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chapitre i
INTRODUCTION A LA THERMODYNAMIQUE
generalites

i-1  introduction
   La thermodynamique est la science des échanges d'énergie (chaleur vers travail)  entre les systèmes, ou entre les systèmes et le milieu extérieur, lors des transformations de la matière. Elle s’intéresse à des systèmes macroscopiques (volume, pression, température, …).
   Elle étudie les phénomènes où intervient la température. Elle est née vers les années 1820, au début de l’ère industrielle, de la nécessité de connaître, sur les machines thermiques construites, la relation entre les phénomènes thermiques et les phénomènes dynamiques, d’où son nom.

  La thermodynamique s’applique de façon concrète à de nombreux domaines. Citons entre autres les préoccupations suivantes :
 •   Machines thermiques : moteur à combustion interne

 HYPERLINK "http://www.vt.edu:10021/eng/mech/scott/internal.html" , turbine à gaz, réfrigérateur, pompes à chaleur, etc...

 •   Transformation de l’énergie dans les centrales thermiques et nucléaires

 •   Chauffage, climatisation et isolation des maisons

 •   Raffinage des produits pétroliers
 •   Climatologie et météorologie

 •   Astrophysique

 HYPERLINK "http://math.ucr.edu/home/baez/physics/info_loss.html" : formation de l’univers et son évolution

 •   Calcul de la constante d’équilibre d’une réaction chimique en faisant appel uniquement aux propriétés           

      des réactifs et des produits

 •   Recherche des possibilités et des conditions nécessaires pour qu’une réaction chimique ou une  

     transformation physique puisse se produire spontanément

 •   Recherche des relations entre l’énergie chimique et toute autre forme d’énergie: les piles  

     électrochimiques, les 

 HYPERLINK "http://www.i-way.co.uk/~ectechnic/home.html" piles à combustible

 HYPERLINK "http://www.i-way.co.uk/~ectechnic/home.html" , l’électrolyse
 •   Biochimie: transformation de l’ADP en ATP dans les cellules vivantes, utilisation du glucose par les  

     organismes vivants, etc...

I-2  Grandeurs caractéristiques, état d'un système

I-2-1  SystèmeS thermodynamiques  
Le système est défini comme la portion de l'univers qui fait l'objet de l'étude limitée par une frontière. Le système est séparé du reste de l'univers, appelé "milieu extérieur", par une surface fermée réelle ou imaginaire qui constitue son enveloppe.
Pour décrire thermodynamiquement un système, il faut à la fois :
· Définir le système en délimitant ses frontières par rapport au milieu extérieur.

· Déterminer l’état du système défini par ses variables.

                                                                                                        Surface 

                                       Milieu extérieur

Le système et le milieu extérieur peuvent échanger :
   - De la matière,
   - De l'énergie sous forme de travail ou de chaleur.

I-2-2 Classification des systèmes
Système isolé ne peut échanger ni énergie, ni matière avec le milieu extérieur.                                                  Système fermé peut  échanger de l’énergie mais pas de matière avec le milieu extérieur.                                                                                                  

Système ouvert peut échanger de l’énergie et de la matière avec le milieu extérieur.
	Système   
	Echange Matière
	Echange Energie

	Isolé
	non
	non

	fermé
	non
	oui

	ouvert
	oui
	oui


                            Tableau I.1 : Echange de masse et d'énergie entre le système et le milieu extérieur
	[image: image1.png]





I-2-3 Conventions de signe
 -  l’énergie (travail ou chaleur) reçue par le système est positive

 -  l’énergie (travail ou chaleur) fournie par le système est négative
i-2-4 Etat d'un système, variables et équation d'état
Pour définir l'état macroscopique d'un système il faut être capable de préciser à chaque instant la valeur numérique de chacun des paramètres caractéristiques du système : masse, température, pression, volume,  concentrations des constituants dans les différentes phases, masse volumique, la charge électrique, pressions partielles des gaz dans les différentes phases gazeuses, …etc.
I-2-4-1 Variables d'état  
Les variables d'état sont les paramètres caractéristiques du système qui définissent, à un instant donné, l'état macroscopique d'un système : masse, température, pression, volume,  concentrations des constituants dans les différentes phases, masse volumique, la charge électrique, pressions partielles des gaz dans les différentes phases gazeuses, … etc.  Le choix de ces variables est fonction du problème étudié.

