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Chapitre I : Thermodynamique des systemes ouverts

La thermodynamique est la science qui étudiée I'échanges d’énergie et la matiere entre les
systemes, ou entre les systemes et le milieu extérieur, lors d’une transformation de la
matiere.

Un systeme thermodynamique est une portion de |‘univers ou |'espace délimités par une
surface, que l'on isole du reste de l'univers. C’est une zone qui peut effectue des échanges
avec le milieu extérieur.

Trois types des systemes thermodynamique

Ouvert: échange de matiere et de énergie avec le milieu extérieure
Fermé: échange uniquement I'énergie avec le milieu extérieure

Isolé: néchange ni I'énergie ni la matiere avec le milieu extérieure




| >+ ...
< o Milieu extérieur
Echanges
Parametre intensif : Sont les variables indépendantes a l'étendue de la phase comme

température, force, pression, vitesse, concentration,

Parametre extensive : Sont les variables proportionnelles a |I'étendue de la phase comme
longueur, masse, volume, charge électrique, capacité calorifique.

Fonction d’état : C’est une fonction qui déponde juste de |'état initiale et I'état finale et

indépendant de chemine suivi.
L'énergie interne (U), 'enthalpie (H) et I'entropie (S) sont des fonction d’état

Le travail (w) et la quantité de chaleur (Q) sont pas des fonction d’état .



Les différents types de transformation:

Transformation isobare: transformation dans la quelle |la pression du systeme reste constant
au coure de la transformation.

Transformation isochore: transformation dans la quelle le volume du systeme reste constant
au coure de la transformation.

Transformation isotherme: transformation dans la quelle la température du systeme reste
constant au coure de la transformation.

Transformation adiabatique: transformation dans la quelle le systeme ne change pas la
chaleur au milieu extérieure.
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entrée
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La masse reste constante on fonction de temps

Le débit massique Dm et la quantité de matiere en fonction du temps b.. ="iﬂ—T
Dans une régime stationnaire La quantité de matiere égale quantité de matiere sortie
dme = dms

Donc Dme = Dms
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Q
. . o entrée r——————————— /
L'application de la premiere principe de la dme — L, /{’ w
— I
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thermodynamique montre que U. | 1|
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Systeme ouvert
UE}' fﬁ'?‘{.t + dt} = Ug}.am; + U,
Usy fer(t) = Usy puw + Us U, = dm .u,
U, =dm.u,

d U.E-‘_y fer = U, — U,

dUsy fer = dm. Ju]g
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Potentielle chimique

Le potentiel chimique d’une constituent dans une phase donnée est une fonction
d’¢tat. Il définit le changement de I'¢énergie de Gibbs lorsque le nombre de
particules d'un composant correspondant est modifié. Le potentiel chimique du i®™®
composant d’un systeme est la dérivee de tout potentiel thermodynamique divisé

par la quantité (Ie nombre de molécules) de cette composante,

e oG (T. p.n)
on
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Pour n moles de corps pur, la variation d’enthalpie libre

dG = VdP - SdT

Dans une mélange a plusieurs constituant

4G =-S.4T + V.dP + p.dn s =(G), o+ (5 ) o () o

dG = Z Ldn, G = n .
,, 3

(identité d’Euler)

Le potentiel chimique ¢*d’un corps pur (constituant physicochimique unique du systéme
ctudi€) est défini comme la dérivée partielle de la fonction enthalpie libre G* de ce corps
pur, relativement a la quantité de maticre
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En peut exprimer la variation de potentielle chimique d’un corps pure avec différents

¢quation d’¢tat U (énergie interne) et H (enthalpie)

dU ="1'dS — pdV + pdn p:( aU)
an SN
dH =T.dS *V .dP+p .dn . =£’E)H ]
A
S .p

Pour étudier la variation du potentiel chimique avec la tempeérature et pression, 1l faut calculer
la dérivée partielle du potentiel chimique par rapport a la température et pression

