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[11.1. Premier principe de la thermodynamique

1. Energie interne d'un systéme et I'énergie du systéme

L 'energie totale du systéeme est égale a la somme de son I'eénergie interne avec de son energie mecanique.

=} +

T 1 r
* Mecanmigue * Polerdic! * Cemetierie

Quant a I'énergie mecanique d'un systeme, elle definit comme la somme de son energie cinetigue et de ses energies

potentielles :

I =k

Y ovee . — +
* Mécanigue * Polenlie! * CeEmetigie

Four un systeme thermodynamigue non soumis a des champs de force (Ec = 0 et Ep = (), I'énergie totale se confond

avec |'énergie interne.

AL, =AU

* Vofal T



[11.1. Premier principe de la thermodynamique

111.1.2 Enoncé du premier principe

Le premier principe de la thermodynamique, énonce que I'énergie ne peut ni étre creee ni detruite,
mais seulement transformée. C'est-a-dire la quantite totale d'énergie dans un systeme isolé reste
constante.

Enoncé du premier principe de la thermodynamique permet de comprendre le comportement des
systemes thermodynamiques et les processus transfert thermique (chaleur) et transfert mécanique
(travail).

La variation de I'énergie interne d'un systeme lors d'une transformation est égale a la somme de la

quantite chaleur échangée avec le milieu extérieur et le travail.

AU=U,—U,=W+Q



[11.1. Premier principe de la thermodynamique

La somme (algébrique) des énergies thermique et mécanique échangées entre un systéme et le

milieu extérieur, au cours d une transformation quelconque (réversible ou non), est égale a la

variation de son énergie interne

W= 8kl

AU= (2+8)

W=8K

ettt AU = (-§-3-18) |

L 2
e=i8w || =V
'z

Figure 3.1 : Illustration du premier principe de la thermodynamique



[11.1. Premier principe de la thermodynamique
¢ La fonction enthalpie H

P =cCste = wl_z = —P{_‘Elfg — '5.4}_}

-z =14

Selon le 1% principe de la thermodynamique
Aty _z=Wi_2+Qp

Uy — Uy = =P, — V) + Q,

Uy + PV} — (U + PV =2,

Dans le cas ou Qp ne dépend que de l'état initial et de 1'état final= Qp est égale a la

variation d'une fonction d'état H = [ + PV appelée Enthalpie (H)
Qp =Hx—H; =4H,; ;

AHy ;3 = Q, = AU,_5 + PAV



[11.1. Premier principe de la thermodynamique

111.1.3 Application du premier principe

a. L'énergie interne Aux gaz parfait
L'énergie interne d'un gaz parfait dépend uniquement de la température U=U(T); sa variation est

egale a la quantité de chaleur échangée a volume constant QV.

U=0,=nC,AT

Remarque

Qv <0 = Réaction exothermique (le systéme céde de la chaleur)
Qv > 0 = réaction endothermique (le systeme recoit de la chaleur)

Qv= 0= réaction athermique (pas d'échange de chaleur)



[11.1. Premier principe de la thermodynamique

111.1.3 Application du premier principe

b. La fonction enthalpie H au gaz parfait

L'enthalpie d'un gaz parfait ne déepend que de la température, sa variation est égale a la quantité de
chaleur echangee a pression constante.

A T= constante : AH=0

Remargue AH:QP:}?CPAT

AH<O0 : Transformation exothermique.
AH>0 : Transformation endothermique.
AH=0: Transformation athermique.




[11.1. Premier principe de la thermodynamique
111.1.3.3 Relation de MAYER

D'aprés le premier principe de la thermodynamigque en combinant avec la lol des gaz parfait on trouve :

H=U+PV DoncAH =AU +A PV
On remplace dH et dU par leur relation, on aura :
nC L dln=nRdl +nC dl =n|C, ' |dl'=nRdt = R=C .,
On définit aussi le coefficient de  Lapace (¥) comme suit :
Cp
".:'l"_f_-r

Par combinaison de la relation de Mayer et le coefficient , on peut exprimer les capacités calorifiques molaires en

fonction de R et .

On déduit :




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

111.1.3.4 Application du premier principe

a. L'énergie interne aux gaz réels
L'énergie interne d'un gaz réel dépend de la température et aussi du volume a cause des forces

Intermoléculaires : U=U(T,V).

I
dU =CydT+ (=) dv
v ) .

2
an~

Donc pour le cas d’un gaz réel (Van Der Waals):  dU = CydT + 7 dV

. an’ ) 4 -
Remarque : le terme - T est I’ecart par rapport aux gaz parafait.




