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Partie I

• Rappels sur les outils thermodynamiques 
de la pétrologie 



• Faire l’inventaire des phases
• Règle des phases et applications
• Pente de Clapeyron des transitions
• Que se passe-t-il au point triple ?
• Commenter la topologie au niveau
du point triple.
• Que se passe-t-il au point critique ?
• Y a-t-il des transitions 

polymorphiques ? H2O

Introduction

Diagramme de phases



Champ divariant (P-T)

Signification des symboles α et β ?
Commenter la topologie aux points triples.Introduction

Topologie et règle des phases



Intérieur de la Terre

Introduction



Diagramme isotherme

Diagramme de phases de l’olivine

Commenter la composition, XMg = 0,85 à
différentes pression. 

Introduction



Réactions à l’état solide (textures)

Nucléation - croissance / diffusion atomique / diffusion des interfaces
Introduction





Huang et al. (2007) Contrib Mineral Petrol, 154, 691:705

Equilibres locaux



Premier Principe

Équivalence travail – chaleur
Système fermé



Partie II

• Rappels sur les grandeurs 
thermodynamiques utiles à la pétrologie 



Thermomètre

Pales
Liquide

Enceinte adiabatique

∆h

masse (m)

MACHINE DE JOULES (1845) : équivalence travail - chaleur

1 calorie = 4,159 Joules (1850)∆U = W + Q
δU = δW + δQ (= 0 système isolé)



Travail réversible

Transformation quasi-statique
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Travail à l’équilibre !!!!



Sens des transformations 
(irréversibilité)

• Second principe
« Un système isolé, placé hors d’équilibre

suite à la libération d’une contrainte, 
évolue spontanément jusqu’à ce qu’il ait 
atteint l’entropie maximale compatible 
avec les contraintes restantes. L’état ainsi 
atteint est le nouvel état d’équilibre 
thermodynamique du système ».



• Quelle peut être la libération de contrainte 
dans les réactions métamorphiques ?

• Ces contraintes sont-elles rigides ? 
• Quelle est la conséquence de ne pas 

libérer cette contrainte ? 

Second principe et pétrologie



Analogie travail – chaleur 
dQ = -T dZ (avec Z = -S)

• Inégalités de Clausius
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Tf Tc

- Montrer que c’est le compartiment froid qui se réchauffe (on négligera les
variations de volume – matériaux identiques de même masse)

- rappeler la première loi de Fourier
- la loi de Fick pour deux cristaux olivine de composition différente (sol idéale)
& interface olivine – opx (solutions ideales) 

µB(T1)

µA(T1)

µB(T2) = µA(T2) 
A B

Processus irréversibles



Enthalpie
H = U + PV

• Enthalpie de réaction (formation de la forstérite?)
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Notion d’état de référence …



Energie libre de Gibbs
G = U + PV - TS

• Rappel

• Quel est le signe de δGT,P pendant une transformation 
vers l’équilibre ?

• Calculer

• Exprimer, à n constante, G(T,P) en fonction de ∆H°298, 
S°298, Cp(T), α1bar(T), βT(P) et V°298
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Réaction chimique

• Montrer que                     au cours d’une 
réaction chimique
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(travail chimique)

⇒ Passage aux grandeurs molaires
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Synthèse sur G, H et S
- L’énergie libre de Gibbs (G) diminue lors de réactions spontanées. Le terme d’enthalpie indique la 
production/consommation de chaleur liée à cette réaction*.
- Le terme d’entropie, en vertu du second principe augmente dans un système isolé soumis à
une réaction spontanée. 
- Le mélange de deux gaz idéaux est un phénomène spontané, associé à une augmentation d’entropie
sans que son énergie interne ne change (mais l’organisation du système tend vers plus de « désordre »). 
En ce sens, le mélange de deux gaz n’est pas prédit par le premier principe.

- De nombreuses réactions spontanées, à 25°C, sont exothermiques donc les termes enthalpie et 
entropie tendent à faire diminuer l’énergie libre de Gibbs du système.
- Certaines réactions spontanées sont endothermiques (fusion de la glace) alors

pour que puisse diminuer !

*                : exothermique (convention)

STHG PT ∆−∆=∆ ,

STH ∆<∆



Ω= lnkS
où k est la constante de Boltzmann et Ω l’ensemble des états énergétiques 

accessibles dans le système considéré à 0 K.

Exercice : EXAMEN 2010 

L’entropie vue sous l’angle probabiliste : solutions 
solides idéales



A ⇒ B (exo ou endothermique ??)



Partie IIIa

• Comment ces grandeurs se mesurent-
elles ? 



Mesurer l’entropie vibrationnelle / 
configurationnelle



Entropie résiduelle : cinétique
Ordre de la transition ? 



Mesurer l’enthalpie réactionnelle 
des silicates



Mesurer le volume
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V°(T) = V°298 (1 + a(T-298))

V(T,P)=V°T(1+b(P-1))



Fugacité (bars !!)
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Gaz parfait : G(P) = G(1) + RTlnP

dG = RTdlnf
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Si  gaz idéal aux conditions de référence et
Tref = T et Pref=1 bar alors aA = fA





T = 298 K














