
Chapitre 6                                     Energie et enthalpie libres-critères d’évolution d’un système 

 

Mme S.CHERIFI                                                 L1 ST  1 

 

Sens 1 

Sens 2 

6.1. Energie et enthalpie libres : 

6.1.1. L’enthalpie libre : 

1. Définition : 

 D’après le 2ème principe de la thermodynamique, une transformation est spontanée 

(irréversible) si : 

ΔStot = ΔSsys + ΔSext > 0 

Où : ΔSext = 
−Qsys

T
 (Qext = - Qsys) lorsque la transformation est effectuée à une température 

constante T. 

Pour une transformation isobare : Qsys = ΔHsys           ΔSext = 
−∆Hsys

T
 

D’où : ΔSsys - 
∆Hsys

T
 > 0           T ΔSsys – Δ Hsys> 0           ΔHsys  –  TΔSsys < 0 

Par définition le terme : ΔH  – TΔS est appelé « enthalpie libre » ou « fonction de GIBBS » 

noté ΔG d’ où 

ΔG = ΔH  – TΔS 

G = H – TS 

dG = dH – TdS 

Pour une réaction chimique : 

 

aA + bB                   cC + dD     

 

Si : ΔG < 0             la réaction a lieu dans le sens direct (sens1) ; elle est spontanée. 

Si : ΔG > 0              la réaction a lieu dans le sens inverse (sens 2). 

Si : ΔG = 0              le système est à l’état d’équilibre. 

 

2. Évolution de l’enthalpie libre en fonction de pression partielle : 

On a G = H – TS = U + PV – TS 

dG = dU + PdV+ VdP – TdS – SdT 

Or dU = TdS – PdV 

dG = TdS – PdV+ PdV+ VdP – TdS – SdT 

dG = VdP – SdT 

A T = cste on aura dG = VdP 

Pour une variation de pression de P1 à P2 

ΔG = GT
P2 – GT

P1= ∫ VdP
P2

P1
 = ∫

nRT

P
dP

P2

P1
 = nRT ln 

P2

P1
 

GT
P2 = GT

P1 + nRT ln 
P2

P1
 

Dans les conditions standards, on définit l’enthalpie libre molaire standard à la température T 

noté G°T    et l’enthalpie libre molaire du gaz à la température T et à la pression P est donnée 

par  l’expression : 

GT
P = G°T + RTlnP 

 

 Dans le cas d’un mélange gazeux supposé parfait : l’enthalpie libre molaire de chaque 

constituant i sous sa pression partielle Pi à la température T est donné par :    

GT
P (i) = G°T (i)+ RTlnPi 
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ΔG°f 

L’enthalpie libre total du  mélange ( GT
P (tot)) est donné par :     

GT
P (tot) = ∑ ni GT

P 

 

3. Calcul de la variation de l’enthalpie libre lors d’une réaction chimique : 

3.1. L’enthalpie libre standard de formation (ΔG°f) : 

 On appelle enthalpie libre standard de formation d’un composé (ΔG°f), la variation 

d’enthalpie libre accompagnant la formation d’une mole de ce composé à partir de ses 

éléments constituants dans les conditions standards.  

 

Exemple : 

H2 + ½ O2                    H2O 

ΔG°f (corps simple) = 0 

ΔG°f (O2) = ΔG°f (N2) = 0 

 

3.2. L’enthalpie libre d’une réaction chimique :  

Soit une réaction chimique s’effectuant  à  P = cste et T = cste : 

aA + bB                   cC + dD     

ΔG°R = (c ΔG°f (C) + d ΔG°f (D)) - (a ΔG°f (A) + b ΔG°f (B)) 

Dans le cas général : 

∆G°R= ∑υj ΔG°f (produits) - ∑υi ΔG°f (réactifs) 

 

Exemple : 

Calculons ΔG°298 de la réaction suivante : 

F2 (g) + 2 HCl (g)                2 HF (g) + Cl2 (g) 

Avec : 

ΔG°f (HCl) = - 95,18 KJ/mol ; ΔG°f (HF) = - 276,21 KJ/mol 

ΔG°R = 2ΔG°f (HF) + ΔG°f (Cl2) - ΔG°f (F2) - 2 ΔG°(HCl) 

ΔG°R = - 362,06 KJ < 0          La réaction est spontanée dans les conditions standards. 

 

6.1.2. L’énergie libre : 

Pour une transformation irréversible on a : 

ΔStot = ΔSsys + ΔSext > 0 

Où : ΔSext = 
−Qsys

T
 (Qext = - Qsys) lorsque la transformation est effectuée à une température 

constante T. 