I-2-4-2  Equation d'état 
En général les variables d'état ne sont pas toutes indépendantes dans un système donné, elles sont fonction les unes des autres par une relation appelée équation d'état, ainsi, dans le cas des gaz parfaits, la relation entre les fonctions d'état que sont la température, la pression, le volume et le nombre de moles (autre manière d'exprimer la masse), s'écrit :
                                                      P . V  =  n . R . T

Où :
P est la pression du gaz (variable intensive) exprimée en Pascal (Pa);

V est le volume occupé par le gaz (variable extensive) exprimé en mètre cube (m3);

T est la température thermodynamique (variable intensive) exprimée en Kelvin (°K); 0 °C correspond à 273,15°K;

n est le nombre de moles du gaz (variable extensive);

R est la constante des gaz parfaits, exprimée en joules par degré et par mole (R = 8,32 J.K-1.mol-1).

I-2-5 variables extensives et intensives

( Les variables d'état extensives dépendent de la quantité de matière : la masse, le volume etc. Ces variables           sont additives.

(  Les variables intensives ne dépendent pas de la quantité de matière (P, T,(, fraction molaire, concentration, ..). Contrairement aux variables extensives, les variables intensives ne sont pas additives. Propriétés additives : Si l'on associe deux parties d'un système prises dans le même état :                                 - les variables d'état extensives seront la somme des anciennes.                                                                         - les variables intensives resteront inchangées.

Propriété :

Intensivité (  Extensivité (  Extensif  (exemple : P( V = F( L = Energie )

 
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Remarque :

Il faut limiter la liste des paramètres.

Si le volume V et la masse volumique ( d’un système sont définis, alors la masse m est aussi définie              (m =( V)Seulement deux de ces trois grandeurs sont indépendantes.
I-2-6 Fonction d'état

Fonction dont les paramètres sont des variables d'état. La valeur d'une fonction d'état ne dépend donc que de l'état macroscopique du système. En conséquence, la somme algébrique de ses variations au cours d'un cycle est nulle.

I-2-7   système homogène et hétérogène

( Système homogène : Un système dont la composition chimique et les propriétés physiques sont les mêmes dans toutes les parties du système. Exp : eau sucrée, eau de la mer filtrée.

( Système hétérogène : Un système qui se compose de deux ou plusieurs domaines homogènes. Les domaines homogènes d’un système hétérogène portent le nom de phases. Exp. : huile + eau, un verre d'eau contenant des cubes de glace,

RÉVISION DE MATHÉMATIQUES
1-3    équation différentielle de la thermodynamique
I-3-1  Dérivées  
a- Dérivée d’une fonction à une seule variable : Soit f(x) une fonction réelle, définie dans un intervalle des réels R. La dérivée de f(x) est 
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b- Dérivée partielle d’une fonction de deux variables : Soit f (x, y) une fonction réelle, définie dans une partie de R2, la dérivée partielle de f par rapport à x (y est constant) est comme suit : 
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  ,  même chose pour y, où y devient variable et x est constant :  
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I-3-2 Différentielle :  

On appelle différentielle d’une fonction de deux variables f (x , y ), dérivable dans une partie de R2, la forme linéaire suivante :  
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   Si la différentielle df(x, y) de la fonction f(x, y) satisfait la condition suivante :
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df(x, y) est appelée différentielle totale exacte et par suite, la fonction f(x, y) est appelée fonction d’état, elle dépend de l’état initial et de l’état final et non pas du chemin suivi, on peut écrire :

                                     (f = 
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Exemple: Calculer la différentielle des fonctions suivantes :

· f( x, y ) = 3x2 + xy       ;     f( x, y ) = A xy2
· f( x, y ) = x2 + y2            ;    f( x, y ) = (x – y)/y

les quelles sont D.T.E ( diffé. totale exacte)
.

