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RESUME

Quel est le moteur d’une réaction chimique ? Est-il possible de formuler simple-
ment la réponse a la question sans l'aide d’'une thermodynamique sophistiquée ?

Comment décrire la transformation chimique ? Quels symboles utiliser pour éviter
toute ambiguité ?

L'avancement de réaction permet de décrire la transformation chimique en rédui-
sant fortement le nombre de variables ; son intérét pour résoudre les difficultés de cal-
cul les plus courantes sera mis en évidence. On verra aussi comment il permet de mieux
comprendre la transformation chimique en séparant ce qui concerne la réaction pro-
prement dite des phénoménes qui peuvent encore se produire dans I'état final.

MOTEUR

Pierre Duhem écrivait en 1886 a propos de la régle de Berthelot :

<< Laregle qu'il proposa sous le nom de Travail Maximum était énoncée de la maniéere
suivante : Toute action chimique accomplie sans I'intervention d’une énergie étrangere,
tend vers la production du systéme de corps qui dégage le plus de chaleur.

[...] d’apres la regle posée par M. Berthelot, la possibilité d’une réaction suppose que
cette réaction produit une diminution d’énergie. [...] En un mot d’aprés cette regle, I'éner-

gie joue dans la statique chimique le role que le potentiel joue dans la statique propre-
ment dite.>>

1. NDLR: Le texte initial a été présenté lors de I'Université d’éthysique et Chimie : du ly-
cée aux études supérieures scientifiqua€3ENS de Cachan (juillet 1999) ; de nombreuses
remarques émises par les collegues ont été prises en compte.
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Nous savons bien actuellement que la réaction chimique n’est pas seulement gou-
vernée par I'énergie, mais nous n’en avons la connaissance qu’aprés des études supé-
rieures de thermodynamique, inaccessibles pour le débutant en chimie. Le chapitre
«Réaction chimique et énergie thermique» en classe de premiére conduit a I'étude
expérimentale des réactions exothermiques de combustion, et, méme si I'on signale
I’existence des réactions endothermiques, celles-ci gardent un aspect moins spontané :
une réaction endothermique ne nécessite-t-elle pas un apport d’énergie pour se pro-
duire ? De la a conclure que sans cet apport, elle n’aurait pas lieu... D’autres critéres
surgissent ultérieurement : on enseigne que I'ordre des potentiels standard d’oxydoré-
duction permet de dire si telle réaction peut ou non se produire sans prendre en considé-
ration les conditions réelles mais on sait bien que les conclusions que I'on tire de cette
régle sont pour le moins hasardeuses.

Laissons cette difficulté et revenons aux fondements thermodynamiques de la
réaction chimique. Dans un excellent article maintes fois cité, MonsieurvkItTE et
Madame F. RuQueroL[1] montrent bien que I'entropie est le seul moteur de la réac-
tion chimique.

Un systeme chimique est délimité ; sa description peut se faire a deux niveaux :

» Au niveau macroscopiquenous dirons que I'état macroscopique du systéme est
connu si nous pouvons déterminer un ensemble de variables d’état macroscopiques,
comme la température, la pression ou les quantités de chaque constituant et leur état
physique, les concentrations, ... Ce nombre est généralement limité a quelques unités ou
dizaines.

« Au niveau atomiquela description compléte d’un systéeme supposerait de connalitre
toutes les positions et les quantités de mouvement de tous les électrons et noyaux. Cha-
que ensemble de valeurs constitue un état microscopique appelé «complexion» en ther-
modynamique statistique.

A chaque état macroscopique, correspond un grand nombre d’états microscopi-
quesQ ; I'entropie n’est autre qu’'une fonction simple et monotone de ce nombre
(S = kg In Q). Elle représente donc le nombre d’états microscopiques possibles corres-
pondant a un état macroscopique donné.

Lorsqu’un systemeX) est le siege d’'une transformation chimique, I'entropie du
systéme varie pour deux raisons :

= le systéemeX) recoit de I'énergie thermiquéQ, positive ou négative, et cela provo-
gue une variation d’entropie du systéme qui lui est proportiom&S{I&ue: 0Q/T et qui
est donc positive ou négative, selon que le processus est endothermique ou exothermique.
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= le deuxieme terme est directement représentatif de I'irréversibilité de la transforma-
tion ; le Second Principe de la Thermodynamiquenous dit qu'il est nécessairement
positif 65, ¢¢e> 0.