Pour une transformation isochore : Qsys = ΔUsys           ΔSext = 
−∆Usys

T
 

D’où : ΔSsys - 
∆Usys

T
 > 0           T ΔSsys – Δ Usys> 0           ΔUsys  –  TΔSsys < 0 

Pour une transformation isotherme s’effectuant à V = cst, on définit une fonction d’état notée 

« F » appelée « Energie libre » ou « fonction de Helmholtz » tel que : 

ΔF = ΔU  – TΔS 

F = U – TS 

dF = dU – TdS 

Si : ΔF< 0           la transformation est spontanée (sens direct de la réaction).  
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Sens 2 

Sens 1 

Si : ΔF< 0          la transformation ne peut être  spontanée (sens inverse de la réaction). 

Si : ΔF = 0           le système est à l’équilibre. 

 

 

 

Relation entre G et F :   

On a : F = U – TS,  G = H – TS   et H = U + PV   

G = U + PV – TS = U – TS + PV  

G = F + PV 

 

6.2. L’équilibre chimique : 

6.2.1. Définition : 

Un système est dans un état d’équilibre chimique lorsqu’il n’évolue plus, alors qu’il reste des 

réactifs et des produits. 

L’équilibre chimique correspond donc à l’état final d’une transformation limitée. 

 

6.2.2. Loi d’action de masse : 

Soit la réaction  

aA + bB                   cC + dD     

Calculons ΔG de la réaction 

ΔGR = (cG(C) + d G(D)) - (aG(A) + b G(B)) 

On sait que : GT
P (i) = G°T (i)+ RTlnPi 

Donc ΔGR = [c(G°C + RTlnPC) +d(G°D + RTlnPD)] - [a(G°A + RTlnPA) +b(G°B + RTlnPB)] 

ΔGR = cG°C + dG°D - aG°A - bG°B + cRTlnPC + dRTlnPD – aRTlnPA - bRTlnPB 

ΔGR = ΔG°+ RT(clnPC + dlnPD – alnPA - blnPB) 

ΔGR = ΔG°+ RT(lnPC
C + lnPD

D– lnPA
A- lnPB

B) 

ΔGR = ΔG°+ RT ln
𝑃𝐶

𝑐×𝑃𝐷
𝑑

𝑃𝐴
𝑎×𝑃𝐵

𝑏 

ΔGT = ΔG°+ RT ln lnKP 

 

A l’équilibre ΔGT = 0         ΔG°+ RT ln lnKP = 0 

Donc ΔG°= - RT ln lnKP         KP = exp(
−∆𝑮°

𝑹𝑻
) 

KP = exp(
−∆𝑮°

𝑹𝑻
) 

KP = 
𝐏𝐂

𝐜×𝐏𝐃
𝐝

𝐏𝐀
𝐚×𝐏𝐁

𝐛                   1ère loi d’action de masse-loi de Guldberg et waage 

a, b, c et d sont les coefficients stœchiométriques. PA, PB, PC et PD sont les pressions partielles 

des réactifs et des produits.  

 

 Pour les concentrations : 

Pour un gaz parfait PV = nRT         P = 
𝑛

𝑉
RT = Crt 

KP = 
PC

c ×PD
d

PA
a ×PB

b  = 
[C]c(RT)c[D]d(RT)d

[A]a(RT)a[B]b(RT)b = 
[C]c[D]d

[A]a[B]b (RT)c+d-a-b 

KP = Kc(RT)Δn avec Δn = c+d-a-b 
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Kc = KP(RT)-Δn        2ème loi d’action de masse 

                                  et Kc = 
[𝐂]𝐜[𝐃]𝐝

[𝐀]𝐚[𝐁]𝐛 

 Pour les fractions molaires : 

Pi = xi Pt 

KP = 
PC

c ×PD
d

PA
a ×PB

b  = 
(xcPt)c(xDPt)d

(xAPt)a(xBPt)b = 
xC

c ×xD
d

xA
a ×xB

b .pt
c+d-a-b 

KP = Kx.Pt
Δn           

Kx = KP.Pt
-Δn          3ème loi d’action de masse 

                                      Kx = 
𝐱𝐂

𝐜 ×𝐱𝐃
𝐝

𝐱𝐀
𝐚 ×𝐱𝐁

𝐛  

 