) (222 ]) -z (2 (2= ) -(Z)
) 3] &) 23] ) R

L
AT.p : ~
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(a],l‘ # * (E)V* . *
= | ==S.(T, i - - * =
- ) ~(T.p) Aw*=~[S" (T,P)dT S Ap*=[V_.dP
Potentielle chimique pour un gaz parfait
(T, P)=n(T,P,)+ RT lnII: p*(T, P) = u°(T) +RTln(§)

Potentielle chimique pour un mélanges gazeux

(T, P) = po(T) + Rnn(%). n, =p)(T)+ RT]n%+ RTInx;,

Potentielle chimique pour un solide ou un solvant

2 = 42(0) + K[ 2
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activité, d'une espece chimique exprime I'écart entre les propriétés de cette espece
pure ou dans un mélange reéel et les propriétés de cette méme espece dans un état

standard a la méme tempeérature. La notion d'activité chimique est surtout employee
pour les phases liquide et gaze.

wi = p2(T) + RTnay

Pi

gaz parfat ai.—, pression partielle en bars
7
solute a; = C—EI concentration en mall ™
N
solvant ou hquide pur, ou solide a; = 1




Chapitre 2 : Les équilibres chimiques

L’eéquilibre, une systéme est dit en état d’équilibre chimique les quantités de

matiére des réactifs et des produits présenté dans le systeme restent constante

en dehors de toute intervention de I'extérieure

il y a équilibre entre deux réactions. Les vitesses des deux réactions étant identiques

L'équilibre chimique est un équilibre dynamique les réaction de sens direct (1) et
indirect (2) continuent a évoluer de méme vitesse en fonction du temps
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Equilibre homogene, Tout mélange qui
resulte en la formation d'une seule
phase solide, liquide ou gazeuse ( les
réactifs et les produits de méme phase)
les substances sont: toutes a [I'état
gazeux, ou a l'état liquides ou a I'état

Equilibre héetérogene, Tout meélange qui

conduit a la formation d'un équilibre
chimique ou il y a au moins deux phases
différentes.

-Le milieu est constitue de gaz et de
solides, ou de solides et de liquides, ou de

solide.

Etat Gazeux :

H, + %2 07 —» H>0 a 1000°C
Etat liquide :

CH3COOH + C2HsOH === CH3;COO0C:zHs + H>0

Solution:
NHs; + H20O — NHs* + OH a 25°C

gaz et de liquide ..

Mélange gaze et solide :
NH4HS (s) z===== NH3; (g) + H2S (9)
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L oi d’action des masses

Un systeme réactionnel, soumis a une réaction chimique on équilibre , L'équilibre est

défini par une grandeur thermodynamique appelée constante d'equilibre K donnée
par la loi d’action de masse :

a est l'activite des éléments
K, sans unité et ne depond que de la température

d

cC+ dD l K, ag . a(i; (produits)

aj .ag reactifs

aA+ bB

Lorsque I'équilibre chimique est atteint enthalpie libre AG(T) =0

ac d

AG )= —RTLn ool AGr)= —RTLnK,
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K, depend uniquement de la tempeérature, K, (7).

K, est sans unités

Pour les gaz parfaits, 'activité est égale a la pression partielle du gaz (a—p)
dou K, =K,

Pour les solutions diluées l'activité est égale a la concentration de la solution
K, =K,

Pour les solides purs 'activité (a) est égale a 1

Pour les solvants l'activité (a) est égale a 1
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Equilibre homogene en phase liquide

1 CH;CO0H ;) + 1 C,Hs0H ;) 1 CH3C00C,Hs ) + 1H,0

11 liquide pur
a 1
K,=K, = CH3C00C,Hs CcHscooc,Hs

1 1 K,=K, =
AcH3;c00H - Ac,Hs 2 gz

1 1
Ccuscoon - Cc,Hsg

Equilibre homogene en phase Gazeuse

1N2+3H2 R 2 NHs

aNH3 .

