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TD Thermodynamique Chimique (SMC S4) 

Série N° 3 

Exercice 1 :  

Un système homogène est formé de plusieurs constituants dont le nombre de moles du constituant 𝐴𝑖 

peut varier. Soit 𝑃 et 𝑇 la pression et la température du système. 

1. Exprimer le potentiel chimique µ𝑖 du constituant 𝐴𝑖 en fonction de la dérivée partielle de la 

fonction d’état 𝐺 par rapport au nombre 𝑛𝑖 de moles de 𝐴𝑖. 

2. Démonter la réaction de Gibbs-Duhem générale :  ∑ 𝑛𝑖𝑑µ𝑖𝑖 = 𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 où 𝑆 est l’entropie 

et 𝑉 le volume du mélange. 

Exercice 2 :  

1. On étudie l’effet de la température sur le potentiel chimique de l’eau liquide lors d’une variation de 

température de 100 𝐾 : 

a. En supposant constante l’entropie molaire absolue de l’eau liquide entre 298 𝐾 et 398 𝐾. 

b. En tenant compte de la dépendance de l’entropie molaire de la température. 

2. Calculer la variation du potentiel chimique de l’eau lorsqu’on augmente la pression de 100 𝑏𝑎𝑟. 

Données : 𝑆𝑚
° (𝐻2𝑂𝑙𝑖𝑞𝑢𝑖𝑑𝑒 , 𝑇 = 298 𝐾) = 70 𝐽. 𝐾

−1. 𝑚𝑜𝑙−1 ;  𝐶𝑝,𝑚
° (𝐻2𝑂𝑙𝑖𝑞𝑢𝑖𝑑𝑒 , 𝑇 = 298 𝐾) =

75,3 𝐽. 𝐾−1. 𝑚𝑜𝑙−1  

Exercice 3 :  

1. Calculer le changement de potentiel chimique d’une mole d’un gaz parfait lorsque la pression 

augmente d’une façon isotherme de 92 𝐾𝑃𝑎 à 252 𝐾𝑃𝑎 à 30 °𝐶.  

2. Le coefficient de fugacité d’un certain gaz à 𝑇 = 300 𝐾 et 𝑃 = 2,1 𝑀𝑃𝑎 est de 0,7, calculer la 

différence de potentiel chimique d’un gaz parfait dans le même état. 

Exercice 4 :  

1. Monter que l’on peut relier la fugacité d’un gaz réel à la pression par la relation :  

𝑓 = 𝑃𝑒𝑥𝑝 ∫
𝑍(𝑃, 𝑇) − 1

𝑃

𝑃

0

𝑑𝑃 avec 𝑍(𝑃, 𝑇) =
𝑃𝑉𝑚
𝑅𝑇

 

avec 𝑉𝑚 : le volume molaire du gaz. 



 
 
 

A 0 °𝐶, entre 0 et 8 𝑎𝑡𝑚, l’isotherme du dioxyde de carbone gazeux est représenté par l’équation d’état 

𝑃𝑉 = 𝑅𝑇(1 + 𝑎𝑃), avec 𝑎 = −0,007 𝑎𝑡𝑚−1 

2. Calculer la fugacité du dioxyde de carbone sous 8 𝑎𝑡𝑚.



 

Corrections 

Exercice 1 :  

1. Expression du potentiel chimique µ𝑖 du constituant 𝐴𝑖  en fonction de dérivée partielle de la 

fonction d’état G par rapport à 𝑛𝑖 : 

µ𝑖 = (
𝜕𝐺

𝜕𝑛𝑖
)
𝑃,𝑇,𝑛𝑗

 

2. La démonstration de la relation de Gibbs-Duhem générale 

Selon la relation d’Euler on a : 

𝐺 =∑𝑛𝑖µ𝑖
𝑖

    

La variation d’enthalpie libre totale 𝑑𝐺 d’un système peut être obtenue par différentielle de l’enthalpie 

libre G : 

𝑑𝐺 =∑𝑛𝑖𝑑µ𝑖 + ∑µ𝑖𝑑𝑛𝑖
𝑖

 

𝑖

 

Et on sait que :  

𝑑𝐺 = 𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 +∑µ𝑖𝑑𝑛𝑖 

𝑖

 

Donc, 

∑𝑛𝑖𝑑µ𝑖 + ∑µ𝑖𝑑𝑛𝑖
𝑖

 

𝑖

= 𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 +∑µ𝑖𝑑𝑛𝑖  

𝑖

 