6.2.3. Variation de la constante d’équilibre avec la température : 

On a ΔG°= - RT ln lnKP          lnKP = 
−∆G°

RT
  

d(ln KP)

dT
 = 

d

dT
(

−∆G°

RT
) = - 

1

R

d

dT
(

∆G°

T
) 

d(ln KP)

dT
 = - 

1

R
 [

T
dΔG°

dT
− ΔG°

T2 ] = - 
1

R
(

−ΔG°

T2  + 
1

T

dΔG°

dT
) 

On a dG = VdP – SdT         
dG

dT
 = - S          

dΔG°

dT
 = - ΔS° 

d(ln KP)

dT
 = - 

1

R
(

−ΔG°

T2  + 
1

T
 (− ΔS°) 

Or ΔG° = ΔH° - TΔS° 

D’où 
d(ln KP)

dT
 = - 

1

R
(

−ΔH°

T2  + 
∆S°

T
 - 

∆S°

T
) 

𝐝(𝐥𝐧 𝐊𝐏)

𝐝𝐓
 = 

𝚫𝐇°

𝐑𝐓𝟐   équation de Vant’Hoff 

Il en résulte que : 

Si ΔH > 0, K croit avec la température. 

Si ΔH < 0, K décroit avec la température. 

A T1          K1 et à T2          K2 

∫ dlnK
K2

K1
= ∫

ΔH°

RT2 dT
T2

T1
    ln K2 – ln K1 = 

ΔH°

R
(

1

T1
 - 

1

T2
) 

ln
𝐊𝟐

𝐊𝟏
 = 

𝚫𝐇°

𝐑
(

𝟏

𝐓𝟏
 - 

𝟏

𝐓𝟐
) 

 

On a 
d(ln KP)

dT
 = 

d

dT
(

−∆G°

RT
) =  

ΔH°

RT2 

𝐝

𝐝𝐓
(

∆𝐆°

𝐓
) =  

− 𝚫𝐇°

𝐓𝟐  Relation de Gibbs Helmholts 

 

6.2.4. Loi de déplacement des équilibres : principe de LE CHATELIER 

Le principe de LE CHATELIER permet de prévoir le sens du déplacement de l’équilibre 

lorsqu’on fait varier un facteur. 

Les facteurs d’équilibres sont : 

 Température T 

 Pression totale P. 

 Pression partielle Pi (ou les concentrations). 
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Sens 1 

Sens 2 

Sens 1 

Sens 2 

Sens 1 

Sens 2 

Sens 1 

Sens 2 

Enoncé du principe de LE CHATELIER : 

« Toute modification d’un facteur de l’équilibre entraine un déplacement de ce équilibre 

dans le sens qui s’oppose à cette modification ». 

 

1. Influence de la température sur le déplacement d’équilibre : 

« L’augmentation de température déplace l’équilibre dans le sens endothermique ». 

 

Exemple 1 : 

N2 (g) + 3 H2 (g)                  2NH3 (g)              ΔH°298 = - 22 kcal/mol 

 

Une augmentation de température favorise la réaction dans le sens 2 (sens endothermique). 

 

2. Influence de la pression totale sur le déplacement d’équilibre : 

« Une augmentation de la pression totale entraine un déplacement de l’équilibre dans 

le sens qui diminue le nombre de moles gazeux » 

 

Exemple 1: 

CO (g) + 2 H2 (g)                    CH3OH (g) 

 

Si on augmente la pression totale, la réaction est favorisée dans le sens 1 puisqu’il ya une 

diminution du nombre de moles gazeux (de 3 à 1). 

 

Exemple 2 : 

Fe3O4 (s) + CO (g)                     3FeO (s) + CO2 (g) 

 

Δn = 0, la pression n’est pas un facteur d’équilibre. 

 

3. Influence de la concentration (ou pression partielle) sur le déplacement 

d’équilibre : 

« L’équilibre se déplace dans le sens de la disparition d’un constituant dont on 

augmente la concentration (ou pression partielle)». 

 

Exemple : 

 

H2 + I2                  2 HI 

 

Si on augmente la pression partielle de H2 l’équilibre se déplace dans le sens 1 (sens de 

disparition de H2). 

 

Remarque : 

Dans le cas des systèmes hétérogènes, seules les concentrations (ou pressions partielles) qui 

figurent dans la loi d’action de masse sont facteurs d’équilibre. 
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Exemple :  

CaCO3 (s)                CaO (s) + CO2 (g) 

KP = PCO2 

Ne fait intervenir que CO2, par conséquent, l’introduction ou l’enlèvement de CaCO3 ou de 

CaO ne déplace pas l’équilibre. 