K,=Kp=

ey ., . ay,l.a yy,!
Equilibre héterogene ? 3 Py

3Fe (s) + 4 H,0 (g) = 1Fe;0, (s) + 4 H, (9)

1 solide P, 4

4
Ka:'aH4 Ka:Kp:_z_PH -
20 H,0
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Effet de la Température sur la constante d’équilibre

La constante d'équilibre K, a une relation direct avec la température

AG py= AH, — TAS,= —RTLn K,

!

d(Ln K,) _ dAH,
dT RTZ2




Chapitre 2 : Les équilibres chimiques

déplacement d’équilibre

aA+ bB cC+ dD

‘ AG
Atequilbre  AG° ;)= —RTLnK, HEEEEp K, = - RgT)

Si on a une variation dans la valeur de K, varie, le systeme est on d’hors
d'equilibre (n’est plus en équilibre). Il évolue pour atteindre un nouvel équilibre.
Les facteur influencent sur le déplacement de I'équilibre sont:

 Température T,

* Pression totale P ou Pressions partielles

« Concentrations




Chapitre 2 : Les équilibres chimiques

affinité chimique

Laffinité chimique (A) de la réaction est par définition 'opposé de I'enthalpie
libre de réaction ArG.

A(TBY= ~0r6 (TRH= (5

L'affinité chimique est une fonction d’état. L'affinité chimique standard AO est la valeur
de I'affinité chimique lorsque tous les constituants sont dans leur état standard.
Elle ne dépend que de la température et

A (T) =-4ré® (T)
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Condition d’évolution d’'un systeme
A(TBEAE> 0 ArG (TP dAE< O

Condition d’équilibre d’'un systéme

A(TRY=0 ATG (TPY =0
Sens d’évolution d'un systéme

A(TE> 0 ArG (TP <0  dé> 0 évolution spontanée dans le sens 1 (sens
direct)

A(TE) <0 ArG (TPE>0 dé< 0 évolution spontanée dans le sens 2 (sens
indirect)



Chapitre 2 : Les équilibres chimiques
Loi de Le CHATELIER

Soit un systeme en équilibre. Lorsque I'on modifie un des facteurs de I'equilibre  (
T,P,C) , le systéeme évolue dans le sens qui tend a a cette modification.

Effet de la température sur I’équilibre

« Lorsque on , I'équilibre se déplace dans le sens
endothermique, (le sens ou AH,. est Positif).
* Lorsque on , I'équilibre se déplace dans le sens

exothermique, (le sens ou AH,. est négatif).

Exemple Lorsque on I'’équilibre se déplace
dans le sens 1

aA+ bB AH, >0 cC+ dD ‘ Lorsque on I'équilibre se déplace
- dans le sens 2

AH, <0
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Effet de Ia pression sur I’équilibre

Lorsque on augmente pression, le systeme évolue pour démunissions de se pression ,
c'est-a-dire le sens qui diminue le nombre de moles de gaz

1N2(g) + 3 H2(g) —— 2 NHz(g)

4 mol 2 2 mol

Lorsque on augmente la pression totale I'équilibre se délace dans le sens 1
Lorsque on diminue la pression totale I'équilibre se délace dans le sens 2

Effet des variations de concentration et la pression partielle

Lorsque on augmente la concentration ou la pression partielle d’'une constituants , le
systéme évolue dans le sens qui consumeé cette constituant ajouté

1N2 () + 3 H2() ;.:» 2 NHs3 (g)

Lorsque on augmente la pression partielle de N2 au de H2 I'équilibre se délace dans le sens 1
Lorsque on diminue la pression partielle de N2 au de H2 'équilibre se délace dans le sens 2 .
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Relation entre K, et K.