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

111.1.3.2 Application du premier principe

b. La fonction enthalpie H aux gaz réels
L'enthalpie d'un gaz réel dépend de la température et de la pression, elle est egale a : H= U+ PV

Nousavons dH =dll + PdV LV dP ,onremplace dU/ pard() +d0W ,avec sw = _pdv

On aura: dH = (Q — PdV )+ PdV + V dP

dH = 6Q + V dP

OH
dH = C — ) dp
H (pdn(ap)Tw



[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. Application du ler principe aux transformations de base pour les gaz parfaits:

1-Transformation isochore réversible : (V=Cst dV=0)

> Le travail W:
Pour une transformation isochore il n’y a pas de changement de volume, donc I = —=[PdV =0 =

Wi.=0

» Lachaleur Q:
Transformation a volume constante = la chaleur Q = Q,=n f;;z C, dT, Apres intégration :

Q1-2 = Q, =nC, (T2-T1)

» L'énerqgie interne AU:
D’apres le premier principe de la thermodynamique on a AU=W+Q etcomme W =0 =|AU;_,=Q=nC, (T2—-T1)

> L’enthalpie AH:

AH1_2 = QP=n CP (TZ_T1)

L’enthalpie c’est la chaleur a pression constante = AH=0r=n fTTf Cp dT , Apres intégration:

Y.R
Y- 1) (T,-T,) = AH,_, = nYC,(T,—T1) = AH, ,=YAU;_,

& Remarques: AH_;=nCp (T;-T1) =p

o - F - YR
R AR (D et (g




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. Application du ler principe aux transformations de base pour les gaz parfaits:

2-Transformation isobare réversible : (P=Cst dP=0)

> Le travail W:

W1_2: - P(VZ_V1)

Une transformation isobare = la pression est constante P1=P2=P Alors : I/ = - 1:/12 PdV =
» La chaleur O:

Q12 =Qp =nCp (T2-T1)

Transformation a Pression constante = la chaleur Q = Qp=n fTTf Cp dT, Apres intégration :

> L'énergie interne AU:
D’apres le premier principe de la thermodynamique on a AU=W+(Q =

AU;_, = - P(V2=Vi) + 1 Cp (T2=T)

AU;_, =nC, (T2=T1)|(1er loi de Joule)

> L’enthalpie AH:

AH1_2 = QP= n CP (T2‘T1)

L'enthalpie c’est la chaleur a pression constante = AH=0r=n fTTf Cp dT , Apres intégration:

AHq =Y AU;_3|s




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. Application du ler principe aux transformations de base pour les gaz parfaits:

2-Transformation isotherme réversible : (T=Cst dT=0)

> Le travail W:

Une transformation isotherme = T1=T2=T eton a: P = g ,Alors : W/ = - fvtz Pdv = — VZZ nRT%V = —nRT fv?%

Apres intégration: |W;_,=- nRT Ln(%) = -nRT Ln(%)
1 2

> L'énerqgie interne AU:

AU = n C,AT(1er loi de Joule) =|AU,_, = 0 | (car T=cst= AT=0)

» L’enthalpie AH:
AH = n Cp,AT(2eme loi de Joule) = |AH{_, = 0| (car AT=0)

» Lachaleur O:
D’apres le premier principe de la thermodynamique on a AU=W+Q = Q= —W (car AU = 0)

donC . QI—Z - W1_2

14




[11.1. Premier principe de la thermodynami

11.L1.4.1. Application du ler principe aux transformations de base pour les gaz parfaits:
2-Transformation adiabatique réversible : (Q=0)

» La chaleur Q:

Cette transformation se faite sans échange de chaleur avec le milieu extérieur donc ;| Q{_, = 0

> Le travail W:

cst
D’apres la relation du travaillona : W/ = - fIZZ P dV eton a: PVY = Plvl" =P, Vé" =¢cst=> P = 7

Vo, dV N .
= W = —cste [ _v » Aprés intégration : | W;_,=
1

> L'énerqgie interne AU:

D’apres le 1°" principe de la thermodynamique: AU=W+(Q etcomme Q =0 = | AU;_,= W;_,= (Y-1)

AU;_, =nC, (T2=T1)|(1er loi de Joule)

> L’enthalpie AH:

L'enthalpie c’est la chaleur a pression constante = AH=0r=n f;;z Cp dT , Apres intégration:]AH;_, =nCp (T2—T1)
AH, =Y AU;_,




[11.1. Premier principe de la thermodynamit

Résumé des lois principales des différents gardeurs a savoir le travail, la chaleur, I'énergie interne
et I'enthalpie serons pour chague transformation sont regroupés dans le tableau suivant:

Tableau I11.1 : Résume des lois du premier principe pour differents transformations (gaz parfait)

Transforma Travail Chaleur Energie L’enthalpie
tion (W) (Q) (A L) (A H)
Isotherme RTI (Vl _W=
_ — TL mny\—
(T=Cst) V2 —nRTIn (ﬂ) o o
RT I Pz) "
= TL TL P1
I'sochore 0 Q- Qv Qp
(V=Cst) = nCy(Tz — T3) = nCy(Ty — T1) nCp(T; — T,)
— yAU
Isobare P(V;, —V3) Qp P(V, — ;) Cp
(P=Cst) nCp(T>: —T;) +nCp(T, — T,) NCp(T; — T,)
NnCp(T; — T,)
Adiabatique ¥ — 1 (P22 — P1V31) 0 ¥ — 1 (P2Vz — P1V1) — yAU
e
Pour le cycle Z W — 0] 0
—> w,




