
L'utilisation 
des diagrammes de Clapeyron 

pour illustrer 
quelques notions thermodynamiques 

Dans une présentation classique, la thermodynamique appa- 
raît comme un ensemble cohérent de démonstrations où les gran- 
deurs sont traitées comme des êtres mathématiques - des 
fonctions - leur réalité physique étant quelque peu ignorée, jus- 
qu'au stade des applications pratiques tout au moins. 

L'exposé qui suit propose une illustration des fonctions 
usuelles de la thermodynamique. Basée sur l'emploi des dia- 
grammes de Clapeyron, cette illustration pourrait, par exemple, 
aller de pair avec la présentation théorique habituelle; elle ne 
prétend pas se substituer à elle. 

Les procédés d'illustration sont sans doute nombreux ; mais 
l'emploi des diagrammes de Clapeyron s'avère très efficace pour 
matérialiser l'origine expérimentale et le contenu physique de 
la fonction enthalpie libre G, principalement. 

En effet, ce type de diagrammes permet de relier directe- 
-ment l'enthalpie libre à l'expérience. Il permet également de 
matérialiser simplement l'emploi de cette fonction comme fonc- 
tion potentielle thermodynamique des transformations à pres- 
sion et températures constantes. Ces deux points seront pré- 
sentés successivement. Ensuite, sera illustrée l'insuffisance de 
l'inégalité de Clausius pour la prévision du sens d'évolution d'un 
système quand le « chemin suivi » n'est pas précisé. 

Mais avant de décrire la mise en œuvre de ces diagrammes, 
nous allons rappeler, en schématisant, ce qui nécessite l'intro- 
duction de la fonction enthalpie libre (1). Cela permettra de 
regrouper au passage, quelques relations connues, utiles pour la 
suite de la présentation. 

1. LA NECESSlTE DE LA FONCTION ENTHALPIE LIBRE G. 

La fonction enthalpie libre G = H - TS, comme l'énergie 
libre F = U - TS, est introduite généralement après les chapitres 
sur le premier et le second principe. Ces deux fonctions se pré- 
sentent donc comme des combinaisons de l'énergie interne U 
(ou de l'enthalpie H = U + pV)  et de l'entropie S, fonctions elles- 
mêmes déjà fort abstraites. 



Mais cette abstraction en chaîne est justifiée essentiellement 
par le désir de disposer de fonctions potentielles thermodyna- 
miques, aptes à la prévision, soit des états d'équilibre d'un sys- 
tème donné, soit du sens de son évolution. 

En théorie, la condition d'évolution ou d'équilibre est connue 
bien avant l'introduction de ces fonctions : c'est le second prin- 
cipe qui nous l'a donnée sous la forme de l'inégalité de Clausius : 

que l'on peut écrire encore 6Q' > O en introduisant la chaleuv 
non compensée 6Q' = TdS - 6Q : 

une évolution spontanée est caractérisée par 6Q' > 0 ; 
une transformation d'équilibre, par 6Q' = O ; 
une transformation impossible spontanément, par 6Q' < 0. 

Mais, et cette remarque justifie l'introduction de G ou de F,  
8Q' n'est pas définie : SQ' n'est pas une différentielle totale exacte. 

Mathématiquement, cela signifie que l'intégrale 6Q' dépend 6" 
du chemin suivi » au cours d'une évolution d'un état (1) jus- 
qu'à un état (II). Pratiquement, une telle évolution pourra tout 
aussi bien être spontanée ou impossible, en fonction du chemin 
suivi précisément. Nous en verrons un exemple plus loin. 

On cherche alors à définir des « chemins » particuliers, c'est- 
à-dire des types particuliers de transformations au cours des- 
quelles 6Q' s'identifiera continuellement à la différentielle d'une 
fonction d'état, cette dernière tenant lieu, alors, de fonction 
potentielle. 

Mais auparavant, et à toutes fins utiles, il y a lieu de 
construire quelques fonctions dont, en particulier, la fonction 
enthalpie libre définie par : G = H  - T S .  