Soit I’équilibre suivante: aA+ bB cC+ dD
d
o as .al . PS. . P4 o cs.cé
a= La b P~ pa pb C™ ce b
A" B A" T'B A B
n; ) _
Etcomme C;= Vl et P,V =n,RT mmmmpP; = %RT mmm) Pi = CiRT
CRT ¢ .C%RT ¢ cs.c2
_ K, = “¢=CRT (d+c)—(a+b)
P C%RT ®. CBRT?D P Ch
Kp=KCRTA" Am=(d+c)— (a+b)



Chapitre 2 : Les équilibres chimiques

Relation entre K,, et K,

Soit I’équilibre suivante: aA+ bB cC+ dD
P . P§ L™
P PG Ph a7
X: = & C. = n;
Et comme X n, et (=7
P; cpc.xip?
Avec la loi de Raoult P; = X;P mmmm) X; = — ) K, - T
A *“*B
_ An X< x4
K, = KxP Ky = —€7C An = (d+¢)— (a+b)

x4, xb




Chapitre 2 : Les équilibres chimiques

degre de libertée

Le degré de liberté ou le variance représente le nombre des facteur indépendant qui
pouvant décrire le systeme

la variance est déterminée par la relation de Gibbs
V=n+2-r-¢@

n : le nombre de constituants

r . le nombre de relation qui lie les constituants
@ : le nombre de phase

2 : le nombre de facteurs physiques qui

Tout les gaz= 1 phase; chaque solide= 1 phase; chaque liquide= 1
phase .
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Exemples

AgCl (s) —m— Ag* (aq) + CI- (aq)
v:n_r—(p+2 V=3-1-2+2 V=2

la connaissance de deux parametres suffit a connaitre les proportions
de I'équilibre (T, concentration de Ag* et CI-)

FeO (s) + CO (g ) Fe (s) + CO, (g)

V=n-r-¢+2 V=4-1-3+2 V=2

la connaissance de deux parametres suffit a connaitre les proportions
de I'équilibre (T, P)
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Le gaz parfait

Nous appellerons gaz parfait (ou gaz idéal) un fluide a I'état gazeux dont
le multiple de la pression et du volume, PV, reste proportionnel a sa
température. La constante de proportionnalité est nommeée constante du
gaz, et notée R ; elle dépend de la nature du gaz.

P.V=nRT

P : la pression (Pa),
V : le volume (m?3),
T : la température (K),

R : la constante du gaz considéré (J K-! mol!).
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Les gaz parfaits obéissent aux lois suivantes :
Loi de Boyle - Mariotte

a temperature et masse constantes, le produit de la pression par le volume du gaz est constant
P.V = Cte

Loide Gay - Lussac

sous pression constante, le volume d'une masse de gaz donnée est proportionnelle a sa

tempeérature absolue : V =V TL ouVy estle volumedugaza To=273,15K

Loi de Charles ’

a volume constant, la pression d'une masse de gaz donnée est proportionnelle a sa

température absolue: P = P TL ou PO est la pression du gaz a To=273,15 K.
0

Loi d'Avogadro

dans les conditions normales de pression et temperature tous les gaz parfaits pris occupent le
méme volume. Vm =22, 414 L. .
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Mélanges de gaz parfaits

On appelle fraction massique du g; i®™e gaz faisant partie du mélange le rapport
de sa masse m; a la masse m de tout le mélange.
m; m;

— N

gdi =

On appelle fraction molaire X; du i°™e gaz le rapport du nombre de moles de ce gaz
par le nombre total de moles du mélange.
n; n;

X, =—=
N
n M

On appelle volume partiel Vi du i*™ gaz du mélange le volume occuperait ce gaz par
rapport au volume totale du mélange:

v.o=Vio Vi _ 4y
N D . /£ l .
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Echange de travail et de chaleur

Le travail échangé entre un systéme et le milieu extérieur résulte des forces extérieures
appliqguées au systeme. Le travail élementaire : S T

le travail échangé entre un gaz parfait et le milieu extérieur résultant des forces de

pression. On montre que :
Ow = - Pext dV

L’energie interne.
Le premier principe de la thermodynamique relie la chaleur échangée par le systeme

au travail et a la variation de I'énergie interne AU de ce systeme

L'énergie interne U est une fonction d’état
dU=30W+5Q mmmm) AU=W+Q
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Application du premier principe
Transformation Cyclique

Au cours d'une transformation cyclique, le systéme revient a I'état initial.