D’où, 

𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 =∑𝑛𝑖𝑑µ𝑖
𝑖

 

À 𝑇 et 𝑃 constantes, on obtient :  

∑𝑛𝑖𝑑µ𝑖
𝑖

= 0   𝐫𝐞𝐥𝐚𝐭𝐢𝐨𝐧 𝐝𝐞 𝐆𝐢𝐛𝐛𝐬 𝐃𝐮𝐡𝐞𝐦 

 

 

 



 

Exercice 2 :  

1. On sait que :  

(
𝜕µ

𝜕𝑇
)
𝑃,𝑛𝑖

= −𝑆𝑚
° ⇒ 𝑑µ = −𝑆𝑚

°  𝑑𝑇 

Donc, 

𝛥µ = ∫ −𝑆𝑚
°  𝑑𝑇

𝑇

𝑇0

= −𝑆𝑚
° ∫  𝑑𝑇

𝑇

𝑇0

 ⇒  𝛥µ = −𝑆𝑚
° (𝑇 − 𝑇0) 

A.N : 

𝛥µ = −70 (398 − 298) = −7000 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1 

2. On a 

𝑑𝑆𝑚
° =

⸹𝑄

𝑇
=
𝐶𝑝,𝑚
° 𝑑𝑇

𝑇
⇒ ∫ 𝑑𝑆𝑚

°  
𝑇

𝑇0

= ∫ 𝐶𝑝,𝑚
°  

𝑇

𝑇0

𝑑𝑇

𝑇
 

Donc,  

𝑆𝑚
° (𝑇) − 𝑆𝑚

° (𝑇0) = 𝐶𝑝,𝑚
°  𝑙𝑛

𝑇

𝑇0
 ⇒  𝑆𝑚

° (𝑇) = 𝑆𝑚
° (𝑇0) + 𝐶𝑝,𝑚

°  𝑙𝑛
𝑇

𝑇0
 

Et on sait que :  

𝑑µ = −𝑆𝑚
°  𝑑𝑇  

D’où, 

𝛥µ = −∫ 𝑆𝑚
°  (𝑇) 𝑑𝑇

𝑇

𝑇0

⇒ −∫ (𝑆𝑚
° (𝑇0) + 𝐶𝑝,𝑚

°  𝑙𝑛
𝑇

𝑇0

𝑇

𝑇0

) 𝑑𝑇  

⇒ 𝛥µ = −∫ 𝑆𝑚
°  (𝑇0) 𝑑𝑇

𝑇

𝑇0

−∫ 𝐶𝑝,𝑚
°  𝑙𝑛𝑇 𝑑𝑇 

𝑇

𝑇0

−∫ 𝐶𝑝,𝑚
°  𝑙𝑛𝑇0 𝑑𝑇 

𝑇

𝑇0

 

⇒ 𝛥µ = 𝛥µ (𝑇0) − [𝐶𝑝,𝑚
°  (𝑇𝑙𝑛𝑇 − 𝑇) + 𝐶𝑝,𝑚

°  (𝑇𝑙𝑛𝑇0)]𝑇0

𝑇
 

⇒ 𝛥µ = 𝛥µ (𝑇0) − 𝐶𝑝,𝑚
° [(𝑇𝑙𝑛𝑇 − 𝑇) − (𝑇0𝑙𝑛𝑇0 − 𝑇0) + (𝑇 − 𝑇0) 𝑙𝑛𝑇0] 

⇒ 𝛥µ = 𝛥µ (𝑇0) − 𝐶𝑝,𝑚
° (𝑇𝑙𝑛

𝑇

𝑇0
− (𝑇 − 𝑇0)) 

A.N : 

𝛥µ = −7000 − 75,3 × (398 𝑙𝑛
398

298
− (398 − 298)) = −8141,9 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1 

3. On a : 

(
𝜕µ

𝜕𝑃
)
𝑇,𝑛𝑖

= 𝑉𝑚 ⇒ 𝑑µ = 𝑉𝑚 𝑑𝑃 ⇒  𝛥µ = 𝑉𝑚 𝛥𝑃  

avec   𝑉𝑚 = 18 𝑐𝑚
3. 𝑚𝑜𝑙−1 = 18 × 10−6 𝑚3. 𝑚𝑜𝑙−1 𝑒𝑡 𝛥𝑃 = 100 𝑏𝑎𝑟 = 100 × 105 𝑃𝑎 

 



 

A.N :  

𝛥µ = 18 × 10−6 × 100 × 105 = 180 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1  

 

Exercice 3 :  

1.  