La variation totale d’entropie du systeni®) st donc &)= 0S¢ et 0S; ¢4 €lle
peut étre positive ou négative. Mais si I'on associe au systeme chimi)de (nilieu
environnant avec lequel se fait le transfert d’énergie, il ne reste plus que le terme de
création d’entropie :

dS(Z) + environnement™ 6Scréée: ds(Z) - 6Sre(;ue: dS(Z) —0Q/IT>0
T dS(2) + environnement" T 6Scréée: T dS(Z) -T 6Sregue: T dS(Z) - 6Q >0

On voit donc que I'énergie est bien loin de gouverner la réaction puisque le critére
déterminant est en fait ce qu’il reste lorsqu’au produit de la température par la variation
totale d’entropie du systéme&), on retranche I'énergie thermique regue.

Il n’y a donc aucune chance de pouvoir relier, a I'échelle macroscopique, I'énergie
thermique recgue par le systéni) @u cours de la transformation et son caractére spon-
tané.

Pourtant lorsqu’on tente de décrire la transformation chimique a I'échelle atomi-
que, c’'est bien I'énergie qui détermine I'évolution. Répartie en énergies électronique,
de vibration et de rotation des entités en cours d’évolution, I'énergie totale d’un sys-
téme réduit a quelques particules évolue en fonction de leurs positions relatives. En
dynamique réactionnelle, on calcule, plus qu’on ne trace d’ailleurs, des surfaces de
potentiel qui permettent de décrire la transformation. Il est alors possible de calculer,
pour chaque état macroscopique, une entropie moyenne et de remonter aux résultats de
la thermodynamique statistique macroscopique.

En conclusion, I'énergie est bien le moteur de la réaction élémentaire que I'on
décrit a I'échelle atomique mais I'entropie de I'ensemble constitué du systéme réaction-
nel ) et du milieu environnant est bien le seul outil thermodynamique qui permet de
prévoir la transformation a I'échelle macroscopique.

DESCRIPTION ET SYMBOLISME

Au cours de la transformation chimique, les quantités de matiére des réactifs dimi-
nuent et celles de produits augmentent. Les variations de quantités de matiéres ne sont
pas indépendantes entre elles, elles sont reliées par des relations de proportionnalité qui
sont souvent confondues avec les relations d’équivalence. L’avancement de réaction

Vol. 93 - Octobre 1999 A. GILLES



1506 BULLETIN DE L'UNION DES PHYSICIENS

(ou variable de de Donder) nofgermet de réduire le nombre de variables du systéeme
en réaction a une seule.

Prenons un exemple pour en donner la définition et en mesurer la portée :

soit une transformation chimique au cours de laquelle on fait brdler une mole de dihy-
drogéne, et cing moles d’air constitué d’'une mole de dioxygene et quatre mole de dia-
zote.

ETAT INITIAL ., . ETAT FINAL
transformation irréversible
H, 1 mol N » H>O 1 mol
0, 1 mol (la fleche du temps) 0, 0.5 mol
N> 4 mol N, 4 mol
T,P T,P

Cette transformation est le siege d’une réaction chimique qui se produit dans un
sens (du dihydrogene disparait et de I'eau apparait) et peut donc étre représentée par le
symbole d’écriture suivant :

H, + % Q, > H,0

Ce symbole peut étre exploité quantitativement, mais de maniére trés limitée : en
effet, s’il signifie que les deux gaz réagissent dans des proportions particulieres, il pour-
rait laisser croire qu'il ne reste plus ni dihydrogéne, ni dioxygéne en fin de réaction. Il
indique & la fois un sens de réaction et une stoechiométrie.

C’est pourquoi pour rendre compte de I'état du systéme, il est préférable d’utiliser
un tableau de bilan de matiére ou figurent la totalité des espéces présentes dans le sys-
teme :

a Bilan de matiére

£ réactifs produits inertes

z H, + %0, H,0 N,

2 El 1 mol 1 mol 0 4

3 en cours 1-& 1-05¢ 4 4

g EF (¢ = 1 mol) 0 0,5 I 4
Tableau 1

La fleche du temps est alors verticale !

