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1.1. Thermodynamique classique et statistique

e A pour but I'étude des systemes macroscopiquesrere
d’échanges d’énergie et/ou de matiere avec le undigérieur.

— Classiguddécrit)

= relations entre les propriétagmcroscopiques
— Statistiqugexplique)

* |ois de la mécanigue—— microscopiques

* Principesfondamentaux
— 1er  conservation de 'énergie
— 2me  sens d'une transformation




1.2. Définition Systeme Thermodynamio

Systéme Echange Matiére Echange Energie
Isolée non non

fermé non ouli

ouvert | ouli oul

ue

Par convention, une énergie recue par le systeme est positive
et une énergie fournie par le systeme est negative .

Q<0

SYSTEME

Milieu Extérieur

Q>0

SYSTEM

Milieu Extérieur

Q =0 le systeme est dit adiabatique
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SyStéme milieu exterieur

(P,V,T)

* Macroscopiguegvariables d'état)

— variablesxtensiveqV, m, ...):
» proportionnelles a la quantité de
matiere

— variablesntensives(P, T, ...):

* ne dependent pas de la quantité de
matiere

Vl

K_H
— T
P e

THT

Il
<
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1.3. Etat d'équilibre

 Etat de repos a I'échelle macroscopique atteinttapement par
un systeme abandonné a lui-méme.

* Les variables macroscopiques ont alors des valsensdéfinies et
fixes.

 TD étudie les propriétes de la matiareequilibre

o Systeme hors d'equilibre : parametres macroscepi@®, T, ...)
mal définis

1.4. Equation d’etat

* Les differentes variables macroscopiques qui ¢canaent un
systeme ne sont pas toutesiependantes

e Relation entré/, PetT
- 2 de ces grandeurs : variabiedépendantes
- la 3¥me: fonction de ces 2 variables

PV = nRT (R = 8,314 J.mol.K2)

- Equation d’état = Relation entre les variabletati'du systeme a
I'equilibre. 6




1.5. Transformations

Quand l'état d'un systeme change,
Il est temporairement hors équilibre. y

— Réversibles A
A\

= Systeme a chaque instant dans un etatf ~_ B
tres proche d'un état d'équilibre x

= || suffit de changer tres peu les conditions ertémes pour
gue le sens de la transformation se renverse

» Transformation infiniment lente

— Les transformations qui ont lieu spontanément ¢tins
nature sonirreversiblesen raison principalement des
forces de frottement qui transferent de I'’énergie

thermique au milieu extérieur v
(phénomeénes dissipatifs). R
yg[ B
I . X 7




2. Température et Chaleur




2.1. Température et Chaleur
* Notionsubjectivede la température :
par le sens du toucher
* Nécessité d'unexférence

2.2. Echelles de température

« Grandeur physique du thermometre : temperature T ®)f(
[ex: x = hauteur d'une colonnede Hg et T =ax+ b]

* Echelle de température Celsius (centésimale)

— Intervalle entre tempeérature d'ebullition de I'éBu= 100° C)
et température de fusion de la glace£10° C) a B,,, divisé
enl1l00parties egales :

T(°C) = 10032 X0 - ] [ D

X100 ™ Xo

| . Relation linéaire rarement verifiee

[
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2.3. Equilibre Thermique

— 2 systemes de températures différentes
contact I'un de l'autre :

* |le plus chaud se refroidit

= |e plus froid se réchauffe

jusqu'a I'égalité des températures
— Quand l'évolution a cesse :

Equilibre thermique

eq

P
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2.4. Principe zéro de la TD

* Deux systemes en équilibre thermique
avec un troisieme sont en equilibre
thermique entre eux B.) A

- Si on définit la température d'un systeme \. C

particulier (=thermometreB )

- Alors la température d'un systeme est définie @
comme étant la méme que celle du

thermometre en equilibre thermique ' A

 Deux systemes a la méme température B‘._. -
sont alors en équilibre thermigue entre
euXx ( wm—— = équilibre
thermique )
11




2.5. Chaleur - Equilibre thermique

o L’agitation moléculaire plus importante des sysem
chauds se transmet aux systemes froids lors disionH
en transférant ainsi deshergie.