I11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. 2.Application du ler principe aux transformations de base pour gaz Réel (Van Der Waals)

1-Transformation isochore réversible : (V=Cst dV=0)

> Le travail W:

Pour une transformation isochore il n’y a pas de changement de volume = | = - fVZ P dV=| W=0

> L'énerqgie interne AU:

2 2 2
Pour un GR de Van DerWaals: U =C, T — % Donc: AU=U2-Ur=(CyT2— %) -(Cy T1- %)

Comme le volume est constant alors Vi=Vz, donc: | AU =n C,, (T2-T1)
» Lachaleur O:
AU=W+0Q etcomme W =0= Q=AU =nC, (T2—T1)

> L’enthalpie AH:

Onsaitque: H = U+ PV=AH = AU + A(PV)= | AH = AU+ (P2V2=P1V1)




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4.2. Application du ler principe aux transformations de base pour gaz Réel (Van Der Waals)

1-Transformation isobare réversible : (P=Cst dP=0)
» Le travail W:

Une transformation isobare = la pression est constante P1=P2=P Alors : I/ = - fVZ PdV =W = - P(V=Vi1)

> L'énerqgie interne AU:

2
Pour un GR de Van Der Waals: AU=Uz2-U1= (C, T2— “V—’:Z) - (Cy T1- %) =| AU = Cy (T2-T1) — an? (Vi _ Vi)
2 1

> L’enthalpie AH:

: 1 1
Onsaitque: H = U+ PV= AH = AU + A(PV)= | AH = [Cy (T2=T1) + an? (V_ — V_)] + [ P2V2-P1V1]
1 V2

> La chaleur O:

Une transformation isobare = | Q=Qp= AH




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. 2. Application du ler principe aux transformations de base pour gaz Réel (Van Der Waals)

1-Transformation isotherme réversible : (T=Cst dT=0)
> Le travail W:

RT
V-b

op gy = (R _a
PdV = V1(V—b Vz)dV

Une transformation isotherme = T1i=T2=T eton a: P = v,

— = Alors : W = -
%4

Apres intégration:| \W= - RT Ln (Zi:z) + a(Vi1 — Viz)

> L'énerqgie interne AU:

Pour un GR de Van Der Waals: AU=U2-U+ =W— Vi) - (9,%1/- Vi) (car T=Cst)= | AU=a(
2 1

1 1
2

> La chaleur O:

L - Vo—>b
Une transformation isobare = Q=AU-W = (Q = %VL) +RT Ln (ZZ Z) - yg,l/—vi) = | @ =RTLn (Vz b)
1 2 1™ 1 2 1 —

> L’enthalpie AH:

Onsaitque: H=U+PV=AH =AU +A(PV)= | AH= a(Vl — Vl)-l- [ P2V2—-P1V1] .
1 2




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. 2.Application du ler principe aux transformations de base pour gaz Réel (Van Der Waals)

1-Transformation adiabatique réversible : (Q=0)

> La chaleur O:

Pas d’échange de chaleur=| @ = 0

> L'énerqgie interne AU:

2 2
Pour un GR de Van Der Waals: AU=U>-Ur= (G, To— 5) - (Cy Ti-—=) =| AU = Cy (T-T1) — a (Vi _ Vi)
2 1 2 1

> Letravail W:

AU=W+Q etcomme Q=0 = (W =AU =Cy (T2-T1)—a (Vi2 - Vil)

> L’enthalpie AH:

. 1 1
On sait que : H = U+ PV=>AH = AU + A(PV)=> | AH=Cy (T2=T) = a3~ — - )+ [ P2Va=P1Vi] ;
2 1




[11.1. Premier principe de la thermodynamique

11.1.4. 2.Application du ler principe aux transformations de base pour gaz Réel (Van Der Waals)

Tableau Il.2: Résumé des lois du premier principe pour différents transformations pour un gaz réel (V.D.W)

Transformation Travail (W) Chaleur (Q) Energie interne(AU) Enthalpie (AH)
iIsochore W=0 Q=AU=nC,(T>=-T1) | AU=nC,(T>-T1) |AH=AU+
(P2V2—-P1V1)
iIsobare W = - P(V2=V1) Q=0Qp=AH AU = Cy (T2=T1) — AH= AU+
an’ (i _ i) (P2V2—-P1Vh)
Vo, V3
isotherme W= -RT Ln (22=2) + Vo—b AU=a(L -1 AH= AU+
] ([{1—1)) Q = RT Ln V1 —b (Vl VZ) (PZVZ_P1V1)
G )
1 2
adiabatique W =AU Q=0 AU = Cy (T2=T1) — AH =AU+

1

1
a (V2 V_l)

(P2V2—-P1V1)




[11.1 Premier principe de la thermodynamic

111.1.4 3 Transformation cyclique

L’application du premier principe de la thermodynamique, nous permet d’ecrire :

Qc_vcle T l"vcyde = AUL‘}'c'le = U/'t'nul = Unitial
Etant donné que dans un cycle, 1'état imtial est confondu a I'état
final et que U est une fonction d'état = Uy = Uppigiar =