Exercice :   

Soit une équation différentielle suivante : df = y2dx  +  x2dy

a- Montrer que df n’est pas une différentielle totale exacte.
b- Si  l’état initial est défini par (x, y) = (0, 0)  et l’état final par (x, y) = (1, 1). Montrer que la fonction f(x, y)  dépend du chemin parcouru pendant la transformation : 
· chemin (1) :  y  =  x 

· chemin (2) :  y  =  x2 
· chemin (3) :  x  =  0  et  y varie de 0 à 1 puis  y = 1 et x varie de 0 à 1 
· chemin (4) :  y  =  0  et  x varie de 0 à 1 puis  x = 1 et y varie de 0 à 1              
I-4   Notion d’équilibre et de transformation d’un système :

(  Equilibre thermodynamique : les valeurs des variables d’état  sont les mêmes en tout point du système et n’évoluent pas avec le temps. Donc équilibre thermodynamique est réalisé lorsque l’on a tout à la fois équilibre thermique, équilibre mécanique et équilibre chimique.
· Equilibre thermique : tous les points du système sont à la même température.

· Equilibre mécanique : la pression au sein du système ne varie pas. 

· Equilibre chimique : même concentration en tout point du système.

(  Lorsque le système passe d’un état d’équilibre à un autre état d’équilibre, on dit qu’il y a une transformation de ce  système. Au cours de  cette transformation, au moins une variable change sa valeur. 

	  gaz 

P1,V1,T1                              
	   Transformation 
	  gaz P2,V2,T2 


                                               Etat 1 (initial)                            Etat 2 (final) 

On dit que le gaz se transforme de l’état d’équilibre1 à l’état d’équilibre 2

On distingue plusieurs types de transformations :

a- Transformation cyclique est une transformation qui ramène le système à son état initial.

b- Transformation adiabatique est une transformation sans échange de chaleur avec le milieu extérieur          ( Q = 0).

c- Transformation isotherme est une transformation au cours de laquelle la température du système reste  constante (T = Cte).

d- Transformation isobare est une transformation qui s’effectue à pression constante (P=Cte).

e- Transformation isochore est une transformation qui s’effectue à volume constant (V=Cte).  

Remarques :

**Lorsqu’un état d’équilibre est atteint, il n’y a plus d’échange entre le système et le milieu extérieur.

**Un état d’équilibre d’un système macroscopique est une situation particulière où le système n’échange rien avec le milieu extérieur et où ses propriétés macroscopiques sont indépendantes du temps.
· Principe zéro de la thermodynamique

   Deux corps en équilibre thermique (ont la même température) séparément avec un troisième, se trouvent en équilibre thermique entre eux. Ce principe permet de définir le concept de température.

  Une autre façon de définir ce principe, est de dire que deux corps en équilibre thermique sont à la même température, ce qui satisfait automatiquement le principe zéro de la thermodynamique.
I-5    transformations réversible et irreversible
I-5-1  Transformation infinitésimale
Lorsque les états d’équilibre initial et final sont infiniment proches, on parle de transformation infinitésimale

I-5-2  Transformation quasi-statique

 Pendant une transformation, le système se trouve hors d’équilibre. Certaines variables d’état comme la température et la pression ne sont alors plus définies. Seul un bilan global (dans lequel on compare les valeurs initiales et finales) sera alors possible. Il se peut néanmoins que l’on effectue la transformation très lentement (une suite continue d'états d'équilibre), de telle manière que le système reste à chaque instant infiniment proche d’un état d’équilibre. On parle alors de transformation quasi-statique et on peut définir à tout moment de la transformation l’ensemble des grandeurs d’état.
 Une transformation infinitésimale est, par définition, toujours quasi-statique. De plus, une transformation quasi-statique peut toujours se décomposer en une succession de transformations infinitésimales.

I-5-3  Transformation réversible

 On dit qu’une transformation est réversible (ou idéale) si la transformation repassant par la même suite d’états d’équilibre, mais en sens inverse. Une transformation réversible est donc nécessairement quasi-statique mais l’inverse n’est pas vrai : une transformation quasi statique n'est pas nécessairement réversible.
I-5-4  Transformation irréversible : 
   Une transformation irréversible interdit le retour à l’état initial par le chemin inverse. Ce sont des transformations rapides et brutales hors équilibre. Les transformations naturelles spontanées sont irréversibles ;  évolution se fait  que dans un seul sens (détente d’un gaz des HP vers BP, écoulement de la chaleur des HT vers BT).
1-6   ChAleUr  ET  TRAVAIL  

I-6-1    notion de température et de la quantité de chaleur 

     L’un des paramètres essentiels (paramètres d’état) est la température. La température caractérise l’état thermique du corps. Elle traduit l'énergie d'agitation des molécules.