Le premier et le second principe affirment qu'elle est fonc- 
tion d'état et donc qu'elle sera, le cas échéant, une fonction 
potentielle convenable. La suite du raisonnement cherche à pré- 
ciser pour quel type particulier de transformations G tient lieu 
de fonction potentielle. On exprime sa différentielle dG en fonc- 
tion de 6Q' : 

dG = dH - d ( T S )  
OU 

dG = d u  + d (pV) - d (TS) 
Puis, en utilisant la définition de l'énergie interne : 

d u  = 6Q + 6W 



c'est-à-dire 
d u  = T d S  - 6Q' - pdV 

On arrive à : 
dG = V d p  - SdT - 6Q' 

expression valable dans le cas des systèmes où seules les forces 
de pression travaillent (2). 

De là, il ressort que 6Q' s'identifie à dG, au signe près, dans 
le cas particulier des transformations isobares et  isothermes : 
la fonction enthalpie libre est la fonction potentielle termodyna- 
mique attachée à ce type particulier de transformations. 

Le même raisonnement vaut pour montrer que la fonction 
énergie libre F = U - T S  est la fonction potentielle des trans- 
formations isochores et isothermes. 

II. L'ENTHALPIE LIBRE EST UNE GRANDEUR PHYSIQUE DONC ACCES- 
SIBLE A L'EXPERIENCE. 

Construite ainsi, l'enthalpie libre se présente avant tout 
comme un être purement mathématique, une fonction introduite 
pour les besoins de la cause. Pour lui donner son statut de 
grandeur physique, on ne peut pas se contenter de la manipuler 
par l'intermédiaire de son seul symbole G. Il y a lieu, en quelque 
sorte, de la mesurer - l'unité de mesure étant le Joule ou la 
Calorie. C'est-à-dire qu'il reste à établir, pour quelques exemples 
précis, un tableau de valeurs numériques à partir de données 
expérimentales. Cette première étape, en vue de concrétiser G 
peut être atteinte à l'aide des diagranzmes de  Clapeyuoiz. 

Le point de départ est l'expression différentielle donnée plus 
haut. Dans le cas d'un système fermé - masse constante - siège 
de transformations réversibles uniquement (6Q' = O), dG s'écrit : 
s'écrit : 

dG = V d p  - SdT.  

A une température constante, T l  par exemple, la variation 
d'enthalpie libre entre deux pressions Po et P vaut : 

Elle admet une représentation graphique très simple : l'aire 
hachurée limitée par l'isotherme Tl sur le diagramme de  Clapey- 
ron (V,  p )  du système envisagé : cela est schématisé sur la 
figure 1. 

Le calcul fait donc appel à des données expérimentales cou- 
rantes : les variations isothermes du volume en fonction de la 



Fig. 1. - Variation isotherme d'enthalpie libre G. 

pression que l'on peut trouver dans des ouvrages variés, suivant 
l'intérêt que l'on porte à tel ou tel exemple particulier. Person- 
nellement, j'ai proposé le dioxyde de carbone comme exemple, 
ayant relevé les valeurs numériques V (P,T) dans « Thermo- 
dynamics Functions of Gases » où sont regroupées les données 
relatives aux gaz usuels (3). 

L'intégration graphique proposée ci-dessus peut être répétée 
pour une série d'isothermes T?, Ts ... Tt. Néanmoins, elle ne donne 
que des variations isothermes de G et non la fonction elle- 
même. On est amené alors à se poser la question suivante : 
Quelles sont les données expérimentales suffisantes pour avoir 
une connaissance complète de la fonction G ? 

Le calcul fait apparaître, pour chaque isotherme, une 
constante d'intégration telle que G, ,*. Pour avoir une connais- 

0 ,  

sance complète de G, il y a lieu de déterminer le jeu de ces 
constantes. Cette étape part encore de l'expression différentielle 

de G dont on tire : - ( :; >,,, = - T . 
Le calcul de Spa,, fait appel à une relation que l'on a cou- 

tume d'établir au moment de l'introduction de la fonction 
entropie : 



soit : 

Ici encore, il faudra réaliser une intégration graphique, elle 
nécessite la connaissance de la capacité calorifique à pression 
constante Cpa en fonction de la température dont la mesure 

fait appel aux techniques bien connues de la calorimétrie. On 
trouvera encore les données numériques utiles consignées dans 
les ouvrages mentionnés précédemment. 

Quant à la constante Spa, on peut la considérer comme 

le résultat d'une hypothèse sur la valeur de l'entropie dans des 
conditions particulières - le 3" principe par exemple. 

