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1. Réactions spontanées et à l'équilibre
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= enthalpie libre molaire partielle de l'espèce ou constituant i.
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G  < 0          la pente est négative. G diminue en fonction de  ;

la réaction tend vers l'équilibre; la réaction est spontanée de A vers B. 
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Un système thermodynamique en réaction  évolue spontanément dans le sens des potentiels 
chimiques décroissants. De même qu'un système mécanique évolue spontanément vers un 
potentiel décroissant (bille glissant le long d'une pente). D'où le nom de potentiel chimique. 



2.  Lien entre la thermodynamique et la 
chimie analytique          

2.1Cas des gaz parfaits
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L'enthalpie libre standard de réaction peut être calculée à partir des enthalpies libres 
standard de formation des produits et des réactifs (tables):    ∆
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  2.2 cas des gaz réels
Les pressions partielles P

i
 des constituants sont remplacées par les fugacités f
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 . 

     f =  . P       = coefficient de fugacité
comme a = . c  pour les solutions réelles avec  =coeff. d'activité et a = activité
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3. Equilibre et température
● ∆

r
G0 = ­ RT lnK        lnK = ­ ∆

r
G0 / RT         lnK = ­ ∆

r
H0 / RT  + ∆

r
S0 /R

d(lnK) / dT  = ∆
r
H0 / R .T 2

● Rem.  d(lnK) / dT = d (­ ∆
r
G0/RT ) / dT

 équ. de Gibbs Helmholtz :   ( ∆
r
G/T) /  T = ­  ∆

r
H / T 2

d(lnK) / dT  = ∆
r
H0 / R .T 2 loi de vant'Hoff       (1852­1911)

si  ∆H0 < 0   d(lnK)/dT < 0;  lnK ↓ qd T ↑ et l'équilibre se déplace vers les réactifs.
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●  Si l'intervalle de température est petit, ∆
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