    Augmenter la température d'un corps revient donc à augmenter l'agitation moléculaire.  

     L’échelle employée est de Celsius. En thermodynamique, la température est déterminée en utilisant une autre échelle appelée échelle Kelvin. La relation entre les deux échelles est donnée sous la forme suivante :        T (K)  =   t (°C)   +  273,15  

     La chaleur est une des formes de l'énergie, sa valeur dépend de la variation de température, la quantité et la nature de la matière.  L’unité de Q est le Joule ou la calorie (J ou cal.).

* Source de chaleur : corps extérieurs au système capable de fournir de la chaleur à température constante

I-6-2  Notion de pression  
  La pression est due aux nombreux chocs des atomes ou molécules sur les parois du récipient. La pression se définit comme une  force par unité de surface.
Unité : Dans le système international, le Pascal (Pa) est l’unité de pression.
  L'appareil qui sert à mesurer la pression d'un gaz s'appelle un manomètre; celui qui sert à mesurer la pression atmosphérique est un baromètre.  

Il existe 3 unités de pression qui servent à mesurer la pression atmosphérique: 

 -  Millimètres de mercure (mm Hg ou cm Hg)  ou Torrs 
 -  Atmosphères (atm.) 
 -  Pascals (Pa) ; kilopascals, hectopascals  
 -  Bars

Relation entre ces unités : 1 atm. = 1.0135 105 Pa  = 760 mm Hg  = 760 torrs = 1.0135 Bars
I-6-3  Travail 

6-3-1 Notion de travail 

C’est une autre forme d’énergie que la chaleur, c’est l’énergie qui intervient dés qu’il y a mouvement d’un corps. Pour déplacer un corps sur une distance L, il faut appliquer une force F (supposée constante) sur ce corps. Dans ce cas, le travail résultant de ce déplacement est :  
                                    F  
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6-3-2 Travail de la force de pression
   
  Considérons un système thermodynamique (gaz) dont une des limites                                 

est une surface mobile (A). Si on note Pext  la pression extérieur                                                
(supposée uniforme ) qui existe à l’extérieur et qui s’exerce sur ce                               gaz    A          F
piston, la force subie par le système et transmise par le piston s’écrit : 
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Le travail de cette force au cours d’un déplacement dx du piston vers l’intérieur vaut : 
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Où on remarque que le volume du système a diminué, sa variation s’écrivant donc :  
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Ce qui permet enfin d’écrire le travail élémentaire reçu par le système sous la forme: 
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P

 : représente la pression extérieure appliquée au système.

Le travail W s’écrit :            
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Remarque :
· Si la pression extérieure reste constante pendant la transformation (transformation irréversible), on peut écrire :

                        W =  –
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· Dans le cas particulier où la transformation est une suite d’état d’équilibre (transformation réversible), on peut remplacer Pext  par la pression du système P.
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· Le travail n'est pas une fonction d'état : lors d'une transformation, le travail reçu par le système ne dépend pas seulement des points extrêmes de la transformation A et B, mais aussi du chemin suivi lors du processus.
6-3-3  Interprétation graphique

La définition même du travail calculé au-dessus trouve son interprétation graphique évidente en remarquant que la valeur de l'intégrale est égale au signe près à l'aire sous la courbe de l'intégrante.
La représentation graphique correspondant au cas précédent s'effectue dans le plan (P, V) et est appelée diagramme de CLAPEYRON. 