Qc'ycle T Wc)'('le =0 = Qc'ycle == ch_vcle

111.1.4 4 Systeme isolé (Q =0 et W =0)
Ici ni la chaleur ni le travail peuvent traverser les frontieres du systeme, donc :

0+0=AU= U=C(ste



1.1 Premier principe de la thermodynamiqt
111.1.5 Le diagramme de Clapeyron ou diagramme PV
C’est la représentation graphique de la pression P d'un systeme thermodynamique en fonction de
son volume V pour suivre I'évolution d'une transformation. L'étude de ces diagrammes permet une
approche guantitative du comportement d'une machine : si une série de transformations forme un
cycle thermodynamique, le sens de parcours du cycle dans le diagramme de Clapeyron correspond

au signe du travail recu par le systeme :

Diagramme de Clapeyron

( &2
V Sile parcours est effectué dans le sens horaire, le travail recu est négatif (cycle motem
) (Iéui!nlc )
' ' 181 ; e ! - adiabat -
v Sile parcours est trigonometrique, le travail requ est positif (cycle est récepteur). RIS - o
isochore D
B L refroidissement
“ Le rendement du cycle n compresion | EORRe
“adiabatiqgue v n
Le rendement d'un systeme thermodynamique est le -V

rapport de la puissance mécanique restituée m (qui
représente le travail du cycle en valeur absolu) a la
puissance thermique fournie par le carburant (la chaleur

re(;u). - QRecye

_ | WCycle |




Insuffisance du ler principe de lathermodynamique

v Le premier principe de la thermodynamique se contente d'affirmer la conservation de
I'énergie, sans imposer de condition sur le sens ou la faisabilité réelle des
transformations.

v Pourtant, de nombreux processus respectant cette conservation (comme le transfert
spontaneé de chaleur d'un corps froid vers un corps chaud) ne sont jamais observés dans
la nature.

v' Cette insuffisance a conduit a I'introduction d'une nouvelle fonction d'état, I'entropie, et
a l'enoncé du deuxieme principe, qui précise que toute transformation réelle
s'accompagne d'une augmentation de I'entropie globale.

v" Le deuxiéme principe compléte donc le premier en définissant une fleche du temps et en
distinguant les transformations possibles de celles qui sont impossibles malgreé le respect
du bilan énergétique.



111.2 Entropie et deuxieme princi

111.2.1 Enonces historigues du deuxieme principe

v’ Enonce de Clausius : Une quantité de chaleur ne peut ¥ Enonce de Kelvin : il est impossible de prélever une
jamais étre transformée spontanément d’une source froide quantite de chaleur Q d’une source d’¢énergic et de la
Vers une source chaude. transformer entierement en travail.

Source chaude T Source ‘1
I Q @ Impassible Q Imppossible

Source frolde T
H-T

111.2.2 Cycle de Carnot : est un cycle ideal, constitué de quatre

transformations (2 isothermes et 2 adiabatiques)

- (1)—(2) : Compression isotherme réversible P T
Avec T1=T.=Tr(température de la source froide)
- (2)—(3) : Compression adiabatique réversible

- (3)—(4) : Détente isotherme réversible | XA N, = [ 3 - 4
Avec Ts=T4=Tc(température de la source chaude) | |
- (4)—(1) : Détente adiabatique réversible

..... J = .

QC : Quantité de chaleur regue par le cycle
Qf : Quantité de chaleur cédée par le cycle

Remarque:
- Le cycle de Carnot est un cycle moteur (un cycle qui fournit du travail).
- Le rendement de cycle de Carnot ne dépend que de la température de la source froide et de la
tempeérature de la source chaude. T
: _1_ !
- Son rendement (pour un moteur) est : n T
&




111.2 1. L'entropie - 111.2 Entropie et deuxieme princi

L'entropie mesure le désordre microscopique d'un systeme : un état est d'autant plus désordonne
(et plus probable) qu'il peut étre réalisé par un grand nombre de configurations microscopiques
différentes. Elle augmente donc naturellement lors des transformations spontanées, conformement

au deuxieme principe de la thermodynamique.

3 ) o ] e chaleur 7 ¢
111.2 2 Enoncé du second Principe de la thermodynamique W M }5"

Le second principe postule I'existence d'une fonction d'état extensive appelée
entropie S. Pour un systeme fermé évoluant entre deux états d'équilibre, la

variation d’entropie AS du systeme s’écrit :

4
\ \-" ""L‘, C B

—

’ ' -\ '
5’6‘(‘}1'.1 ngee ' vCree

S crée (Sc): entropie créee dans le systeme a
cause des irréversibilités qui s’y produisent.|S. = 0 s gchangée (S e): entropie échangée entre le systéme et le

. e milieu extérieur, due aux échanges de chaleur entre eux.
> (0 = Transformation irréversible

5.4 =0 = Transformation réversible (2) 5 ( = () = echauffement du Systéme
<0 = impossible Qp ,. 1 :
5, = - { < ( = refroidissement du systeme
(1] = 0 = systéme adiabatique