AU,

)+ W,
AU=UA—>B‘|'UB—>A— AU =U, +U, /_\

A B

AU = (Q+Wq) + (Q,+W4) avecQ,=-Q, etW,=-W,

/\.(,/1

AU

|
(e
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Transformation Adiabatique

Au cours d'une transformation adiabatique, un systeme ne peut pas échanger
de chaleur avec le milieu extérieur (§Q = 0) :

dU =0w+6Qctd5Q=0dance dU = éw

Pour une transformation adiabatique réversible d'un gaz parfait. On montre que PV?Y = cte

Transformation isochore.

D'apres le premier principe, une variation ¢lémentaire dU de U s'écrit :
Et comme dU = 8w + 8Q et lorsque V= Cte dance W=0
alors

dU =6Q AU = Q = nc, AT
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Transformation isotherme

Au cours d'une transformation isotherme la température T=Cte dance I'énergie

interne est nul
dU = mc,dT =0 — W=-Q

Enthalpie d'un gaz parfait

Lorsque Un systéme subit une transformation isobare le systeme passe d'un
état d'equilibre interne (1), ou sa pression P, est egale a P_, , a un état
d’équilibre thermodynamique interne (2), ou sa pression P, est de nouveau
égale a P, . la variation d’énergie interne donner par la relation

dU = éw + 6Q 6w=—fPexth:>w=—(P2V2—P1V1)
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AU=U2—U1=W+ Qp

AU=U, —U; =—=(PV, —PV) + Q) ) Qp=(U2+P2V2)—(U1+P1V1)

Qp — (U2+P2V2)_(U1+P1V1

Cette transformation particuliére nous améne a définir une nouvelle fonction
d’'état pour le systéme : la fonction enthalpie H.

Fonction enthalpie : H =U + PV.
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Fonction enthalpie : H=U + PV.

H=U+PV mmm) dH=dU+PdV+V dP

"dH=dU+PdV+VdP
dU=6Q + W

< 60=C.dT+hap | ™= dH=C,dT+(h+V)dP

W =-PdV D
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Calcul la coefficient h pour un gaz parfait :
av . _ oV nR .
h,‘p‘-“ = =T (W) . et PV =nRT ‘ hipry = -T (W) . =-T (T) = -1

dH = Cp(PT) dT + (h,:p.']‘] + 1) dP avec h[p.';'J =-V

dH = Cp(pT ) d T

A priori H est donc une fonction des variables P et T. Montrons que Cp(P;T ) ne

dépend que de la variable T pour un gaz parfait
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Calcul de la dérivée partielle de Cp

Pour un gaz parfait :
(5), = (7). e (),
@), -alH- (5E), =

C, (P,T) ne dépend pas de la variable P
pour un gaz parfait. dH = cpipydT
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un gaz vérifie la 2emme loi de Joule si sont enthalpie ne dépend que de la

température :

Ty
Hp — Hy = / CP(T) dT
¥

Si CP(T) ne dépend pas de la température
Hp — Hy = cp (T — Th)

Chaleurs massiques pour les gaz parfaits

Pour les gaz parfaits monoatomiques cp =

4

| O
P~ ]
2
[

o] GO
=
<
[l

| =1

Pour les gaz parfaits diatomiques Cp =



Chapitre 3 : Les corps pur

Entropie d'un gaz parfait (S)

La seconde loi de la thermodynamique dit que lorsque des processus (réels)
irreversibles se produisent, le désordre dans I'environnement systeme augmente.
La mesure du désordre dans un systeme est appelee entropie

Le changement d'entropie d'un systeme lorsqu'il se déplace dans un processus
infinitésimal entre deux états d'équilibre est

_9%0

ds T

dQ est la chaleur transférée dans un processus réversible entre les deux états
initiale et finale
Le changement d'entropie d'un systeme a mesure qu'il passe d'un état initial a
un état final par la relation

T(]LS_(SQ) :0
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Pour toute transformation irréversible d’'un systeme ferme, T(/S—O‘O |

Pour savoir si un procédé est spontané, il faut connaitre les

variations d’entropie qui ont lieu a la fois dans le systéme et dans le
milieu extérieur.