En effet, la valeur absolue du travail est donnée par l'aire sous la courbe  P = f (V)  décrite par la transformation du système, le signe étant donné par le sens de l'évolution (Fig. I-   ) 
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10-4  Cas des cycles

Dans le cas d'un cycle, la courbe est fermée et le travail est donné par l'aire intérieure à la courbe, son signe étant donné par le sens de parcours (Fig. 5.4). Si ce travail est négatif, il s'agit d'un moteur.
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FIG. 5.4.
On constante que le travail soit négatif dans le sens des aiguilles d’une montre et positif dans le sens inverse. 
Exercice 1:   Calculer le travail effectué lorsque l'on vaporise une mole d'eau liquide à 100°C sous pression        

                      atmosphérique constante. Les volumes spécifiques du liquide et de la vapeur à 100°C sont  

                      respectivement 1 et 1720 cm3.g-1.                                       Rép : w = -3135 J

Exercice 2 :   Le travail d’un gaz diminue  de 0,7 l sous une pression externe de 25 atm. Quel est le travail  

                       (W) reçu par le système pendant la compression ? Exprimer W en l.atm , J et cal. 

I-11   LOIS DES GAZ parfaits
   Quatre facteurs influencent le comportement d'un gaz: le nombre de moles (n), la pression (P), le volume (V) et la température (T). Pour étudier les relations entre ces quatre facteurs, nous devrons, tout en gardant deux facteurs constants, faire varier les deux autres. Ainsi, nous pouvons étudier: 

11-1 Relation entre le volume et le nombre de moles                                   V(l)

 C'est la loi d'Avogadro: lorsque la température et la pression                                                                                   restent constants, le volume est directement proportionnel                                                                                                      au nombre de moles : V ( n  (  V =  k n ;   k étant  une constante                                                      n(mol)                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                              








              
                                                                                                                                      
11-2 Relation entre la pression et le nombre de moles                           P(kPa)

La pression est directement proportionnelle au nombre 

de moles, lorsque la  température et le volume restent constants : 
P ( n    (     P =  k n ;   k étant une constante
                                                                               n(mol)    
11-3 Loi de Boyle et Mariotte                                                                      
                                                                                                                    P(kPa)                                                                                                                                                       C'est l'étude de la variation de la pression d'une masse de  gaz en                              
fonction du volume à température constante.                                                                   

Les résultats expérimentaux montrent que le produit de la pression par                          hyperbole          

le volume (PV) reste constant, lorsque la température reste constante. 
En d'autres termes nous pouvons dire que la pression est inversement 
proportionnelle au volume, lorsque la température et le nombre de moles                                                  V(l)           restent constants :  PV = P'V' = constante ( 
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11-4  Première loi de Charles et Gay-Lussac ( P et n constants )                  
  Dans cette expérience la pression du gaz reste égale à la pression atmosphérique.  On mesure les volumes en fonction de la température, et l'on constate que le volume est directement proportionnel à la température               T, lorsque la pression et le et le nombre de moles restent  constants :  V ( T , on peut écrire que V = kT    ;   k : Cte 
                                    V                                            Pression P1
                                                                                           P2>P1                   V 
                                                                                                 P3>P2

      - 273,15 °C                                                                 t(°C)                                                                     T(K)
11-5  Deuxième loi de Charles et Gay-Lussac (V et n constants)              P

   En gardant le volume et le nombre de mole de gaz constants et                                                                           en effectuant ainsi plusieurs mesures de la pression  (P) en fonction                                                                 de la température, on constate que la pression  est directement                                                                              proportionnelle à la  température (exprimée en K-1 ) :                                                                                              P  = ( T ; on peut écrire que P = k’ T  ;  k’ : Cte                                                                                          T(K)
11-6  Relation entre ces quatre variables :

     Nous avons analysé trois lois qui décrivent le comportement :

            - loi de Boyle-Mariotte                   V = k/P        ;         T    et   n   constants

            - loi de Charles et Gay-Lussac       V = kT       ;            P    et   n  constants

            - loi d’Avogadro                             V = k n     ;            T    et    P  constantes

 D’après l’une des règles de proportionnalité, si une grandeur est indépendamment proportionnelle à deux autres (et plus de deux) grandeurs, elle est également proportionnelle au produit de ces deux grandeurs. 

Donc les trois lois prennent la forme suivante :
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   Où R est une constante de proportionnalité qui regroupe les autres constantes et qu’on appelle constante molaire des gaz parfait 

	PV = n RT


 est l’équation d’état des gaz parfait

     P : Pression du gaz en atm.