* Chaleur Q (énergie thermique) energie transféree par
chocs moléculaires désordonnés

A l'équilibre thermiquele transfert de chaleur cesse.
Equilibre thermique trés lent a s’établir

« Parol adiabatiaue : ne transmet pas la chaleolafie)
(ex : laine de verre, polystyreiie)

e Transformation adiabatique : m
le systeme n'eéchange pas de chaleur avec l'extérieu
(rapide)

o Paroi diathermigue : permeéable a la chaleur

12




3. Gaz parfait
Gaz eel




3.1. Le modele du gaz parfait
Etat idéal vers lequel tendent les gaz quand it ditués :

distance intermoléculaire moyenne >> portée defor
iIntermoléculaires=> pas d'interactions mutuelles

{ molécules ponctuelles, sans interactions
libre déplacement a l'intérieur du recipient
Ces hypothesess PV = aT.+ b (T.en °C)

3.2. La température absolue d’'un gaz parfait

— Comportement des gaz réels raréfiésVA P =
V et P en fonction de

— T minimum (zéro absolu)
— T absolue (K)

T=T. +273,15
AT = AT Pad ()




3.3. Echelle de température absolue - Kelvin
glace fondante

eau boulllante

I:)ZI.OO |1/100 = C | 10

C constante qui dépend de la masse de gaz

R D% = CL,
T, =T,+100C
T =100 0o

PV =nR
* Valable pour tous les gaa haute température et a faibl

concentration

= 273,13 (

Ploo Vi~ PoVo
T(K) =T.(°C) + 273,1°

R =8,314 J.K.mol1

15
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3.4. PV =nRT resume plusieurs lois

— lol Boyle — Mariotte

A température constante (transformatiemtherme

P inversement prop. a 'V

T = Cte

Lorsque T =T, = PV = Cte

P,V
&> RVi=FRV,= 221

P, = 2P

Y/

PV

PV constant
T = Cte

gaz
parfait

Pl’ Vl’ Tl

gaz
parfait

P,, V, = V11/62, T,




3.4. PV =nRT réesume plusieurs lois
— Lol Gay-Lussac et Lol de Charles
= A pression constante
transformation isobare
V=V,(1+aT) o coefdilatation isobare (K

Loi de Gay-Lussac » P(mm Ho)
= A volume constant V =Cte
transformation isochore :_8 -0
P/T = Cte T
Loi de Charles _—" 740 T (C)
. 1 | C >
— Lol d’Avogadro 0 15 30 '

Volume occupeé par une mole de gaz parfait a
Tc.=0°CetP =p=P,,=1013.16Pa?
_nNRT _ 1x 8,314« 273,15

=22,4 L
P 1,013.10 17

V




3.5. A I'échelle microscopique

—_ K, :Ni =1,38.10° J.K'= 8,62.10 eV
PV = NAkBT Kg = cste de Boltzmann
a I'équilibre N = nombre de molécules

W fourni = Energie interne augmente
Degré dagitationdes molécules
Température = parametre qui caracterise ce degyitatian

3.6. Equivalence micro/macro de la T° absolue
N nombre de molécules
PV = Nk, T
kg constante de Boltzmann

_ n nombre de moles
PV =nRT R constante des gaz parfaits

R = R N, = 6,02.16° mol* y
N A nombre (constante) d'Avogadro

N
k. = —
® N




3.7. Température & énergie moléculaire

1 1 1 1
E =1y _"mv’|l==m—=) v° —m\/2
c,moy N(ZZ i Vi j 2”{ NIZ i j gmoy

VZioy = (Zvj (v +vi+vi+.)