𝑃1 = 92 𝐾𝑃𝑎
𝑎𝑢𝑔𝑚𝑒𝑛𝑡𝑒
→       𝑃2 = 252 𝐾𝑃𝑎 

Pour une mole on a :  

𝑑µ = 𝑉𝑑𝑃 − 𝑆𝑑𝑇 

Or,   𝑆𝑑𝑇 = 𝑂  car, 𝑇 = constante  

Donc, 𝑑µ = 𝑉𝑑𝑃 

Puisqu’il s’agit d’un gaz parfait :  

𝑃𝑉 = 𝑅𝑇 ⇒ 𝑉 =
𝑅𝑇

𝑃
 

 D’où, 

𝛥µ = 𝑅𝑇 ∫
𝑑𝑃

𝑃

𝑃2

𝑃1

= 𝑅𝑇 𝑙𝑛
𝑃2
𝑃1

 

A.N : 

𝛥µ = 8,314 × 303 × ln
252

92
= 2538,38 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1   

2.     

On sait que : 

gaz réel ⇒ µ(𝑓, 𝑇) = µ0(𝑇) + 𝑅𝑇 𝑙𝑛𝑓      ① 

gaz parfait ⇒ µ(𝑃, 𝑇) = µ0(𝑇) + 𝑅𝑇 𝑙𝑛𝑃      ② 

①−② = 𝛥µ = µ𝐺.𝑅 − µ𝐺.𝑃 = 𝑅𝑇 ln
𝑓

𝑃
= 𝑅𝑇 ln 𝛾 

A.N : 

𝛥µ = 8,314 × 300 × ln(0,70) =-889,62 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1 

Exercice 4 :  

1.  

On a : 

𝑑µ𝐺.𝑅 = 𝑅𝑇 𝑑𝑙𝑛𝑓 = 𝑉𝑚𝑑𝑃   ① 

𝑑µ𝐺.𝑃 = 𝑅𝑇 𝑑𝑙𝑛𝑃 = 𝑉𝑚
∗𝑑𝑃   ② 



 

Avec, 𝑉𝑚 : le volume molaire du gaz réel et 𝑉𝑚
∗  : le volume molaire du gaz parfait 

①−②⇒ 𝑅𝑇𝑑𝑙𝑛
𝑓

𝑃
= (𝑉𝑚 − 𝑉𝑚

∗) 𝑑𝑃 

⇒ ∫ 𝑑𝑙𝑛
𝑓

𝑃

𝑃

0

= ∫
1

𝑅𝑇

𝑃

0

(𝑉𝑚 − 𝑉𝑚
∗) 𝑑𝑃 

⇒ 
𝑓

𝑃
= exp(∫

1

𝑅𝑇

𝑃

0

(𝑉𝑚 − 𝑉𝑚
∗) 𝑑𝑃) 

⇒  𝑓 = 𝑃 exp(∫
1

𝑅𝑇

𝑃

0

(𝑉𝑚 − 𝑉𝑚
∗) 𝑑𝑃) 

On sait que : 

𝑍 =
𝑃𝑉𝑚
𝑅𝑇

⇒ 𝑉𝑚 =
𝑍𝑅𝑇

𝑃
  pour un gaz réel 

𝑍 =
𝑃𝑉𝑚

∗

𝑅𝑇
⇒ 𝑉𝑚

∗ =
𝑅𝑇

𝑃
  pour un gaz parfait (Z = 1) 

Donc, 

𝑓 = 𝑃 exp (∫
1

𝑅𝑇

𝑃

0

(
𝑍𝑅𝑇

𝑃
−
𝑅𝑇

𝑃
)  𝑑𝑃) 

⇒ 𝑓 = 𝑃 exp (∫
𝑍 − 1

𝑃

𝑃

0

 𝑑𝑃) 

2.  

A 0 °C l’isotherme du 𝐶𝑂2(𝑔) est représenté par l’équation d’état 𝑃𝑉 = 𝑅𝑇(1 + 𝑎𝑃)  

Donc,  

𝑓 = 𝑃 exp(∫
1

𝑅𝑇

𝑃

0

(
𝑅𝑇(1 + 𝑎𝑃)

𝑃
−
𝑅𝑇

𝑃
)  𝑑𝑃) 

 

⇒ 𝑓 = 𝑃 exp  (𝑎𝑃)  

A.N : 

𝑓 = 8 exp  (−0,007 × 8) = 7,56 𝑎𝑡𝑚  

 