111.2 Entropie et deuxieme princi

111.2.3 Equation d’état de la thermodynamique d’un gaz:
111.2.3.1 Transformation réversible: En combinant le premier et le second principe pour

une transformation réversible d'un systeme (considéré comme un gaz).
a. Energie interne U:
* Premier et le second principe pour une transformation réversible

dU = 60, — PdV

dU = 6Quev + W ,Avec oW, = —-PdV Donc

*» Premier et le second principe pour une transformation réversible
60, = TdS

«»» Combinaison des deux principes
En remplacant §Q,.,, dans I'équation du premier principe : dU =TdS — PdV

(1)

b. Enthalpie H:
H=U+ PV Donc dH =dU + PdV +V dP (2)

En remplagant (1) dans (2) :  dH = (T'dS —/Mf) +M+ VdP dH =TdS +VdP




111.3 Bilan entropique et irréversibilités

111.3 Bilan entropique et irréversibilités

111.3.1 Transformation reversible:

a. Differentielle de I’entropie (a partir de 1’énergie interne dU):

Léquation dU = T°dS — P dV relie les variations de trois fonctions d’état :

U(V).,S(T'V) ouS(TP) ,etc. Elle peut étre transformée en équation d’état si on exprime P, T, V, S
par des dérivées partielles.

- En divisant par dV a température constante: (B_U) =T (B_S> —P
ov ] Ay

au dP
.r- - P oS oPrP —_— = == — P
En utilisant les relation Maxwell, permettent d’ecrire <W)T - (W)v ,alors (av)T (3T>v

v' Cas gaz parfait

( JoP oFP P
Nous avons : (0—(]) -0 ,alors T( ) ~-P= 0 ,donc (_) = =
T x

v aT aT ),
L*équation des gaz parfaitest: py _ ,pr — ; _ % (1)
Nous avons : Du dS = %j' P-‘:ir—v (), on rempiace dU gaz parfait: dU= Cv dT et (1) dans (2), on
; nR
e ds = LdT+ 22X qv

T vV



111.3 Bilan entropique et irréversibilités

111.3 Bilan entropique et irréversibilités

111.3.1 Transformation réversible:
a. Différentielle de I’entropie (a partir de I’énergie interne dU):

v' Cas gaz réel - -
dU = T°dS — P dV Endivisant par dV a T=Cst: (W)T =T <5_‘7)T — i

: , . S oprP ouy\ dapP
En utilisant les relation Maxwell, permettent d’écrire ((;_v | = (ﬁ)v Donc (W)T —E (5T)v - P (1)

L'énergie premier principe des gaz réelsest : 4 = ¢y a7 + (%-) dV (2)
£ .
. : .\ . , L e ﬂ.]nirp'd_v
L'énergie deuxiéme principe des gaz réelsest: dU = T'dS — PdV  ce qui implique 95 = T T (3)
Cv apP
On remplacant (1) et (2) dans (3), on aura; dS = - dT + (ﬁ% dv

On remplacant (1)et(2),onaura: 4 =) dT*( T (O_P) _p ) dV
i i .



111.3 Bilan entropique et irréversibilités 111.3 Bilan entropique et irreversibilités

[11.3.1 Transformation réversible:

b. Differentielle de I’entropie (a partir de I’enthalpie dH): 1 v

A partir de la combinaison des deux principes dH =T dS + VdP , ce qui implique 45 = 7 ¢ — — dP (1)
v’ Cas gaz parfait -

dE = CpdT (Hne dépend que de ) £ GP est PV=nRT, ce qui implique ¥ = —%— , on remplacant dans (1)

dS =Cp d—T nR d—P
& o AS =Cpln % nR 111E
Sous forme intégrée entre (T’ P;) et (T,’ P,)) avec Cp constant) : o Py
% ,
Cas gaz reel — SH : Ol =
Pour un gaz réel. H(T’ P) dépend de T et de P (effet de pression) : —\ar S 9P
) 4 { &

(%)P = (C'p(T, P) (capacité calorifique a pression constante)

OH\ av
En utilisant les relation Maxwell, permettent d’écrit (‘a‘ﬁ)r = Y= (Ef)p
P

oT

DONC:  Ji — O dT [V (5_‘/) ]dp 2) dans (1):
pdl + |V —T . (2)dans (1): [~ cp,p) (6‘V) o
F




111.3 Bilan entropique et irréversibilites

111.3.1. Variation de I’entropie pour une transformation Irreversible:

)
» Contrairement au cas réversible : dS > ?Q
: : Lo , . 50
On introduit la création d’entropie : dS = — 4+ dS;rese avec dASgrsse > 0

T

6Q irr
T T O réée

= |as=

AS(J.K™7) = Séchm:gée t Scrée

Pour une transformation irréversible : A5 univers > 0  (Univers =systeme + extérieur)

% Origine de P'irreversibilite : - piggination d’énergie (frottements, viscosité, résistance électrique)
v Transfert de chaleur a travers une différence de température finie
v' Mélange de substances différentes (diffusion, réactions chimiques)

v' Détente brutale (dans le vide) — détente de Joule



111.3 Bilan entropique et irréversibilites

111.3.2. Variation de I’entropie d’un gaz, liguide et solide:

(a) Variation de I’entropie d’un gaz parfait:

Nous avons pour une transformation réversible infinitésimale: {;[Srér

=§5E‘=

En combinant cette expression avec le premier principe de la thermodynamique et en intégrant nous avons trouveé:

TZ Vz TZ PZ
AS;_,= Cyln (T_1> +nR In (71> Ou alors: AS;_;=Cpyln (T_1> + nR In (P_1

(b) Variation de I’entropie d’un gaz réel
La variation de I'entropie d’'un gaz réel, entre deux états (1) et (2), peut étre calculé par la loi des états correspondants:
ASg.réet = DS parfait — R(Zs: - Zsl) [k] /K. kmol]
avec :ASg parfair = AS™ = C,In(T,/T,) — RIn(P,/P,)

351,252 : facteurs d’écarts entropique en (1) et (2), donnés par la loi des états correspondants.



111.3 Bilan entropique et irréversibilites

111.3.4. Variation de I’entropie d’un gaz, liquide et solide:

(c) Variation de I’entropie de liquide et solide:

Comme le volume des liquides et solides (phases condensées) varie tres peu avec la variation de la pression

(incompressible), la variation de I'entropie se limite a 'expression suivante :  Jg _ 0Qrev
0Q,.. = dH (transformation lente, sans travail autre que pression) £
Or, dH=Cp dT pour une transformation isobare. Cp .

Comme pour les phases condensées Cp=Cv on obtient alors dS = _f dT’

¢ Variation d’entropie Entre deux températures T; et T,: AS = dTl’

T I
% Variation de I’'entropie a une température T avec changement d état physique:

Pour calculer I'entropie d’'un systeme entre deux températures avec changement d’état physique, solide-liquide on

utilise la relation suivante : T fus T

W - dT AH dT

Solhide Liqude . S = nC ~in fus 1 J’ nC _

0, Tfus B > T J’ p(s) T Tfus T p(l) T
fus




111.5.1 Enthalpie libre ou fonction de Gibbs 1.5 Enthalpie libre et équilibre

Le second principe permet de prévoir le sens d’une transformation en calculant I’entropie de
I’univers (systeme + milieu extérieur), mais dans la pratique, calculer AS, pivers est difficile car il faut
connaitre les variations du milieu extérieur, souvent inaccessibles. Alors, on introduit une nouvelle
fonction d’état qui permet de prédire le sens d’une transformation sans avoir besoin d’information sur
le milieu extérieur. Cette fonction est I’enthalpie libre (ou fonction de Gibbs) utilisee a pression
constante, not é G, etl’énergie libre de Helmholtz, utilisée a volume constant, noté F. Dans ces
expressions, I'entropie S joue un role central, car elle traduit le degré de désordre du systeme et
intervient dans la prédiction du sens d’évolution des réactions. Ainsi, les énergies libres
constituent des outils indispensables pour comprendre I'équilibre et la spontaneéité des

tansfOrmationsme thermodynamique :

dU= 0Q + oW= 0Q — PdV dS= %+55 Créée avec &S ”2 0

dU= TdS— P dV— TS s
On pose dF=dU-TdS=> dF =-SdT —PdV

dF = —T8S.eee< 0 TetV constantes F:Energie libre dHelmotz




111.5.1 Enthalpie libre ou fonction de Gibbs 111.5 Enthalpie libre et equilibre

fonction est | 'enthalpie libre (ou fonction de Gibbs), notée G et qui est définie :

G=H—-TS ouencore AG=AH-A(TS) ; [k]]
—> aa:aH—ﬂ(Tﬂ)=AH—M5—5;W/=AH—MS —> AC — AH — TAS

v' La condition pour prédire la nature d’une transformation (a T et P constants) :

AG < () - transformation spontanée (irréversible)
AG = () - équilibre (transformation réversible)

AG > ( - transformation impossible dans le sens considéré (non spontanée)



111.5 Enthalpie libre et equilibre
111.5.2 Effet de T et P sur I’enthalpie libre:

Par définition de I'énergie de Gibbsest: G=H — TS
La déférentielle de G est: dG = dH — TdS — SdT AvecH=U+PV = dG =dU + PdV +VdP - TdS - SdT

AecdU =TdS-PdV = |dG=VdP-SdT!| ()
G est une fonction d’état qui dépend naturellement de la pression P et de 1= temnératira T -

dG(T,P) = dP + dT En comparant avec (1) on identifie : Gad\
| 0P BT =N 4 *
o N 2 v 4
g ,_Lri.';u}ii ‘ \ s /
( i ) 4 t ( SG) S é R~ \ B/
o — e e = — 9 | 4= ___‘»’A~\_\:, .y ol
dP T orT P Liquid
AN = 5oid.
lempenture i Pressure, p

Donc cette relation nous permet d’écrire:
v' A pression constante, augmenter T fait diminuer G (car S > 0), et cette baisse est plus forte pour les gaz que

pour les liquides et les solides.
v" A température constante, augmenter P fait augmenter G (car V > 0), mais cet effet est trés faible pour les

liquides et solides (peu compressibles).