3.8. Théorie cinétigue des gaz parfaits : pression,

énergie Interne 1N
— pression P exercée par P=§v Vémoy (1
les N molécules sur les parois : N
— Energie cinétique totale deanslation : U, :_mvémoy (2)
2 3
PV:_Ut — Ut :_NkBT (3)

3 2

19




3.9. Energie cinétigue moyenne et vitesse quadratig

moyenne /7—
* Vitesse quadratique moyenne : qmoy

3kT

Alors (2) & (3) = quoy

Exemple: Quelle est la vitesse quadratigue moydfure
molécule de dihydrogene {Ha la température ?

_ [3kg 3R/N, _ [3R \/3><8,314
m M, /N, 2.10°3

T=300K : v =1,93.103 m/s =6,21.10 1]

gmoy , c moy

T =1000 K Vgney = 3,53.10° m/s

T=2000K: Vg0, =5,0.10° m/s 20




3.10. Distribution des vitesses moleculaires de,H
Pour une molécule de dihydrogene a 27 °C,; = 1,93.16 m.s?

nombre T=300K</

molécules
Distribution deMaxwell-Boltzmann

7=1000K

I

! |
0 2000 4000 6000 8000

p(ms™ )
21




3.11. Facteur de Boltzmann
— proba d’occupation d’'un niveau d’énergie

_E
e KeT — e 2k T
Rapport de population entre 2 états d’energie a une
température d’équilibre : N
N, E, N
AE % E, - E,
N E T T -
E,
T E,-E AE N
N, e’ _ %+ _ r ’
—= = = —-—e 8 =—Ze'®" T
N, —=Z >

e 22




3.12.Mélange de gaz parfaits — Loi de Dalton

 Chaque gaz du mélange se comporte comme si lesay#z
étaient absents (pas d'interaction).

e Lapression partiellede chaque gaz est celle qu'il exercerait s'll
occupait seul tout le volume :

Ex: n, molesd'Q + n,molesdel

Les pressions partielles dy € du N,, Po, et Ry, satisfont chacune
a une equation d'etat :

P02 V= o, . RT
+ PN2 .V = 'N> - RT
(Po, + Py, )V = (o, + ny,) RT
PV =nRT  avec pression totale P s{F R\,)

et nb total de moles n =¢n+ ny.,)

Loi de Dalton: La pression du mélange est égale a la somme des P

partielles des différents gaz.
23




Melange de gaz parfaits - Applications

Calcul de Po, au niveau de la mer et a une
altitude de 7000 m ou P = 0,45.10° Pa = 0,45 bar ? 7000 m

(une mole d'air sec : 0,78 mol de N,
0,21 mol de O,, 0,009 mol d'Ar, ...
proportions ~ constantes jusqu'a une
altitude de 80 km)

Po,/ P=ng, /n=0,21

- Niveau de lamer : P =1bar - Py = 0,21 bar
- A 7000 m : P =0,45 bar - Po_=0,21 x 0,45 =0,095 bar

24




3.13. Solubilité des gaz — Loi de Henry

La concentration £d'un gaz dissous dans le plasma sanguin est
proportionnelle a la pression partielle de ce gasdair respiré.

C,=®. .F

®. Coefficient de solubilité dépend de :
- la nature du gaz ET du liquide
- la température

Exemple : Plongeurs respirent un gaz enrichi gn N
A20 m: P=3 P, — Po_ etP, =3x Pnormale
Coefficient de solubilité du Nest élevé

— Remontée rapide> Maladie des Caissons (Bulles
0S, tissus)

Application Médicale: Ventilation Opur, oxygene
hyperbare2525

25




Plongée sous-marine

* L'homme commence a souffrir de la toxicité de, BE(partir du
moment ou ldPo, atteint environ 0,8 bar.

e Sachant que la pression hydrostatigue augmenteaat’ious les
h=AP /pg=10,3m

determiner la profondeur H a laquelle la respiratdnir de
composition normale entrainerait des effets toxgquies a I'Q:

Po,/P=ng,/n=0,21

P=038/0,21=3,81 bars
H=(3,81-1)x10,3=29m

26




3.14. LES GAZ REELS

* Forces intermoléculaires
(répulsion a courte distance, attraction a longuadce)

e Equation de Van der Waals (pour n =1 mol)
( a )

P+ |(V-b)=RT
N

-

Pression supplementaire volume des molécules
due aux interactions (covolume)
entre les molécules

27




3.15 Gaz réels - Isothermes

| Gaz Payiail:
ooooooooo: pa“er de
liguéfaction (melange
liquide - gaz)
— = = courbe de
saturation
— C: point critique a partir \
duguel apparait la phase e T
liquide - gaz , ‘ gaz ¢
_ : mela
la valeur del - dépend ” uidg-gea T<T
du gaz quide-gas >

28




4. ENERGIE INTERNE

5. 1*" PRINCIPE TD - ENTHALPIE
6. Prop. THERMIQUES DE LA MATIERE

7. 2°me PRINCIPE DE LA TD — ENTROPIE
DESORDRE ET SPONTANEITE

8. ENTHALPIE LIBRE et LOI ACTION
MASSE

29




L' énergie interne (U)

e energie assoée ala méecanique internel@ *p-
gl | 4 . . o mnnn
du sysémeal'échelle microscopique

U=2E +2E,
 Gaz parfait
— E; = 0(pas dinteractions entre mectules% U=U, Z mvz
- U =E.
o sysemeal'équilibre : U constante
e f°de l&at macroscopique du sgaie [(V,T); (V,P); (P,T)]

U est une fonction eat

— f° des 2 variables irgpendantes choisies :
U=UV,T); U=U(P,T)

AU = U, -U, ’




Echanges d'énergie du systéme avec le milieu

exterieur AU=W+Q
 Travail W : forces ordonnees
e Chaleur Q : interaction désordonnée Milieu ext

7 + -
des molécules —@—'

« Convention de signegositif quand Yecu" par le systeme

Travaill d’'une force
 Définition ~
— Point matériel soumis a I'action d’'1 force extériel |
se deplacant selon la trajectoire AB 24 = B

— Deéplacement élémentaire ; a
* norme | d/| ds
= direction tangente a trajectoire A
» sens du déplacement




Travaill d’'une force

_ Travail élémentairéW de la forcd-
OW = F[dl = F QWH CosI
grandeur scalaire algébrique (> 0 ou < 0)

O<a<m2 = cosa >0 = travail moteur

o=T172 — cosa =0 = travail nul
TM2<o0<TT = cosa <0 = travail résistant

— Expression analytiquegx
SW=(F, E E)0 dy|= FOdx FOdy Fo

y 'z
— Travail total de A a B\dZ

B, —
W, = | FOd/
circulation du vecteue long de la trajectoire AB
[W]=ML 2T2  u Sl > joule (J) 32




— Exemple : travall des forces de pression

» Transformation élémentaire
cylindre creux de section S, muni d’'un piston efeemant

1 gaz ala température T, a la pression P, qui odeupe

volume V. -
F: force de pression extérieure f dx

dW =Flex=|H qﬁ_ﬂ‘ Co®
a = 0 si deplacement vers le bas PVT
a = 1tSi deplacement vers le haut

Avec [F=R,[5 = OW=P,(Sid¥ (cosm=1)
OW| =P, [ldV
» Expression algébriguedu travail des f. de pression
compressiondV <0 - travail moteudW > 0

déetente dv>0 - travail résistandbW <0
» Transformation réeversible = P,,,= P a chaque instant
oW =—-PLdV
dv<0 = OW > Q0 énergie meca recue par g;/st

dv>0 = OW < 0 énergie meéca fournie par syst




— Application : transformation a pression constante
SW = —PdV “

jéw dev P,

"\I‘/f Vi
P=R - W‘-P(\( V) IW:»V

— Transformation f|n|e reversible, IsoT d'1 GP
W j PEdV

= équation d'état des gaz parfaitsP = nRT/V

W =-n RTj v =-nRT/n\|, ::—nmznx—f

W:nRTZni W:nRTénﬂ

Vi H

caraT cte-» PV, = RV;




Chaleur Q - joule
Interaction desordonnée des molécules (énergienthee)
* Q n'est pas une fonction d'état !!!
e EXxpression en unité Sl d’énergie : joule (J)
— Historiquement : calorie = quantité de chaleur ssage pour
élever 1 g d’eau de 14,5 °C a 15,5 °C
— Facteur de conversion : 4,18 Jkal

Glace /
fondante

temps

35




Chaleur Q — joule

e La chaleur est équivalente a de I'énergie !