Le classement des espéces en réactifs et produits n’est pas indispensable, quoiqu’il
permette de voir immédiatement quelles sont celles dont les quantités vont décroitre et
celles dont les quantités vont augmenter. Il peut s’avérer délicat lorsqu’a partir d’'un
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état initial, on ne sait pas dans quel sens le systeme évolue réellement. On convient
alors d’appeleréactifsles espéces qui sont a gauche dans I'écriture de la réaction et
produitscelles qui sont a droite lorsqédeest positif. SE est négatif, produits et réactifs

sont inversés. C'est donc le signe &qui définit ou sont les réactifs et les produits.

Le signe «égale» traduit les lois de conservation :
— conservation du nombre d’atomes de chaque élément ;
— conservation de la masse.

N’oublions pas que cette équation s’écrit en premier lieu avec les masses molaires :
M(H,) + %2 M(O,) = M(H,0)

ce qui est une équation mathématique tout a fait correcte.

Certes, dans le tableau du bilan de matiére, on ne travaille pas sur la masse mais sur
les quantités de matiere, et les nombres stoechiométriques ne s’ajoutent pas£{ 1Ly ¥2
ni les quantités d'ailleurs (a I'état initid + 1 = 0). Le signe égale dans ce tableau a
donc sa propre ambiguité. Il constitue toutefois le séparateur le plus commode entre les
réactifset lesproduits recommandé par I'lUPAC. L’évolution du systeme étant décrite
par une lecture verticale du tableau, une fleche entre réactifs et produits serait encore
plus ambigué.

La valeur de I'avancement maximal lorsque la réaction est terminée est ici de
1 mol §,,,,= 1 mol). C’est la valeur qui permet d’annuler la quantité restante de I'es-
péce en défaut. La réaction est totale, c’est-a-dire que la totalité de I'espéce en défaut
est consommeée.

L’évolution des quantités de matiére des especes réactives est représentée en fonc-
tion de I'avancement de la réaction sur le graphique suivant (cf. figure 1) ; les valeurs
absolues des coefficients directeurs des droites sont égaux aux nombres staechiomeétri-
ques :

>

n) 4

»

0 1 & /mol

Figure 1
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Un autre exemple : la réaction des ioné Egar les ions permanganate MpO

La réaction est :
MnO, +5F&€ "+ 8 H - Mn’* + 5 F€*+ 4 H,0

g‘ réactifs [ produits

2 MnO,  + S5Fe” +8H' = Mn" + 5Fe" +4 H,0

b EI (mmol) 3 2 bep 0,1 0 bep

fd en cours 3-¢ 2-5¢ bep 0,1+¢ SE bep

i EF(£=0,4mmol) 2,6 0 bep 0,5 2 bep
Tableau 2

Recherche de I'équivalence du dosage des iofs” par les ions permanganate
MnO,

2 réactifs l produits

§ MnO, + 5Fe’” +8H" = Mn> + 5Fe" +4 H,0

g EI (mmol) ng 2 bep 0,1 0 bep

3 en cours ng-§ 2-5¢ bep 0,1 +§ 5E bep

i EF (mmol) 0 0 bep 0,5 2 bep
Tableau 3

n(€) A

Npe2+

&/ mmol
Figure 2
A I'équivalence, les réactifs ont été introduits en proportions stoechiométriques de
sorte qu’aucun des deux n’est en excés ni en défaut ; la réaction étant totale (propriété

caractéristique d’'une réaction de dosage) les quantités des deux réactifs s’annulent
simultanément pouf = ng = 2/5 mmol).
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En fait, la question est de savoir si la réaction conduit a la disparition compléte du
réactif en défaut (Kldans le premier exemple, £édans le deuxieme) ou a un équilibre
chimique ou la quantité de ce réactif est tres faible mais non nulle. Seule une analyse
thermodynamique permet de répondre a cette question.

REACTION TOTALE OU REACTION LIMITEE ?

Seul le second principe de la thermodynamique permet de répondre a cette ques-
tion. 1l suffit de déterminer la quantité :

T 6Scréée: T dS(E) -T 6Sre<;ue: T ds(2) -0Q

pour une réaction au cours de laquelle 'avancement varie d’une quantité infinitésimale
d& (le rapportT 0S¢/ d& est appelé@ffinité chimiquedu systeme). Si cette quantité

est toujours positive, la réaction se poursuit sans cesse et ne s’arréte qu’a la suite de la
disparition totale du réactif en défaut ; si I'on ajoute une petite quantité de ce réactif, la
réaction repa?tet consomme la totalité du réactif ajouté.