dS=0: pour qu’une transformation quelconque puisse se produire.
dS=0: le processus est réversible (equilibre)
dS>0: le processus est irréversible (spontane)
dS<0: le processus est impossible (ne se fait pas)
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L'entropie d’'un gaz parfait s’obtient directement de I'expressions de I'énergie interne

TdS-60=0
dU=6W+ 6Q
6Q=dU-8W mmm) 7ds=du+pdv=c,dTl +pdv
dU=C, dT l
ds = (‘1-(1% + ?dl‘ = C\,dTT + Rd\_\

4

= dT V)

§» — §1 = cyv— + RIn—
T y

o1 Vi
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Semblablement  JdS-00 =0 I'ds=dh-vdp = deT -vdp
2 - ) drr v dT dp
S — §1 = ‘[] Cp |7T — R 1In }[n—: _ ds = CPT — ?tll? = Cp? - RF

Avec I’approximation de chaleurs massiques constantes, ces deux expressions

s’integrent analytiquement T, V
§S»— 8 =¢,In—+ RIn —

T] V1

T 7~

S — 8§ =CpIn—=—RIn s

I Pi

S1 I’on tient compte des variations des chaleurs massiques avec la température, on peut
calculer une fois pour toutes les intégrales et les tabuler en fonction de la température

¥ : 5
LT = L- Cf’d—rT —> S:-Sl:SO(Tg)—SO(TH—RIIlﬁ)—.
- O ]
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3¢me principe (ou principe de NERST)
Enoncé : L’entropie de tout corps cristallisé pur, pris dans son état allotropique le plus

stable, est nulle en 0°k absolu.
S°0°k)=0

L’enthalpie libre d’un gaz parfait (G)

Considerons une transformation effectuce a la température T et a pression constante P. On
suppose ici que le travail n’est di qu’aux forces de pression . Soit Qp la chaleur mise en jeu
par le systeme. Comme la pression P est constante, la variation d'enthalpie du systeme est
¢gale a la chaleur mise en jeu

AH,, =Qp



AH,, =Qp

Pour un gaz parfait

G

—

=H-TS

Chapitre 3 : Les corps pur

AH,y
T

|

dH = §Q + VdP
5Q =TdS

=) (G=H-TS

m=) dG =dH -SdT -TdS

} dH=TdS +Vdp )

dG = VdP - SdT

|

L

!

dG:(ﬁJ dP+(6G

oP oT

| aT

P
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Relation de GIBBS-HELMHOLTZ

De la méme fagon on peut tirerde G=H-TS ==) (T, = % — S
2(GY] _ H
Relation de Gibbs -Helmholtz pour une substance a_T(T p T2

Relation de Gibbs- Helmholtz pour un réactif en transformation chimique

)=
T\ T Jlp T?
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Le gaz réel

il est bon d'utiliser la loi des gaz parfait pour effectuer des calculs de gaz.
Cependant, I'approximation donne une erreur considérable a tres haute pression,
pres du point critique, ou pres du point de condensation d'un gaz. Contrairement
aux gaz parfaits, un vrai gaz (gaz réel) est soumis a:

Les forces de Van der Waals

Effets de compressibilité

Effets thermodynamiques hors équilibre
Capacité thermique spécifique variable

Froduit BV

Le produit P V tend a croitre au fur et a mesure que
la pression croit. Pour un gaz reel la déviation par
rapport a la loi de MARIOTTE croit soit avec

I'augmentation de la pression, soit avec la
diminution de la température
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Equation de van der Walls

L'équation de van der Walls modifie la loi des gaz parfaits prenant compte Ia taille
finie des molécules ainsi que les forces de cohésion (attractives) entre celles-ci.
decrire le comportement d'un gaz reel plus préecisement que le modele des gaz
parfaits,

le volume réellement disponible dans une systeme egale le volume toutale de
systéme on élimine le volume occupé par les molécules elles-mémes (b). , (b)
étant le volume réel des molécules, Le volume disponible devient égale a (V — b)
ce que 'on nomme aussi le covolume. Le produit PV devient donc :