     V : Volume du gaz en l

     T : Température du gaz en degré Kelvin (K) 

        n : Nombre de moles du gaz 

     R : Constante des gaz parfaits (0,082  atm.l/mol.K )

La plus part des gaz obéissent assez bien à cette équation lorsque : 

· faible pression (inférieure à 101 kPa )  (  ( ( 0

· température élevée (plus loin du point d’ébullition) 

· interaction se limite aux collisions.   

11-7  Conclusion :   

Définitions d'un gaz parfait

Définition d'origine macroscopique : Un gaz parfait est un gaz qui satisfait rigoureusement aux trois lois de Boyle-Mariotte, Gay-Lussac et Charles.

Définition d'origine microscopique : Un gaz parfait est constitué de particules ponctuelles : 
- Sans interaction entre les molécules (énergie potentielle EP = 0) 
- Leur taille est supposée nulle. 

- Ceci suppose que l'on ignore les chocs intermoléculaires et que seuls les chocs sur la paroi du récipient est   à prendre en compte.

Exercices : 

·     Un échantillon  de gaz, H2, occupe un volume de 8,56 l à 0°C et à 152 kPa. Calculer le nombre de            

       moles de H2 dans cet échantillon ?                                                                                   Rép : 0,57 mol.

· A une pression constante, on élève la température d’un volume de 3,8 l de Méthane de 5°C à 86 °C. Calculer le volume final.                                                                                                        Rép : 4,9  l  

· On élève la température d’un échantillon qui contient 0,35 mol. D’Argon de 13 °C à 56 °C et sa pression de 568 torrs à 897 torrs. Calculer le changement de volume qui en résulte.                        Rép : ∆V=-3 l 
· Un réservoir en acier contient 150 mol. d’Argon, à 25 °C et à 7,5 MPa, après avoir utilisé une certaine quantité d’argon, on note que la pression est réduite à 2,0 MPa et la température à 19 °C. Quelle masse d’Argon reste-t-il dans le réservoir ?     
11-8 LOI DE DALTON  (Pressions partielles)
     La pression totale qu’exerce un mélange de gaz contenant plusieurs constituants gazeux comme l’air, enfermé dans un contenant est égale à la somme des pressions que chaque gaz exercerait s’il était seul dans ce contenant, on peut exprimer cet énoncé, connu sous le nom de la loi des pressions partielles de Dalton. 
            Ptot  =  P1  +  P2  +  P3  +  …….   ;    P1,  P2,  P3, .... sont les pressions partielles

   En supposant que chaque gaz soit un gaz parfait, on peut calculer la pression partielle de chacun d’eux à partir de le loi des gaz parfaits ; ainsi
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Où   
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 est la somme des nombres de moles des différents gaz       

Le rapport entre la  PT   et  Pi  conduit à :
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Xi est la fraction molaire : nombre de moles d’un composant / nombre total de moles présentes dans le mélange

Exemple :   
  On mélange dans un contenant de un litre 3 moles de dioxygène, 1 mole de diazote et 2 moles de dihydrogène,  Calculer la pression de chaque gaz , sachant que la pression totale du mélange est 600 kPa.                             Rép : P(O2)  = 300 kPA ;  P(N2)  = 100 kPA ;  P(H2 ) = 200 Kpa

11-9 Masse volumique et densité des gaz parfaits 

Soit ρ = m/V la masse volumique. On obtient   
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On appelle densité d’un gaz le rapport de la masse d’un certain volume de gaz sur la masse du même volume d’air pris dans les mêmes conditions de pression et de température. 
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I-2 ETAT DE LA  MATIERE 

  La matière est définie comme étant tout ce qui occupe un espace et possède une masse. Elle existe en trois états : 

- l'état gazeux;

- l'état liquide;

- l'état solide.
( Dans l'état gazeux les particules constitutives, considérées comme indépendantes les unes des autres, sont animées de vitesses de translation relativement élevées, désordonnées et fonction principalement de la température; les directions de déplacement et les vitesses instantanées changent au gré des collisions : on peut dire en schématisant que l'état gazeux donne une bonne image du désordre moléculaire. 