A ce stade, on dispose donc d'un tableau complet de valeurs 
numériques de l'enthalpie libre en fonction de la pression et de 
la température. La fonction G(,,  ,) est donc bien connue, à une 

. . 

constante d'intégration près toutefois : G(po, mais cela n'est 

ni surprenant ni préjudiciable, puisque seules ses variations nous 
importent. 

I I I .  ACCES AUX AUTRES FONCTIONS THERMODYNAMIQUES. 

Il est tout aussi aisé de déterminer graphiquement la fonc- 
tion énergie libre F = U - TS. 

En partant de son expression différentielle : 
dF = - pdV - SdT, à la température constante T,, on obtient : 

L'intégrale ci-dessus est donnée sur le diagramme de Clapey- 
ron par l'aire limitée par l'isotherme TI et par les deux droites 
parallèles à l'axe des pressions passant respectivement par les 
points d'abscisse V ,  et V (figure 2). 

Par ailleurs, il est bien connu que toutes les fonctions therino- 
dynamiques peuvent être calculées à partir de l'une d'entre elles, 
en particulier à partir de la fonction enthalpie libre. 

En résumé, il est donc possible d'avoir une connaissance 
thermodynamique complète d'un corps pur (du dioxyde de car- 
bone par exemple) à partir de résultats expérimentaux simples : 



mesures de volumes et de capacités calorifiques à pression 
constante, dans diverses conditions de pressions et de tem- 
pératures. 

Fig. 2. - Variation isotherme d'énergie libre F. 

On peut matérialiser les étapes du calcul à partir des don- 
nées expérimentales, de la façon suivante : 

--+- hm- 
.- f 

IV. ILLUSTRATION DE L'ENTHALPIE LIBRE COMME FONCTION PO- 
TENTIELLE. 
Les calculs du paragraphe précédent ne suffisent pas, à eux 

seuls, à faire oublier le caractère en quelque sorte arbitraire 
de la définition même de l'enthalpie libre. Son contenu phy- 
sique, et par conséquent son intérêt pratique n'apparaissent 
qu'avec son rôle, de fonction potentiel thermodynamique. Pour 
illustrer ce rôle, on peut faire appel encore au diagramme de 
Clapeyron d'un corps pur en choisissant des isothermes avec 



changement de  phases. Ces transformations ont le mérite d'être 
très courantes, facilement observables tant dans les conditions 
d'équilibre que dans les conditions d'irréversibilité. Elles font 
partie en quelque sorte de notre univers journalier. 

1" Cas d'une transformation réversible. 
Un changement de phases dans les conditions de réversibi- 

lité (6Q' = 0) est représenté par une variation de volume iso- 
bare et isotherme sur le diagramme de Clapeyron. Il correspond 
à une variation nulle de l'enthalpie libre (figure 3). 

Vdp = O, soit GA = G,: 

Fig. 3. - Représentation graphique et signe de la variation d'enthal- 
pie libre, à pression et températures constantes, au cours d'une trans- 
formation irréversible b + a et d'une transformation impossible 

b' -t a'. 

2" Cas d'une liquéfaction irréversible. 
Considérons maintenant le changement de phase, à partir 

d'une phase métastable, une vapeur sursaturée par exemple. 
Celle-ci s'observe à une pression supérieure à la pression d'équi- 
libre de la vapeur et du liquide à une température donnée. Il 
lui correspond un point tel que b, situé sur le prolongement de 
l'isotherme du gaz. Mais une telle phase est instable : un seul 
germe de condensation, une poussière par exemple, suffit à pro- 
voquer la liquéfaction. Considérons alors le liquide stable dans 
les mêmes conditions et représenté par le point a. On se pro- 



pose d'évaluer la variation d'enthalpie libre au cours de la trans- 
formation irréversible b -+ a. On va mettre à profit le fait que G 
est une fonction d'état et chercher une série de transformations 
réversibles qui mèneront du même état initial b au même état 
final a et pour lesquelles on sait déterminer graphiquement les 
variations de G. 

D'évidence, cette série comprend la suite de transformations 
isothermes suivantes : 

- détente de la vapeur b + B avec : 

IB dG = aire (Pm b B Pa) 

- liquéfaction de la vapeur sous la pression d'équilibre 
B + A :  

- compression du liquide A + a avec : 

JtadG = aire (PA A a P.). 

dG = aire ( b  B Aa). 

Manifestement, cette variation est négative. Soit, en repré- 
sentant par Ga et Gr l'enthalpie libre de chacune des deus phases : 

3" Cas d'une vaporisation irréversible. 