C-a-d : G augmente avec P et diminue



111.5.3 Variation de I’enthalpie libre 1.5 Enthalple libre et equmbre
a. Cas de transformation d’un gaz parfait

Considérons la transformation d’un gaz parfait (PV=nRT) isotherme (dT = 0), d’une pression initiale P1 a une

pression finale P2. ]
PInRT P,

G = VdF—SM/ —> AG = ( ——dP =nRT In—=
“P1 i

Si nous supposons que la pression initiale (P1) correspond a la pression standard P° = 1bar, alors :

AG = Grpy - G? =nRT EMP2 , alors de fagon plus générale, on écrit: G, , = G2 + nRT InP

b. Cas de réaction chimique
Pour une réaction chimique, le calcul AG
aA +bB

est tres important car il permet de prédire le sens de la réaction :
»cC + dD

Réactifs Prc;duit.s
AG® = (cAGY, +dAG, )—(anGP, +DbAGY, )
AG? ,AHE as® : designent l'enthalpie libre standard de formation, I'enthalpie standard de formation et I'entropie

absolue standard (ces valeurs sont généralement données dans des tableaux).



111.6 Differentielles des grandeurs d’état

111.6 Differentials des grandeurs d’état

Les expressions différentielles des fonctions d’états que nous avons étudies jusqu’ici prennent les

formes suivantes pour une transformation élémentaires réversible :

aU OH
dU = 8Q + 6W = —pdV + TdS T=<—> =<—>
Q p os) ~\as),
dH = d(U + PV) = VdP + TdS P——(a—") ——(a—F)
o _ 1% S 1% r
dF = d(U — TS) = —PdV — SdT o (a_H> _ <6_6>
apP P JoP r

aT T

dG = d(H — TS) = VdP — SdT s=_(aF> =_(“>
V P




111.6 Différentielles des grandeurs d’état

II1.6.1 Cas de variable d’etat compositionnelle dans un systeme ouvert

Dans un systeme ouvert a plusieurs constituant les échanges s’effectuent avec le milieu extérieur. On peut donc
introduire ou extraire un constituant quelconque. La composition chimique peut donc varier par extraction ou ajout

d’un ou plusieurs constituants. La définition d’un systeme nécessite donc I’introduction d’une nouvelle variable

d’état liée a la composition chimique (nombre de mole de chaque constituant).

a) Dans le cas d’un systeme se présentant sous une seule phase

dU =TdS — PdV + udn
dH =TdS +VdP + udn
dF =—SdT — PdV + pdn

dG =-SdT +VdP + udn

Les variables (T, P jp) sont intensives Les variables (S, V, n;) sont extensives



111.6 Différentielles des grandeurs d’état

b) Dans le cas d’un systeme se présentant sous plusieurs constituant

dU =TdS — PdV + ) pdn,
dH =TdS +VdP + ) pdn,
dF =—SdT - PdV + ) pdn,

dG = —SdT +VdP+ Y_pdn,

Les variables (T, P u;) sont intensives Les variables (S, V, n;) sont extensives

G oU OH OF
On constate que : y; = (—) = (—) = (—) = (_)
Mmi/rpn, MW ysn, NMWpsn, NMWyrg,



111.6 Fugacite et Potentiel Chimique

lIl.7 Fugacite et Potentiel Chimigue
[Il.7.1. Potentielle chimique

Dans un systeme ouvert (échange de matiere), le nombre de moles n devient une variable
indépendante qui influence les fonctions d'état, notamment G. La différentielle totale de I'enthalpie

libre d'un tel systeme doit donc inclure un terme supplémentaire lié a la variation de matiere:

dG (T,P.n) = oG dP + oG dT + oG d
= |—
—=> ¢ ( )
06y _, 06\ _ o .. (96 _ on/er
(aP)T.n - : (EJT)P.” -2 € (EH)P.T - M

“* Le potentiel chimique (u; ) J/k mol) est [Ienthalpie libre molaire partielle; il varie
avecT et P comme G : u; diminue quand T augmente et augmente quand P augmente.

¢ ldentité d'Euler
Par théoréme d'Euler : G = Y; n;u;  Conséquence : Dans un mélange idéal, u; = G, (énergie libre
molaire du pur).

+»» Relation de Gibbs-Duhem

La différentielle de G donne dG = —SdT + VdP + ),; p;dn; (1)
Puisque G = );; n;u; (theoreme d'Euler), sa differentielle est aussi: dG = }; n;dy; + Y; widn;  (2)



1.7 Potentiel Chimigue et fugacité 111.6 Fugacite et Potentiel Chimique
111.7.1. Potentielle chimique

% Relation de Gibbs-Duhem
La différentielle de G donne dG = —SdT + VdP + ),; u;dn; (1)
Puisque G = );; n;u; (theoreme d'Euler), sa difféerentielle est aussi: dG = }; n;dy; + Y; widn;  (2)

(D)=(2) : 2; nydy; + 25y = —SdT + VdP + 2dn;
Donc : ); n;du; = —SdT +VdP Ou:SdT —VdP + }; n;du; =0
A T, P constants, égalisant les deux formes, la relation de Gibbs-Duhem s'obtient : 3; n;du; = 0, ou