En revanche si la quantifBdS, 4 .décroit au point de s’annuler, la réaction s'ar-
réte alors : on dit qu’elle est «limitéex». Le systéme a atteint un état d’équilibre ou tous
les réactifs sont encore présents (que la quantité résiduelle de I'un d’eux soit trés faible
ou non) :

T8 Sersee/ dE T8 Serece dE

- >
0 | E_,max &_, 0 |

Figure 3: Cette réaction s’arréte faute d’'un réac- Figure 4 : Cette réaction s’arréte sur un état
tif au moins ; elle peut repartir si on recharge le d’équilibre ; dans cet état, une transformation
systeme en réactif. infinitésimale ne crée plus d’entropie.

Cet équilibre chimique, dynamique, est décrit par la méme équation que la réaction
qui y a conduit. On les distinguera par le symbolisme :

la réaction est désignée par une simple flechg N- 3 H, ) = 2 NHy

2. L’état final est un état d’équilibre puisqu’il ne se produit plus de transformation au niveau
macroscopique, mais «I’équilibre chimique» correspondant a la réaction n'est pas établi,
contrairement a la situation envisagée dans le paragraphe suivant.
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I’équilibre est désigné par une double demi-fléchgg;\H 3 Ho) =2 NH;)

Sila réaction est effectuéeleet P constantes, la quantitd s’identifie a la varia-
tion de I'enthalpie ¢y, etT0S, .42 I'Opposé de la variation de I'enthalpie libr&g,.
On montre alors que(é(z) = =T 0S,eee= — T USy) + dHy).

Plutét que de rechercher la quanfitéS, ., on utilise une grandeur a laquelle ce
terme est directement lié et qui est appelée «fonction, produit ou quotient réactionnel ou
d’activité» et que I'on notél ou Q dont la caractéristique principale est de prendre une
valeur particuliére lorsque I'équilibre est établi ; cette valeur est la constante thermody-
namiqueK®, qui est bien une constante d’équilibre, (et non une constante de réaction).

Le produit réactionndll et la constante d’équilibri€° s’expriment en fonction des
activités des espéces qui interviennent dans I'équation (les expressions des activités
dépendent des états de référence choisis) ; leurs expressions sont formellement identi-
gues maidI est construit avec les activités des espéces en cours de réaction alors que
K fait intervenir les activités des especes a I'équilibre. Au cours de la transformation,
IT varie pour se rapprocher & et I'équilibre est atteint lorsquH devient égal &°.
L’exemple suivant est assez explicite.

Soitune réactin A + B = Cd’espéces toutes diluées en solution, et conduisant a un
équilibre de constant&® = 100. Les concentrations initiales sont respectivement
a=0,1mol.L”1b =0,05 mol.” *etc=0. Nous utiliserons ici uavancement volumique
x = &/ V pour dresser un bilan en concentration plutdt qu'un bilan en quantité de
matiére.

a réactifs | produits
5 A + B = C
= EI a=0,1 b =0,05 0
o
E en cours a-x b-x X
3 EF (&) a-Xeq b-x eq X eq
=
=
Tableau 4
. s xc° N . fex
Le produit de réaction edl = —————— ou c® est la concentration de réfé-
(a—x)b-x)

rence ¢° =1 mol.L” 1). Nous allons examiner son évolution au cours de la réaction en
fonction de I'avancement volumique. Pour des raisons de commodité, nous utiliserons
une échelle semi-logarithmique.

La réaction chimique : moteur, description et symbolisme BUP n° 817
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Il est évident sur le graphe (cf. figure 5) que plus la constante d’équilibre est éle-
vée, plus I'avancement volumique se rapproche de sa valeur maximale possible
(0,05 mol.L” 1) pour quell devienne égal &°. L’équilibre est alors atteint.