Le phénomène de retard à la vaporisation, plus connu sous la 
forme de retard à l'ébullition, correspond à l'existence d'une 
phase liquide à une pression inférieure à la pression d'équilibre 
liquide - vapeur à une température donnée. Une telle phase est 
représentée par un point a' (figure 3)  sur le prolongement de 
la portion d'isotherme du liquide. 

Cet état est instable (métastable) : la présence d'un germe, 
une bulle gazeuse par exemple, suffit à provoquer la vaporisa- 
tion à pression et température constantes, c'est-à-dire la transfor- 
mation irréversible a' + b'. 

Ici encore, on peut vérifier simplement sur le graphique que 
cette dernière a lieu dans le sens d'une diminution d'enthalpie 
libre, c'est-à-dire que : 

l,"' <IG < O soit Ga. > Gr,. 



4" Cas des transformations impossibles. 

Quant aux transformations inverses des précédentes a + b et 
b' -+ a', impossibles à pression et température constantes, elles 
correspondent, bien entendu, à des augmentations d'enthalpie 
libre. 

On illustre ainsi graphiquement, quasi expérimentalement, la 
propriété générale suivante : la fonction enthalpie libre est la 
fonction potentiel thermodynamique attachée aux transforma- 
tions isothermes et isobares. On peut la résumer comme suit : 

A pression et à température constantes, une transformation 
d'équilibre est caractérisée par une variation nulle d'enthalpie 
libre ; une transformation spontanée, par une diminution d'en- 
talpie libre est une transformation impossible spontanément, par 
une augmentation de cette même fonction. 

Remarque. 
On a matérialisé le signe des variations de G au cours de 

transformations irréversibles. Peut-on ac&der à la valeur numé- 
rique de cette variation ? 11 n'y a aucun obstacle théorique, mais 
en pratique, les données expérimentales relatives aux isothermes 
des phases métastables sont peu courantes. Pour y suppléer, on 
peut suggérer d'extrapoler les isothermes des phases stables. En 
conservant une courbure constante dans un petit domaine de pres- 
sion de part et d'autre de la pression d'équilibre, on ne doit 
certainement pas introduire une erreur supérieure à I'impréci- 
sion de l'intégration graphique. 

V. RETOUR SUR LA NECESSITE D'INTRODUIRE LA FONCTION G. 
1" L'inégalité de CLausius est insuffisante pour prédire la possibilité 

de passage d'un état à un autre. 
La justification théorique de l'emploi de la fonction G 

- cela a été rappelé plus haut - réside essentiellement dans le 

fait que l'intégrale JI1' SQJ = l1 (TdS - 6 Q )  peut prendre dif- 

férentes valeurs suivant les états successifs entre l'état initial 1 
et l'état final II. A l'aide des diagrammes de Clapeyron, on peut 
précisément accéder à la valeur de cette intégrale et donc vérifier 
cette propriété. 

Considérons, par exemple, le passage de la phase gazeuse b 
comme état initial à la phase liquide a comme état final. Sur la 
figure 4 sont représentés 3 chemins de transformation distincts : 

U N  C H E M I N  IRRÉVERSIBLE (fig. 4a) .  La transformation 
correspondante est isotherme et isobare, soit : 

dG = - 6Q'. 
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L'intégrale 6Q' est donc égale à l'opposé de la variation Ib 
d'enthalpie libre déjà déterminé au paragraphe précédent (fig. 3). 

UN CHEMIN RÉVERSIBLE (fig. 4 b) par l'intermédiaire des 
états A et B et pour lequel : 

= o. 

UN CHEMIN IMPOSSIBLE, par l'intermédiaire des états B, 
b', a' et A successivement (fig. 4 c). 

Fig. 4. - Signe de 6Q' = TdS - 6Q en fonction du « chemin suivi » 
pour passer du même état inital b au même état final a. 

Pour ce trajet, les deux termes JbbQ '  et 6QJ sont rela- 

tifs à des transformations réversibles : ils sont nuls. Tandis 
que pour la partie isotherme et isobare b' -+ a', on a encore 

l , a ' 6 Q '  = - dG, intégrale dont la détermination graphique La' 
a été vue également au paragraphe précédent (fig. 3). Soit au 

Donc, pour passer d'un même état initial à 

final, 6Q' peut aussi bien être positif, négatif J 
le chemin suivi. 

un même état 

ou nul suivant 

Par le graphique, on retrouve donc matérialisées les conclu- 
sions de la théorie, à savoir : 

- Impossibilité de parler de transformations irréversibles ou 
impossibles sans préciser le « chemin suivi D, 



OU encore : 

- Insuffisance de 6Q' - c'est-à-dire de l'inégalité de Clau- 
sius - pour prédire la possibilité de passage d'un état thcrmo- 
dynamique à un autre. 

