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RESUME 

Un commentaire de l’article de S. ANTONIK[l] - Aspects dimensionnels de la 

constante d’équilibre en phase gazeuse - est proposé. 11 donne la solution au problème soulevé 

par cet auteur de l’obtenuon de deux constantes d’équihbre en phase gazeuse selon que l’on 

opère à volume et température constants ou à pression et tempkrature constantes. L’exemple 

de la synthèse de l’ammoniac sert d’illustration au raisonnement thermodynamique. 

1. INTRODUCTION 

Dans un article récent de cette Revue [l] consacré aux constantes d’équilibre sans 

dimension K' et dimensionnées Kp, S. ANTONIK souligne, à propos des premikres 

(paragraphe 4), que les raisonnements thermodynamtques aboutissent, pour des réactions en 

phase gazeuse se produisant avec une variation du nombre de moles, à deux constantes 

d’tquilibre distinctes ?Pi et K*2 (à T constante) selon que les réactions sont étudiées à 

pression constante ou à volume constant 

L’auteur s’appuie, pour étayer cette affirmation, sur la relation suivante entre enthalpie 

Itbre standard et Cnergie libre standard : 

A&=-= A,.A*+ PV. RT 

et, l’appliquant au cas de la synthèse de l’ammoniac (presston de référence p0 = 1 bar) : 

avec ArcO= - 33,216 kJ.mol-1 et Arr= - 28,266 kJ.mol-1 

il calcule : 

k”l (constante d’Cquihbre à Pet Tconstantes) = e- $%= 6,64,16 

r2 (constante d’kquiltbre à Vet Tconstants) = e- $!~8,99.104 
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Reconnaissant qu’tl y a là un problème, S. ANTONIK s’interroge : “Laquelle de ces 

deux constantes doit-on retenir ?“. Constatant, “par identification” que k-1 represente la 

bonne constante K+* l’auteur conclut : “Une théorie mathématique rigoureuse de la 

démonstration thermodynamique de la loi d’action de masse doit pouvoir le prévoir n (“le” = 

ce désaccord) , “ce qui n’est pas encore le cas à ce jour, malheureusement”. 

Je me propose de montrer dans cet article, sans recours à une thtorie mathématique 

particulière, que cette apparente contradiction thermodynamique, qui, si l’on y réfléchit, 

mettrait à bas tout l’édifice thermodynamique en revelant une incoherence dans le deuxterne 

principe ou dans ses conséquences, n’est rien d’autre qu’un simple paradoxe ne d’une 

confusion entre les termes qui seront explicités plus loin : dGTP, dAmet A& à I’équihbre. 

J’emprunterai l’exemple de la synthèse de l’ammoniac utilisé par l’auteur pour illustrer mon 

commentaire. 

2. INTERPRETATION THERMODYNAMIQUE 

L’applicatton des premier et deuxième principes de la thermodynamique aux fonctions 

énergie libre A et enthalpie libre G de systèmes où n’interviennent que des travaux de nature 

chimique et lies aux forces de pression aboutit aux relations différentielles : 

(1) 

et dc=+VdP-SdT+Lfi.@ (2) 
i 

où, pour un système donné : 

A = Cnergie libre du système 

G = enthalpie libre du système 

P = pression du système 

V = volume du système 

s = entropte du système 

T = température du systeme 

/4 = potentiel chtmique du constituant i dans le système en 

quanttte ni 

A température et volume constants, nous aurons donc : 

(3) 

B U P no spécial enseignement supérieur 



BULLETIN DE L’UNION DES PIIYSICIFNS 127 

tandis qu’à tempkature et pression constantes, nous aurons : 

Qr dni represente, dans tous les cas, le terme - TdSint où d&ntest I’entropre créee 
i 

dans le système en évolution. 

Si nous appliquons les relations (3) et (4) à l’étude du système : 

aA + bB +.... ; IL+mM+... 

nous aurons, à un temps quelconque de son Cvolution où les quantites de constituants A, B,..., 

L, M ,... en présence sont respectivement nA, tIJj ,..., nL, nM, et varient de dnA, &B ,..., 

dnL, dn~,... pendant un Intervalle de temps dt aussi petit que l’on veut de telle sorte que les 

potentlek chimiques PA, PB ,..., PL, PM ,... ne Varient pas : 

et 

- si le système évolue à T et V constants : 

dATy = C(A .dIlA + /&sdnB + . . . + &dllL + /~h@lM + . . . (5) 

- SL le système évolue à T et P constants : 

d@J’ = M. d?rA + j@IlB + . . . + j&L.dnL + /&h@zM + . . . (6) 

Si l’on introdmt l’avancement de la reaction 5 défini par : 

dn.4 dnB dnL h4 --=- _- 
a b -...=+-=+m= ,,,,, =dE 1 

avec d5 > 0 pour une évolution dans le sens --, 

<o * II c 

avec v$ = nombre stoechiométrique (sans dimension ; positif pour les produits : vi = 1, m, 

négatif pour les réactifs : y = -a, -b,...) 