P(V-b) =7nRT wmp |P(Vm—b)= RT

Pour tenir compte de ces interactions entre les molécules gazeuses, VAN DER
WAALS a introduit une correction au terme P de I'équation de BOYLE-MARIOTTE

sous la forme P+a/V?



la loi de VAN DER WAALS sous la forme :

Pour une mole, la loi devient :
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(P+a/V?)(V-b) = nRT

(P+(a/Vmd))(Vm —b) =R T

Parameétres(a et b) de I'équation de VAN DER WAALS

Gaz a (bar litre? mol %) || b (litre mol™)
H, 0,244 0.0266

0, 1.36 0.0318

Ny 1.39 0.0391

Co 1.49 0.0399
NH; 4,17 0.0305
H,0 5.46 0,0318
CO; 3.59 00427
CH, 2.25 00428

Comparaison entre le model des gaz parfait et gaz réel

P’““‘E‘I:‘E:E;"“’é’“ Pression idéale e s
hvdrogene
30 48,7 50,2
15 123 13,7
100 95,0 1008
gaz carbonique
30 37,0 495
15 02.3 133
100 1335 95.8
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Le point critique

d'un corps pur est I'unique pression(Pc) et 'unique température (Tc) au-
dela desquelles il n'y a plus de distinction possible entre liquide et solide.

Les coordonnées du point d'inflexion correspondent aux coordonnées du point
critique : Pc, Vc et Tc. Au point critique la dérivée premiere et la dérivee
seconde de la fonction P = f(V), sont égales a zéro.

P .
- At
c
p=—2__ 1 | ~ppr | =0
B 2 : ”  © i
(V.—-b) V. Aupointcritique - " %PYe
C a2y
© p = {:I' Pec
ﬁp,z —
= N - m "IIII:'?.F-\-: T -
RIT_ 2a | :
T > +—5—=0 |
{.F:':m _b} P:'=m 1 . /
2RT, 6 ; point
- Ty 0| d'inflexi
{Prcm _b} c.m INtiexion
RI, a




Chapitre 3 : Les corps pur

p?l-f'?‘" = Sb
|4
Les coordonnées du point critique RT, =8a/(27 fr'l = p;;” =
p.=af(270%) |

Les grandeurs reduites utilisent le point critique de
chaque gaz comme point de comparaison, en divisant
les grandeurs d'état par leur expression critique. Elles
sont adimensionnelles et définies comme suit

p?‘ :i__".'r :E_‘Tr :E
p. Ve I

&

I'’équation de VAN DER WAALS deviant :

"
2

8

Valeurs critiques pour quelques gaz
Ve
Gaz T P
¢ ® ¢ (bar) {cmaf’mol)

NH; 4054 113
H,0 64742 220,64 5595
€0, 304,18 73,80 0454
CH, 190,6 16,1103 99,0

8

3 F
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facteur de compressibilité (Z)

deésigne le rapport du volume molaire d'un meélange ou d'un corps pur reel, liquide
ou gazeux, au volume molaire du gaz parfait correspondant aux mémes pression,
température et composition

., . , . . i Lee-Kesler Simple Fluid Compressibility Factor
L'équation d’état des gazes parfait devient N ENEE ITTEHERRRY NEIENEE

PV = ZanRT : ..... ...........

09 [
okl it by S W e, b L R s alon el |

Compressibility factor Z

Pk e

] Mt et R e
P RCAE  Eaa : : . R o ;l i

ol i fiii ; P P g miE ; i & i3
0.05 0.1 0z 03 0.5 1.0 2 3 5 10

Reduced pressure Pr
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Variation de I'énergie interne d’'un gaz de Van der Waals

A partir d'une combinaison des premiére et deuxiéme lois de la thermodynamique,
nous constatons que nous pouvons exprimer le changement d'énergie interne entre
deux états d'équilibre pour les gaz reel par le eéquation:

dU(T.V)=nC,,dT + T[a—p) _plav
’ orT Jy

RT a | ap R
Comme 72

Dépond de T\‘
\




Chapitre 3 : Les corps pur