Un gaz occupe tout le volume qui lui est offert : il ne possède pas de forme propre et prend celle du récipient qui le contient.  
( A l'état liquide les particules constitutives sont animées de mouvements désordonnés, mais beaucoup moins rapides et moins amples que dans les gaz. Des forces de cohésion attractives maintiennent les molécules serrées les unes contre les autres : ce sont les forces de Van der Waals (interactions par dipôles électrostatiques permanents ou instantanés), ou des liaisons faibles comme les liaisons par pont hydrogène

Un liquide possède un volume défini mais aucune forme précise ; il prend la forme de ce contenant.
( A l'état solide les atomes (ions ou molécules) ne se déplacent pas de manière indépendante et aléatoire mais vibrent autour de positions d'équilibre fixes : ils occupent des positions définies réparties régulièrement dans un réseau cristallin. 

Un solide possède un volume défini et une forme propre.
comparaison entre les trois états
Le tableau suivant permet de comparer les propriétés des gaz avec celles des solides et des liquides 


	PROPRIÉTÉS
	ÉTAT SOLIDE
	ÉTAT LIQUIDE
	ÉTAT GAZEUX

	Propriétés mécaniques
	Dureté, Résistance,Malléabilité
	Fluidité
	Compressibilité,  
Expansibilité, Élasticité

	Diffusion
	Aucune
	Faible
	Grande

	Dilatation
	Très faible
	Limitée
	Très grande

	Masse volumique
	Entre 0,5 et 22 500 g/cm3
	Entre 0,5 et  13,6 g/cm3
	De l'ordre de 10-3 g/cm3

	Miscibilité
	Les solide ne sont jamais  
miscibles. 
	Certains liquides sont miscibles.
	Les gaz sont toujours sont miscibles

	Energie
	Faible 
	Intermédiaire
	Grande

	Entropie (désordre)
	Faible
	Intermédiaire
	Grande

	Mouvements moléculaires
	Principalement la vibration
	Un peu de vibration, de rotation et de translation
	Principalement la translation

	Forme
	Définie
	Indéfinie
	Indéfinie

	Volume
	Défini
	Défini
	Indéfini


I-3  Changement de phase
 Lorsqu’un système n’échange que de la chaleur avec le milieu extérieur, cela peut se traduire : 

· Soit par une modification de sa température ;

· Soit par un changement de phase qui se produit à température constante.
 Donc on appelle changement de phase le passage de la substance d’un état à un autre état. 

                                                           Sublimation


                                              Fusion
                                 Vaporisation

	    Vapeur

	    Solide

	    Liquide



   Solidification                        Condensation

Condensation à l’état solide

I-4  CORPS SIMPLE, CORPS COMPOSE  ET  MELANGE
( Un corps simple est constitué de molécules toutes identiques constituées elles-mêmes d'une seule catégorie d'atomes, d'un même élément chimique comme l'oxygène de l'air constitué de molécules O2.

( Dans un corps composé les molécules, toutes identiques, comportent au moins deux éléments chimiques différents comme l'eau de formule H2O.
( Un  mélange est un échantillon de matière dans lequel on peut trouver des molécules différentes. 
   Si propriétés restent identiques en tout point du mélange, par exemple dans l'air enfermé dans un ballon, le mélange est homogène  dans le cas contraire le mélange est hétérogène. 
Etude  CINÉTIQUE DES GAZ
Les gaz sont constitués de MOLÉCULES (ou D'ATOMES pour les gaz rares), qui pour un gaz donner ont les mêmes masses et les mêmes dimensions. 

• Les molécules d'un gaz se déplacent à de très grandes vitesses. Elles sont très éloignées les unes des autres           et les liaisons qui les unissent sont relativement faibles.                                                                                               • La pression  d'un gaz est proportionnelle au nombre de collisions moléculaires.                                                     • Puisque les molécules sont en mouvement, elles  possèdent une énergie cinétique : 
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• A un instant donné, les molécules d'un gaz n'ont pas toutes la même énergie cinétique. On peut définir pour l'ensemble des molécules une énergie cinétique moyenne. Cette énergie cinétique moyenne est fonction uniquement de la température : Plus la température augmente et plus  l'énergie cinétique moyenne augmente: 
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Où k est la constante de Boltzmann
• Les chocs entre molécules d'un gaz sont parfaitement  élastiques : Il n'y a pas de pertes d'énergies dues aux frictions, collisions ou chocs. 