Les équations (5) et (6) se réécrivent : 

&tw = (I~L + mp~ + . . . - aM - ba - . ..) d5 

=G+tu)dE 
i 

(7) 

(7’) 0” 
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dGTp = (fi + mm + . . . - apA - bC(B - . ..) dE 

=CfvrM (8) 

(8’) 

Si, enfin, on se place à l’équilibre, conformément au second principe de la 

thermodynamique (dSint = 0) : 

- à température et volume constants : dAm= = - TdSint = 0 

à température et pression constantes : dGTp = = TdSint = 0 

Soit dans tous les cas : 

l*+mm+ . ..-aM-bm-...=fqfi =O (9) 

II y a lieu à ce stade d’introduire une remarque qui me paraît capitale si l’on ne veut pas 

tomber dans la contradiction révélée par l’article de S. ANTONIK. 

Des expressions (1) et (2) qui conduisent à deux (parmi d’autres) définitions du 

potentiel chimique : 

d = (3 T,V, nj # i (10) 

=($$T,P,nj#i (10’) 

seule l’expression (10’) repond aux criteres de définition d’une grandeur molaire partielle. En 

effet les variables maintenues fixes Tet Pdans cette expression y sont intensives (homogènes 

de degré zéro par rapport aux quantités de matière). Le potentiel chimique pi s’identifie donc 

à une enthalpie libre molaire partielle : pi = a. 

A contratio, l’expression (10) où figure la variable fixée V extensive (homogène de 

degré 1 par rapport aux quantités de matière) ne répond pas à ce critère. 

Ainsi, en fixant toutes les variables Intensives (ici Tet P), on pourra Ccrire, d’après le 

theorème d’Euler, pour toute variable extensive X : 

- 
X=ZIljXj 

i 

Sort en particulier : 

(11) 
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Mais : 

A= f”“i # fltic( (pif% 

(Sachant que G =A + PV, on aura en fait A=I ni pi - PV) 

(11”) 

Ainsi l’expression (9) où figurent des potentiels chimiques est “par essence” une 

“enthalpie hbre” (que la transformation ait heu à Tet Pconstantes ou à Tet Vconstantes). On 

comprend amsi l’introduction de la notatton IUPAC : 

II faut surtout se garder de transposer cette notation A& uttlisée classiquement pour 

désigner la derivte partielle -)T,p en ArA lorsque la transformation s’effectue à T et V 
c 

constants. 

En outre, il serait errant, et il faut insister sur ce point aupres des Ctudtants, de voir 

dans l’expression (12) “la difference d’enthalpie libre entre les produits et les réactifs” : 

(ni = quantites de matiere en moles à un instant donne de la transformation). 

Dans l’équation (12’). AG (grandeur extensive) s’exprime en J (mol x (J.mol-1)) tandis 

que dans l’expression (12), ArG (grandeur intensive) s’exprime en J.mol-1 (sans dimension x 

(J.mol-1)) (voir valeurs numCriques donnees en introduction). 

En resumé : 

- à température et volume constants : 

&i~=A&cl&o =a A&=0 (13) 

- à temp&ature et pression constantes : 

d@p=A,GdE=O - A&=0 (14) 

On voit donc que dans l’article de S. ANTONIK, l’apparente incohérence 

thermodynamique aboutissant à 2 constantes d’équilibres dtstmctes naît d’une confusion entre 

les termes : dAm, dqp et ArG abouhssant a l’introduction d’une grandeur : 
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qui devient dans le cas des gaz parfaits : 

4-A = 4yY.RT (15’) 

qui n’est jamais nulle, en particulier lorsque la transformation a heu à température et volume 

constants. 

Notons que la grandeur dénommée à dessem : 
dGTP 

ArG = - pour une transformation à Tet P constantes, 
“5 

&Tv 

‘&= d5 
- pour une transformation à Tet Vconstants 

’ 12% de la réactton : ArG= - $) n’est rien d’autre (au signe près) que I’affuute 

Le potentiel chimique d’un gaz parfatt Ctant 

W(Tgi) = @i(T) + RTln ( g) 

L’expression (12) devient : 

-$= ArC=AtG+RTln [ff ( bat] 

i 

avec Arc= Z q pi 
i 

Ceci entraîne, dans tous les cas, 

A&7=-RTInK” 

avec 

~= n (~)9 où pe représente les pressions partielles à 

i 
I’équihbre des divers constrtuants i du système 

(16) 

(17) 

REMARQUE : On peut alors aisément retrouver l’expression proposée par S. 

ANTONIK pour une transformanon à température et volume constants : 

ArA= Afl+RTln [fI( $pi]-2iIG’ 
i i 

= ArA++RTln [ff ($yi] 

i 
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A I’equilibre : 

ArG = 0 = Arr+ RTh r+ 2 Vi RT 

Soit : 

Notons simplement que, comme (17). l’expression (18) vaut ausst bten pour une 

transformation à T et Pconstantes qu’à Tet Vconstants. 