M G

1 log(IT) = logK*®
L'équilibre est atteint.

|

log(IT) < logK®
la réaction avance

|
A

-1 T T T T T T T T T
0.01 0.020 0.030 0.040 0.050
x/(mol.L™")

Figure 5

La réaction est d’autant plus avancéxgq@roche dex,,,0) que I'exces du réactif A
est important : sur le deuxieme graphique (cf. figure 6), sont comparées les fonctions
log(IT) pour a = 0,1 mol.C Leta=0,2 mol.C™. Dans le deuxiéme cas, I'avancement
volumique a I'équilibre est bien plus proche de sa valeur maximale 0,05 filol.L

a—
4 log(IT)

w
|

log K°©

a=0,1 mol.L"

!

a=02molL"

T W(mol.L™

Figure 6
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On peut classer les réactions en trois types :
* Celles dontla quantit€ 0S4« ne peut jamais étre nulle pour un avancement élémen-
taire & et donc qui ne conduiront jamais a I’équilibre chimique ; on peut calculer une
constante d’équilibre bien qu’elle n’ait aucun sens dans ce cas. L'exemple de la réac-
tion d’aluminothermie est des plus classiques :

FeQOS(S) + 2 AI(S) = Alzog(s) +2 Fqs oul)

Latransformation de I’hydroxyde de fer (l1l) en goethite au fond des rivieres et des

lacs est aussi lente qu'irréversible :
Fe(OH) ) = FeO(OH), + H,0,

Ce sont toujours des réactions hétérogénes ou chaque corps est supposé pur dans
une phase condenséde produit de réactiofl reste égba 1 tant que toutes les especes
sont présentes. Ces réactions ne peuvent avancer que dans un sens et ne s’arrétent que
par disparition d’un des réactifs. Ces réactions sont toujours totales. Le sens dans lequel
elles se produisent ne peut étre connu qu’a partir des caractéristiques thermodynami-

ques4 de la réaction, ou par I'expérience. Il peut parfois changer selon la température ;
exemple :

6Na(,) + Cr203(s) = NaZO(S) + Cr(s)

s’'effectue dans le sens direct en dessous de 784 K et en sens inverse au-dessus.

* Celles qui peuvent conduire a I'équilibre chimique ou non :

c’est le cas des réactions hétérogénes ou au moins un des corps est gazeux ou en solu-
tion et un autre est pur dans une phase condensée (d’activité égale a 1) :

[Ag"][CH;CO, ]

¢ 2

n = [Ag(NH; ), J[CI]
[NH; *

Exemples : AgCH;CO,) = CH;CO, +Ag" M=

AgClig + 2 NH; = Ag(NH3)," + CI-

[ag) ]
L) = by n="2e

3. Ce sont des cas limites, ou I'on suppose une stricte discontinuité entre les phases, or il est
probable qu’une réaction entre solides implique un processus de diffusion aux interfaces.

4. K° ne dépend que de la température. La températlinvatsion est celle pour laquelle
K° = 1. A cette température-la, I'équilibre chimique est réaliBé< K° = 1). Mais dans le
cas des réactions hétérogénes entre espéces réagissantes toutes pures et en phases conder
sées, il estrelativementrare de trouver une valeur de latempérature pour l&fuelle
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Si les concentrations des especes en solution sont insuffisdhtes peut atteindre la
valeurK?®, I’équilibre chimique n’est pas établi et le solide disparait.

_ P(co,)

o

CaC03(S) = CaO(S) + COz(g) M »

Dans ce cas, I'équilibre chimique n’est établi que si la pression du gaz peut attein-
dre une valeur suffisante.

_ [GHsOH, J[Cl]

C2H5C1 1 + OH7 = C2H50H + C17 ﬂ
(O] (aq) (aq) (aq) [OH ] c®
Le chloroéthane n’est pas soluble dans la phase aqueuse ou sont présents les ions
et I'alcool ; cet équilibre biphasé peut étre rompu par disparition compléte du chlo-
roéthane avec un exces de base.

Toutes ces réactionpeuvent donc étre totales (disparition du réactif en défaut) ou
limitées (I'équilibre chimique est atteint) selon que le prodlijeut ou non atteindre la
valeurK® ; cela dépend des conditions expérimentales et de la valeur de leur constante
d’équilibre.

 Celles qui conduisent toujours a I'’équilibre chimique, quelle que soit la situation de
départ : ce sont les réactions homogenes (la plupart des réactions acido-basiques, de
complexation, réactions entre gaz, ...) :

2
_ P(NHy) P
Ny(g) + 3 Hyg) = 2NHz() n=—E =
P(Ny) P(H,)
e ; _[H;0"][A7]
AHgg) + H0 = Ag) + H30qq) = AH

ou hétérogenes sans corps pur dans une phase condensée (d’activité égale a 1), par
exemple :

2MnO, + 5 HyCyO4 + 6 HY =2Mn*" +10 COy + 8H,0

242 10 ol
[Mn™" " pco,) ¢

[MnOy |* [HyC,0,]° [H'1® pe!?