• Au zéro absolu (-273° C) les molécules d'un gaz sont  immobiles. Par suite l'énergie cinétique des molécules et la  pression du gaz sont nulles. 

11-10  Conditions normales de température et de pression 

     La nécessité s’imposa, aux physiciens et aux chimistes, de comparer les volumes de gaz participants aux processus physiques et chimiques. Pour être valables, ces comparaisons doivent se rapporter à des conditions identiques de température et de pression. On a arbitrairement adopté une température de 0 °C (273 K) et une pression de 1,0 atm (76 cm Hg) comme conditions normales de température et de pression.      

I-12 Coefficients thermoélastiques

Pour obtenir l'équation d'état d'un fluide, on fixe un des paramètres d'état et on étudie les variations d'un autre paramètre d'état en fonction du dernier restant. Ainsi, on définit : 
12-1  Le coefficient de compressibilité isotherme   ( T 

Considérons un gaz que nous allons comprimer à température T constante :

Si l'on fait passer la pression de P à  P + (P (( P > 0), le volume passe alors de VI à VF tel que VF = VI + ( V où (V < 0.
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 On peut définir un coefficient de compressibilité moyen par : 
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Pour que ce coefficient soit positif, on introduit le signe " ( " pour tenir compte de la diminution du volume quand la pression augmente.

On divise par le volume pour que ce coefficient traduise la propriété d'un matériau et non d'une quantité particulière de ce matériau. 

Pour une transformation infinitésimale telle que (P ( 0, on peut définir le coefficient de compressibilité isotherme :   
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Ce coefficient permet d'accéder à la variation relative de volume   
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   sous l'effet d'une petite variation de pression (p à température constante.  Ce coefficient est assez petit et s'exprime en Pa-1.

12-2  Le coefficient de dilatation à pression constante  ( 

Si, à pression constante, on augmente la température de T à T + (T, le volume augmente de V à V + (V.

On définit le coefficient de dilatation à pression constante : 
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                   Unité : K-1
Il traduit la variation relative de volume sous l'action d'une élévation de température :                                      
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          à pression constante

12-3  Le coefficient de compression isochore ( 

A  V = constante, si la pression passe de P à P + (P sous l'action d'une élévation de température de   T  à             T + (T, on peut définir le coefficient de compression isochore :   
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L'accroissement relatif de pression à volume constant s'exprime par :
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12-4  La relation entre les coefficients thermoélastiques :

Soit une fonction d'état telle que f(T, V, p) = 0 , sa différentielle s'écrit : 
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Si T = constante :           
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         d’où                
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Or  
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       à température constante.                 
On en déduit donc que :  
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       par définition du coefficient de compressibilité isotherme.

De même si le volume V est constant, on montre pareillement que :
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     par définition du coefficient de compression isochore.

Poursuivons le raisonnement avec la pression constante :    
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    par définition du coefficient de dilatation isobare.
Si l'on effectue le produit des dérivées partielles des variables d'état, on obtient : 

                 
[image: image60.wmf]V

P

V

V

f

T

f

T

f

P

f

P

f

V

f

T

V

P

T

V

P

T

T

P

V

P

V

P

V

T

V

T

P

T

P

V

T

×

×

×

×

×

-

=

-

=

¶

¶

¶

¶

×

¶

¶

¶

¶

×

¶

¶

¶

¶

-

=

¶

¶

×

¶

¶

×

¶

¶

a

b

c

1

1

1

,

,

,

,

,

,


D'où finalement la relation entre les trois coefficients thermoélastiques :      
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Pour une pression donnée, il suffit donc de connaître deux de ces coefficients pour en déduire le troisième.

MÉLANGE IDÉAL DE GAZ PARFAITS

Notion de mélange idéal : Expérience de Berthollet

Deux gaz sont mis en contact à l'ouverture du robinet. Ils diffusent l'un dans l'autre sous l'effet de l'agitation thermique (chaos moléculaire).
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Pendant cette diffusion, la pression ne change pas. On dit que le mélange est idéal. Les molécules des deux gaz s'ignorent mutuellement (absence d'interaction). Cela n'aurait pas été le cas si l'on avait choisit NO et O2 !

Système
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