. . n;
en fractions molaires x; = ;‘ 1 xidu; =0

111.7.1.1 Potentielle chimigue pour un corps pur:
¢ Pour un corps pur, le potentiel chimique u est égal a I'enthalpie libre molaire G,,;:

G , Sa différer
p==G, = . d/l = dGm - _Sm dT T Vm dP
(S, = —3 est I'entropie molaire

Vin = ¥ est le volume molaire

¥



111.6 Fugacite et Potentiel Chimique

111.7 Potentiel Chimique et fugacité

111.7.1.2 Potentielle chimique pour un gaz parfait
Le volume molaire d'un gaz parfait: v,, = R;f
La différentielle du potentiel chimique:  du=V,,dP — S, dT.

A température constante (dT = 0) du ="V, dP = % dP (1)

En intégrant la relation (1) entre une pression de référence P, et une

pression P : P
w(T,P) = p’(T) + RTIn (F)
0



111.6 Fugacite et Potentiel Chimique

111.7 Potentiel Chimigue et fugacité

111.7.2 Fugacité
La fugacité est une grandeur thermodynamique qui remplace la pression pour décrire le comportement réel

d’un composant, notamment dans les mélanges. Elle mesure la tendance d’un constituant a passer d’une phase

a I’autre et s’exprime comme une pression corrigée par un coefficient de fugacité (¢), qui traduit 1’écart par

rapport au gaz parfait :

' Reel:  f=po(PT) = ¢ 21

Gaz pur { Parfait : for=p = ¢ =1
Reel : _ , 3

Mélange { ' fi=RgiTRy) = ¢ #1
Parfait": P T

P; = Pression partielle d’un gaz parfait dans un mélange (p; = x;P)
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111.7 Potentiel Chimigue et fugacité
111.7.2 Fugacité

% Gaz Réel (GR) : Introduction de la fugacité

« L’écart a I’idealite, par rapport au gaz parfait (G.P.) peut étre décrit en introduisant une nouvelle
grandeur f, nommeée la fugacité qui représente la pression sous laquelle devrait se trouver le gaz, s’il était

parfait.
* La fugacité est telle que le potentiel chimique du gaz réel (G.R.) s’exprime par la méme expression

que le gaz parfait en remplacant simplement la pression par la fugacite.
w;(T,P) = u;(T) + RT In ﬁ = pu; (T) + RTln (g)
“ Différence entre le potentiel chimique d’un gaz pdrfait et un gaz réel:

) . fi ox P;
pi(T,P) — u; (T) = <ﬂi (T) + RT In <f_)) - (ﬂi (T) + RTIn (P_))
Donc, si P—P,, alors u(T,P)—pue(T,P,) et ¢=f.P, on obtient donc:

pi(T,P) — p; (T) = RTIn (%) = RTIn(¢ )

l
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111.7 Potentiel Chimigue et fugacité
111.7.2 Fugacité

*» Difference entre le potentiel chimique d’un gaz parfait et un gaz réel:

D’autre part, lorsqu’une transformation se déroule a température constante :

du=VdPetduy =V*dpP Donc: d(u—u )=V -V")dP

En intégrant entre 0 et P, on obtient :

P V-v*

u(T,P) — ' (T,P) = [, (V—V")dP = RTIng Ainsi: Ing =[] — dP

En introduisant le facteur de compressibilité : Z = 2—';

on obtient: Ing = f: (Z-1) %

ou Z est le facteur de compressibilité.

@: est coefficient de fugacité , une grandeur thermodynamique qui corrige le comportement d’un gaz réel par rapport au gaz
parfait. Il sert a mesurer I’écart entre I’état réel du fluide et I’état idéal de référence.

Sens physiqgue

Pour un gaz parfait, on a ¢=1, donc Ingp=0. Cela signifie qu’il n’y a pas de correction a apporter. Pour un gaz réel, o#1,

et Ing quantifie I’influence des interactions moléculaires et du volume propre des moléecules.
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111.6 Fugacité et Potentiel Chimique

111.6.2.4 Organigramme des expressions des potentiels chimigues des gaz (P/R) et liguides

réf f
u —u = RTIn (f_’.é")

Gaz

Réf = (GP, pur, P%) J

A

i
G. Parfait :
(f=°P)
3
/EL pee (T, P) 3

GP GP0
H Hp

= RTIn (ﬁ)

Mélange : 17 (T, P.v;)

B
G. Réel :
f#P
2
KM u(T, P) E

" — ngp,o = RTIn (—P%)

Mélange : u, (T, P,y;)

\_u" — " =RTIn (£)

3 k i, _ugp,o

= RTIn (-53) p

Liquide

Reéf = (Lig, pur, PY)
f#®P
Pur : u(T, P)
i - u{;'o = RTIn (—{—0)
fp

Melange : u; (T.P,x;)

L0 '
1y = iy = RTIn (—L—frfo)
v

yi et x;_ désignent, respectivement la composition molawre de la phase vapeur et liquide



