » à cette tendance.
La condition de l’équilibre matériel pour cette substance, c’est-à-dire l’équilibre de
la distribution de son nombre de moles au sein du système, est que son escaping
tendency y soit la même en tout point de celui-ci. Ainsi, on peut considérer que
l’escaping tendency d’un système contenant de l’eau et de la glace est la même au
point de congélation. À température plus basse, on peut considérer que l’escaping
tendency de l’eau est supérieure à celle de la glace. En effet, la première a tendance
à disparaître. Elle se transforme alors spontanément en glace. L’inverse est vrai pour
des températures supérieures au point de congélation.

Un autre exemple est fourni par un système constitué par un soluté, comme du chlo-
rure de sodium en solution aqueuse. Son escaping tendency peut être soit supérieure,
soit égale ou inférieure à celle du chlorure de sodium solide selon que sa solution est
saturée ou non. Dans le premier cas, du chlorure de sodium en solution cristallise
spontanément. Juste à saturation il y a équilibre. Dans le dernier cas, le chlorure de
sodium solide possède une escaping tendency supérieure à celle qu’il a en solution. Il
disparaît en se solubilisant.

3.2 Énergie de Gibbs molaire d’une substance,
mesure de son escaping tendency

Reprenons à titre d’exemple le système composé par de l’eau liquide et de la glace à
0 ◦C sous 1 atmosphère. Étant donné que le système étudié est à pression et à tempéra-
ture constantes, il est tout indiqué de raisonner avec son énergie de Gibbs. Son statut
de potentiel thermodynamique permet d’expliquer qu’elle permet de rationaliser son
évolution.

Envisageons la transformation :

H2O(solide,1atm)→ H2O(liq,1atm)

ou son inverse. Soit �G la variation d’énergie de Gibbs molaire l’accompagnant :
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�G = Gliq − Gsolide

À l’équilibre, au point de congélation sous la pression de 1 atm :

Gliq = Gsolide

À température plus élevée, la transformation se fait dans la direction déjà indiquée
car Ggla > Gliq. À température plus basse, c’est l’inverse, Gliq > Gsolide.

Ainsi, l’énergie de Gibbs molaire peut-elle servir de mesure quantitative de l’escaping
tendency d’une substance. Il convient de remarquer que la fonction énergie de Gibbs
molaire est une grandeur intensive puisqu’elle se rapporte à 1 mole de substance. Elle
est donc indépendante de la quantité de substance. Cet exemple est particulièrement
simple car le système ne contient qu’un seul composé. Ne jouent donc dans les
conditions d’équilibre de ce système que la température, la pression et le nombre de
moles de la substance.

Il reste à relier l’énergie de Gibbs molaire d’une substance aux paramètres thermody-
namiques du système et à ses paramètres moléculaires. Ce dernier lien est créé dans
le cadre de la thermodynamique statistique.

3.3 Variation de l’énergie de Gibbs molaire
d’un gaz parfait avec la pression

Nous donnons dans ce paragraphe une relation exprimant l’énergie de Gibbs molaire
d’un gaz parfait en fonction de sa pression. Comme nous le verrons (cf. chapitre 7),
cette relation est particulièrement importante car elle constitue un cas limite de
l’expression qui relie le potentiel chimique d’une substance dans un état thermody-
namique donné à son activité ou à sa fugacité.

Rappelons qu’un gaz parfait peut se définir par le fait qu’il obéit à une équation dite
équation des gaz parfaits, qui est la suivante :

pV = nRT

où p et T sont la pression et la température du gaz, n son nombre de moles et V le
volume du container où il se trouve. R est une constante universelle, appelée constante
(molaire) des gaz parfaits. (Des compléments concernant les gaz parfaits sont donnés
chapitres 26 et 27.) Par définition, l’équation d’état d’un système est la relation
entre les différentes variables d’état qui définissent un système thermodynamique en
équilibre.

Envisageons l’expansion isotherme infinitésimale d’un gaz parfait pur. Nous savons
que (cf. chapitre 2) :

dG = Vdp − SdT
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À température constante :
dG = Vdp

d’où en vertu de l’équation d’état :

dG = nRT dp/p

Pour la variation de pression de pA à pB, la variation d’énergie de Gibbs �G accom-
pagnant le processus est :

�G = GB − GA

�G = nRT
∫

PB

PA

dp/p

�G = nRT ln
(
pB/pA

)

On constate que l’énergie de Gibbs d’un gaz parfait dépend de la pression. (Rappelons
en passant que ce n’est pas le cas de son énergie interne ni de son enthalpie.)

On rapporte usuellement l’énergie de Gibbs d’un gaz à celle G◦ qu’il possède dans
un état dit standard, arbitrairement choisi où sa pression est p◦ et où il est aussi à
une certaine température T également arbitrairement choisie. (L’imposition d’une
température donnée ne fait pas partie de la définition d’un état standard.) Son énergie
de Gibbs molaire G s’écrit alors :

G = G◦ + RT ln p/p◦ (3.1)

Lorsque sa pression dans l’état standard est choisie telle que p◦ = 1 atm, son énergie
de Gibbs molaire s’écrit alors :

G = G◦ + RT ln
(
patm/1atm

)

L’indice atm est là pour rappeler que p et 1 sont des grandeurs physiques dimension-
nées. L’écriture, rencontrée dans la littérature du fait que la valeur numérique de p◦
est souvent choisie égale à 1 atmosphère :

G = G◦ + RT ln p

est trompeuse car elle sous-entend, étant donné les propriétés de la fonction ther-
modynamique, que la pression est une grandeur thermodynamique sans unité !
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