4. Introduction d’un gaz inerte : 

 L’addition d’un gaz inerte à volume constant ne déplace pas l’équilibre chimique. 

 Un ajout d’un gaz inerte à pression constante déplace l’équilibre dans le sens d’une 

augmentation du nombre de moles gazeux. 

 

6.2.5. Aspects complémentaires de l’étude des équilibres :   

1. Coefficient de dissociation α : 

Le coefficient de dissociation d’un réactif est le rapport entre la quantité dissociée de ce  

réactif et sa quantité initiale : 

α = 
𝒏𝒐𝒎𝒃𝒓𝒆 𝒅𝒆 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔 𝒅𝒖 𝒄𝒐𝒏𝒔𝒕𝒊𝒕𝒖𝒂𝒏𝒕 𝒅𝒊𝒔𝒔𝒐𝒄𝒊é

𝒏𝒐𝒎𝒃𝒓𝒆 𝒅𝒆 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔 𝒊𝒏𝒊𝒕𝒊𝒂𝒍
               0 < α< 1 

 

Si α = 1 ; la réaction est totale 

α peut s’exprimer en % 

Exemple : 

Soit l’équilibre homogène en phase gazeuse suivant:  

PCl5 (g)                  PCl3 + Cl2 (g) 

A t = 0                                     n0                               0         0 

A t = teq                                  n0 – αn0                                 αn0        αn0 

 

1. Le nombre de mole initial est n0, à l’équilibre ; le nombre de moles se stabilise à n = 1,2 n0 

Calculer le coefficient de dissociation  α. 

Le nombre de moles total à l’équilibre est n = n0 – αn0+ αn0+ αn0 = n0 (1 + α) 

n0 (1 + α) = 1,2 n0           α = 0,2  

Donc α = 20% 

2. Relions la constante KP au degré de dissociation de PCl5 : 

La constante KP est donnée par :  

KP = 
PPCl3

PCl2

PPCl5

 

PPCl3
 = xPCl3

.Ptot = 
nPCl3

ntot
 . Ptot = 

αn0

 (1 + α)n0
 . Ptot = (

α

 1 + α
). Ptot 

PPCl5
 = xPCl5

.Ptot = (
α

 1 + α
). Ptot 

PCl2
 = xCl2

.Ptot = (
1− α

 1 + α
). Pto , d’où          

KP = (
𝛂𝟐

𝟏− 𝛂𝟐  
) . Ptot 

 

2. Avancement d’une réaction chimique (ζ) : 

Soit une réaction chimique dont le bilan global est :  

a A + b B                cC + dD 

L’avancement de cette réaction à l’instant t  noté « ζ »  (exprimé en moles) est défini par : 
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ζ = 
𝒏𝒊−𝒏𝒊𝟎

𝜸𝒊
 

ni0: Le nombre de moles  initial  de l’espèce (i).        

ni: Le nombre de moles  de l’espèce (i) à l’instant t.      

𝜸𝒊: Coefficient stœchiométrique de la substance i (négatif si le constituant  est un réactif, 

positif si c'est un produit de la réaction). 

Exemple : 

                       2H2 + O2                  2H2O 

A t = 0         2 mol    1 mol                0 mol 

A t               1 mol     0,5 mol            1 mol 

 

L’avancement de la réaction est : 

H2 : ζ = 
1−2

−2
 = 0,5 mol 

O2 : ζ = 
0,5−1

−1
 = 0,5 mol 

H20 : ζ = 
1−0

2
 = 0,5 mol 

 

3. Variance d’un système en équilibre et règles des phases : 

Par définition, la variance « v » d’un système en équilibre est le nombre de paramètres  

intensifs indépendants qu’il faut connaître pour définir l’état d’équilibre de ce système. 

Elle  peut être  calculée par la règle de phase (théorème de GIBBS) :           

 

V = C + n – φ 

V : variance du système. 

C : Le nombre de constituants indépendants ; C = N – R - S 

N : est le  nombre de constituants   

R : le nombre de relations qui les relient. 

S : nombre de relations particulières.   

n : Le nombre de paramètres intensifs dont dépend l’équilibre ; généralement = 2 (T et P) 

φ : Le nombre de phase. 

Donc :                                                       V = N – R – S + 2 - φ 

 

Exemple 1 : 

CaCO3 (s)                CaO (s) + CO2 (g) 

Trois constituants (CaCO3, CaO et CO2) et une réaction chimique. 