Pour illustrer cette réflexion, nous avons entrepris d’étudter avec les données de 

l’auteur l’équilibre de synthèse de I’ammomac. 

3. APPLICATION : ETUDE DE L’EQUILIBRE DE SYNTHESE DE 
L’AMMONIAC 

N2 + 3H2 __ 2NH3 

Nous nous placerons dans les condttions suivantes : 

T=298K =+ Ayc;P= - 33216 J.mol-1 (pression réferencep” = 1 bar) 

==a IL-=6,64.105 

Conditions initiales 

Quantites (moles) 

Quantité totale (moles) 

Pressions partielles (bars) 

Pression totale 

Volume total 

N2 3H2 2NH3 

1 3 0 

tlinit = Z ni = 4 moles 
i 

1 3 0 

Pinit = IZ pi= 4 bars = 4.16 Pa 
i 

Vinit(m3) = v= 10-S.RT 

(R=8,314J.K-t.mol-1) 

Condirions en COUTS d’évolution 
Quantités “N?=(l-t) “H2=3(1f) nNH3=25 

Quanttté totale UtOt = ” Pli = 425 = 2(2-t ) 

Pression totale P 

Vol 88 - Juin 1994 Jean BRION 



132 BULLETIN DE L’UNION DES PHYSICIENS 

Condition à l’équilibre 

Quantttés e 
n~~~(1-59 nh2=3(lfe) nNh32F$,e 

Quantitk totale t& = 2~2-5 e) 

Pression totale pe 

K*= 6,64.16 = (19) 

Nous étudierons, à Tet Pconstantes purs à Tet Vconstants, l’évolution avec 

5 (0 si 5 5 1) des grandeurs suivantes : 

f3cé=(pN2+3W$(1- Y : enthalpie hbre des réactifs 
GRe, Gpr (extensifs) en J 
voir ( 12’) 

~= ~~~ 2 : enthalpie libre des produits 

A&+ = GRé - (PI’& = (Ré (nN2 + nH2) fl 

=GRé-4l-EW : énergie libre des réacttfs \ 

J 

ARe et Apr (extensifs) en J 

Apr=Gp,-2SJZT : énergie libre des prodmts 

G=c&+Gpr : enthalpie libre du système 
G et A (extensifs) en J 

A=ARé+Apr : energie hbre du systeme 

-%t(=ArG=2m-m2-3m2 : - affmité du système : Intensif (J.mol-l) 
votr (12) 

Les résultats numCnques que nous donnons avec un grand nombre de décimales ne 

prétendent bien sûr pas à une quelconque précision exp&imentale. Ils vtsent à montrer que, en 

foute rigueur, les grandeurs fixees (P par exemple) ou constante (K7 se retrouvent à travers 

les grandeurs calculees. 
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3.1 Evolution à température et pression constantes 

P,,,,t =P=Pe=4bars 

GTp = GRé + Gpr 

-A ~=&G=~+RTLn ig$P-q 
3 u-n 

A l’équilibre : 

JiLo ==a Ad?=-RTLn w + 

gTp = 0.984636 

Pi* = 3.0263039 10-2 bar 

Ph2= 9,0789116 10-2 bar 

P;H3=3,878947845bar 

* F=4bars 

PJ 

(21) 

(22) 

(23 

WI 

- ?Y = 6,644 105 

3.2 Evolution à température et volume constants 

&nit = V= F = 10-5 RT (m3) 

ntot .RT 
= '(fi,= R% = p(bars) et ntot (moles) s’expriment par 

le même nombre 
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G’f-v=GRé+Gpr 

A I’Cqulhbre : 

&=o =a Afi--=-RTln g$$ = 

“eN2 e 
Pk2 = e’ ntot = n;* = 2,1495 1@2 bar 

%t 

PL2 = 6,4485.10-2 bar 
> 

- F = 10,5550 bars # 4 bars 

pNl-l3 = 1,957O 1 bars 

==b. k‘= 6,645.105 inchangé 

(23 

Lw 

(27) 

(W 

(29) 
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4. CONCLUSION 

Pour conclure, nous avons dond au voisinage des valeurs d’équilibre, sur les 

figures 1 et 2, les graphes des fonctions A, G et -3 = ArG en fixant arbitralrement : 

PN~ + 3P~2 = 0 et PNH3’ 
Arc”+&2 + 310~) 33215 

2 
ZZZ- 

2 

Par un effet de grossissement recherché (0.9846 ~5 509547). elles illustrent 

exactement notre propos à savoir qu’à l’équilibre : 

-k = A& = 0 dans tous les câs (figure 1 et figure 2) 

GTp passe par un minimum (figure 1) 

Am passe par un minimum (figure 2) 
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Evoiutlon g volume constant: 

\ 
ArC s’ annuie quand A est mnmum 
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