5. Siune espece, qui est réputée insoluble dans une phase, y présente en réalité une faible solu-
bilité, le probleme est a reconsidérer.
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Ces réactions sont toujours limitées €hpeut varier continmentad0 a I'infini et
finira nécessairement par atteindre la valk@muelque soit I'état initial. Toutefois, si
la quantité de I'un des réactifs devient trés faible, on dira que la réaction est quasi-totale
ou plus simplement totale.

L'appellation «réaction quantitative» est parfois employée pour désigner cette
situation, mais le sens courant de ce mot ne justifie pas son emploi. Nous traitons de
'aspect «quantitatif» d’'une réaction, et non «qualitatif», que le réactif en défaut ait
totalement disparu ou non ou presque...

Cette présentation de la réaction chimique permet de bien isoler les deux parties
importantes de cette transformation :

— la partie ou I'avancement augmente, qui recouvre la transformation irréversible ou
seules les lois de conservation s'appliquent. Au cours de cette transformation, on peut
exprimer le produit réactionnel en fonction de l'unique varighleu x, et étudier son
évolution ;

— lafin de la transformation ol I'avancement ne varie plus. Cet état est toujours un état
d’équilibre mais I'équilibre chimique associé a la réaction g@ conduit n’est pas
nécessairement établi. C'est seulement dans le cas ou I'équilibre chimique est établi,
que les activités (concentrations, pressions partielles...) sont reliées par la constante de
I'équilibre.

Sila distinction entre ces deux parties est bien faite, on ne doit jamais voir apparai-
tre les quantités initiales dans I'expression d’'une constante d’équilibre & la place des
quantités a I'’équilibre.

LA LIMITE DU MODELE

Ce modeéle de la réaction chimique suppose que I'on puisse établir un bilan de
matiére a chaque étape du processus, pour chaque valeur de I'avancement de la réac-
tion, en tenant compte uniqguement des produits et des réactifs. Ainsi, dans les réactions
de réduction des ions MnQOen ions M " par I'acide oxalique, nous avons écrit :

nMnO; )=ny—-2& et nMn>")=2&

Cela suppose que tout le manganése se trouve uniqguement sous I'une quelconque
de ces deux formes. L’étude du mécanisme de cette réaction a montré qu’il n’en était
rien et qu’une part non négligeable du manganése se trouvait sous la forme de dioxyde
de manganése et de complexes oxalato du manganése au degré Ill. Il s’ensuit que les
résultats obtenus en utilisant ce modele pour décrire la cinétique de cette réaction auto-
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catalysée sont en désaccord avec I'expérience. Mais cette difficulté n’existe vraiment
gu’a partir de I'instant ou I'on veut utiliser le modéle en cinétique chimique.

Dans la majorité des cas, on applique aux intermédiaires de réaction I'approxima-
tion des états quasi-stationnaires :

— intermédiaires toujours en trés faibles quantités devant les quantités initiales des
réactifs ;

— la vitesse de formation d’'un intermédiaire est égale a sa vitesse de disparition.
Le modéle décrit ici est compatible avec cette approximation et les vitesses de for-

mation des produits et celles de disparition des réactifs sont dans le rapport des nombres
stoechiométriques ; reprenons le premier exeﬁlem/isagé au début de cet article :

H, + Y% O, = H,O
n(Hy) =1-¢& n(O,) =1-0,5¢ n(H,0) =&
B d}’l(Hz) + dn(H20)
d -1 d -1
_dn(0y) 05 _dn(Oy) 05
dr dr

On peut traduire cette relation sous une forme plus générale en affectant un signe
moins aux nombres stcechiométriques des réactifs et un signe plus a ceux des produits :
1 dn(Hy) _ 1 dn(Oy) _ 1 dn(H,0) _d&
-1 dt - 0,5 dr +1 dt dt

Ce modeéle est donc un peu plus contraignant que celui ou I'on se contente de dres-
ser un bilan entre I'état initial et I'état final.
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