Nombre de phases (2 solides et 1 gaz) 

La variance est : V = 3 – 1 + 2 – 3 = 1 

Pour définir cet équilibre, on ne peut choisir qu’un seul paramètre  la  température ou  PCO2     

(P et T sont dépendants). 

 

Exemple 2 : 

N2 (g) + 3 H2 (g)                     2 NH3 (g) 

N = 3, R = 1, S = 0, φ = 1 

V = 3 – 1 – 0 + 2 – 1= 3 
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Sens 1 

Sens 2 

Exemple 3 : 

H2 (g) + I2 (g)                   2 HI (g) 

N = 3, R =1, S = 0, φ = 1,  n = 1 (car la pression n’est pas un facteur d’équilibre, Δγ = 0) 

V = 3 – 1 – 0 + 1 – 1 = 2 

On peut choisir 02 paramètres : par exemple T et la pression partielle de l’un des constituants. 

 

Exercice : 

I) On considère la réaction d’équilibre suivante : 

CO (g) + Cl2 (g)                  COCl2 (g)  

ΔH°R, 298 = - 112,5 KJ ; ΔS°R, 298 = - 131,6 J/K 

1) Cette réaction est elle spontanée à 298 K ? 

2) Calculer la valeur de la constante d’équilibre K à 298K. 

3) En appliquant le principe de Le Chatelier, préciser dans quel sens se déplace 

l’équilibre si : 

a) On augmente la température ? 

b) On augmente la pression totale ? 

4) En admettant que ΔH°R demeure constante dans le domaine de température compris 

entre 298 et 630 K, calculer la valeur de la constante d’équilibre K à 630 K. 

II) Dans un récipient clos, maintenu à 630 K, on introduit 2 moles de CO et 2 moles de Cl2. 

Quand l’équilibre est atteint, la pression est égale à 0,075 atm. Calculer la quantité de chacun 

des constituants du mélange à l’équilibre. 

 

1) Pour savoir si la réaction est spontanée (thermodynamiquement possible) dans les 

conditions standards, on calcul ΔG°R,298 

ΔG°R,298 = ΔH°R,298 - T ΔS°R, 298 = - 112,5 – 298.( - 131,6).10-3= - 73,283 KJ 

ΔG°R,298 < 0 ; la réaction est spontanée à T = 298 K. 

 

2) Calcul de KP à 298 K : 

KP = exp(
−∆𝐺°

𝑅𝑇
) = 6,86.1012 

3) Déplacement de l’équilibre : 

a) Si on augmente la température, l’équilibre se déplace dans le sens endothermique, 

donc dans le sens de décomposition de COCl2 (sens 2). 

b) Si on augmente la pression, l’équilibre se déplace dans le sens de diminution du 

nombre de moles gazeux, donc dans le sens de formation du COCl2 (sens 1). 

 

4) Calcul de KP à 630 K : 

La relation de Vant’Hoff           
𝐝(𝐥𝐧 𝐊𝐏)

𝐝𝐓
 = 

𝚫𝐇°

𝐑𝐓𝟐   

ln
𝐊𝟐

𝐊𝟏
 = 

𝚫𝐇°

𝐑
(

𝟏

𝐓𝟏
 - 

𝟏

𝐓𝟐
) 

ln K2 = ln K1 + 
ΔH°

R
(

1

T1
 - 

1

T2
)        T1 = 298 K et T2 = 630 K 

K2 = KP(630) = 282,88. 
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II) La composition du mélange gazeux à l’équilibre : 

CO (g) + Cl2 (g)                  COCl2 (g)  

t = 0                                       2             2                           0 

t = teq                                     2 – x       2 – x                     x 

ntot = 4 – x 

xCO = xCl2 = 
2−x

4−x
 ; x COCl2 = 

x

4−x
 

KP = 
PCOCl2

PCOPCl2

 = 
xCOCl2

.P

xCO .P.xCl2
.P

 = 
xCOCl2

.P

xCO.P.xCl2
.P

 = 
xCOCl2

xCOxCl2
.P

 

On pose K = KP.P 

Donc, on obtient K = 
4−x

(
2−x

(4−x
)2

 

x2 (K + 1) – 4 (K + 1) x + 4 K = 0 

Les calculs donnent x = 1,57 mol (l’autre racine est à rejeter car elle est supérieure à n0) 

Donc : la composition du mélange est : 

nCO = nCl2 = 2 – x = 0,43 mol. 

nCOCl2 = 1,57 mol. 

 