2" La fonction enthalpie libre est fonction potentiel exclusivement 
dans le  cas des transformations à la fois isobares et isothermes. 
Cela peut être constaté encore à l'aide des diagrammes de 

la figure 4. En effet, au cours des trois transformations envisa- 
gées entre l'état b et l'état a, la variation d'enthalpie libre est, 
bien entendu, la même (G est une fonction d'état). Elle est don- 
née par l'aire du quadrilatère curviligne bBAa (figure 3). 

Cette variation est négative, pourtant l'une des transforma- 
tions est irréversible, l'autre réversible et la troisième impos- 
sible. Mais seule la première est à la fois isobare et isotherme. 

3" Enfin. dans le cas des tranformations isobares et isothermes, le 
choix de la fonction G, comme fonction potentielle, est imposé. 
Nous pouvons vérifier par exemple, que le signe des varia- 

tions de la fonction énergie libre F ne nous renseigne nullement 
sur la nature de transformations de ce type en mettant à pro- 
fit la possibilité d'évaluer graphiquement, les variations de cette 
fonction. 

Considérons sur la figure 5 ,  l'exemple de trois transforma- 
tions à la fois isobares et isothermes : 

La transformation irréversible b -+ a 
La transformation réversible B + A 
La transformation inzpossible b' + a' 

5. - Les variations d'énergie libre sont manifestement toutes IL?. 
positives au cours des trois trançformationç isobares et isothermes : 

b -t a (irréversible) B + A (réversible) et b' -+ a' (impossible). 

On peut déterminer graphiquement, comme dans le cas de 
la figure 2, les variations d'énergie libre F : il suffit d'envisager 
une suite de transformations réversibles entre l'état initial et 



l'état final, comme pour le calcul des variations de G au para- 
graphe précédent. 

Sur la figure 5, on constate que les variations de F sont 
manifestement positives, dans les trois cas ; c'est-à-dire pour 
trois types distincts de transformations : le signe de la variation 
d'énergie libre ne nous renseigne nullement sur la nature des 
transformations à pression et températures constantes. 

VI. CONCLUSION. 

La recherche d'une présentation illustrée de la thermodyna- 
mique n'est certes pas nouvelle. Les auteurs font fréquemment 
appel à des analogies soit mécaniques (4) soit hydrostatiques (5). 
La valeur didactique de ces procédés est indéniable. Cependant, 
la mécanique comme l'hydrostatique ignorent la température 
comme facteur d'équilibre ou d'évolution, c'est-à-dire qu'elles 
n'ont pas le correspondant de l'entropie. Les images qu'elles 
peuvent donner de la réalité thermodynamique ne sont que par- 
tielles ; et l'intuition doit compléter. 

Nous proposons ici un procédé apte à concrétiser les fonc- 
tions thermodynamiques elles-mêmes et on a pu voir que les 
diagrammes de Clapeyron se révèlent d'une grande utilité pour 
matérialiser certaines notions abstraites, leur signification et leur 
mise en œuvre, et pour illustrer le contenu physique de quelques 
relations fondamentales. Ils recèlent encore bien d'autres possi- 
bilités qui n'ont pas été exploitées dans cette présentation. 

Suggérons, parmi d'autres, l'illustration de notions telles que 
la fugacité des gaz réels, le potentiel chimique, les enthalpies 
libres des réactions hétérogènes ... 

Malgré ces suggestions optimistes, l'honnêteté exige de sou- 
ligner que ces diagrammes ne sont pas la panacée. En effet, 
ils ne permettent pas de raisonner sur des mélanges homo- 
gènes. Mais d'autres techniques expérimentales et par conséquent 
d'autres représentations permettent d'avoir accès aux fonctions 
thermodynamiques dans ces cas plus complexes. On peut penser 
en particulier à toutes les possibilités que comportent les mé- 
thodes électrochimiques pour les solutions en particulier. 

Michel CAMELOT, 
(Faculté des Sciences - Besançon). 
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