I:)ext T
- Q—->W=#£0
Ex: dilatation d'un gaz 3 Rcte : Pext = Cte

W = - B Vs - Vi)
&

—Q mais W=0 (Vcte):
Q=U-U
L'énergie cinétigue moyenne
des molecules augmente

V = Cte

36




5. Le 1¢ principe de la
thermodynamique -

Enthalpie




Le premier principe de la thermodynamique

La variation d’énergieAU du systeme au cours d'u
transformation quelcongque est égale a la quantitaetgge
échangée avec le milieu extérieur.

AU=W+Q
dU=-PdV+0C

Transformations reversibles & irréversibles

3 0Q difféerentes selon couple (P,V), (T,V), (P,T)

38
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Capacité calorifique a volume constant G

Par définition:  C, _e
T
oU auv

Q= —| dT =m) C =
Q (OT jv oT ), dT
Puisque U =f (T) uniqguement, pour 1 GP

Capacité calorifique a pression constante ¢
A EIRLED
dT \ T 0T ),
entHALPE H=U+PV

c () -an
oT ). dT

Puisque H =f (T) uniguement, pour 1 GP

(aU\ dU

39




Capacites calorifiques massiques, @t ¢,

.8 _  Q
mdT m(T - T)

Q=me(T-T) T,-T =2
mcC

(c moyen ou c (T) ~ constante)

Capacités calorifiques molaires ¢, et G

_1/(0Q _1(dQ
Cp mol ~— Cyvmol =
n\dT J; n\dT /,

C C C

— P — P
Y C C C

V V V mol 40

P mol




Exemple de l'air- T =300 K, P = P=1 bar

P = Cte V = Cte

Ll

Q. =Q, = T, <T,

c, =1,006.10%J. kg 1.K!
alr

— 3 1 -1
Cy, = 0,720.10°J. kg ~.K O
Q Q.

Liquides: c, # ¢, du fait de leur relative
incompressibilité

c,(eau liquide) = 4,18.F0.kg*.K* (1 kcal.kgl.fl)

al




Chaleur réaction chimique
a pression constante Q\H

dH = dU+ PdV+ VdF
dH=06Q+ VdP
or dP=0

= | AH = (:?

H=U+PV

AH

A

AH,q

C

AHcg

B

5 AH.,

A =B

AH, -+ AHg + AHAp + AHpg

42




Expérience de Joule-Kelvin

o Teau
e Le gaz initialement

contenu dans A se
détend (A+B) mais a
I'équilibre T reste
iInchangee

U ne déepend que de I
température

U ne dépend pas du
volume du gaz

43




Transformation adiabatique
parfait (6Q = 0)

Compression : T augmente

reversible d'un gaz

Détente : T diminue

| =4

cte
PV = cte T =
, . VY‘1
Demonstration :
dUu =-PdV=C,dT (1)
C,dT+ RTd—V 0 (2)
V
dH:q: (3
du_c, !
VdP dP dVv
—> V= e —+y—=0
-PadV P V
= InP+yInV =cte 4




Capacité calorifigue a volume constant (G,) d'un
gaz parfait polyatomique
U dépend également des énergiesatationet de

vibration

Exemple : GP diatomiqu
vmol  H, (1 mole)

U_ :gNAkBT :gRT (dihydrogene)

m

712 R
oU du 52 R

C :(j - - 3/2 R
Yo\aT ), dT

250 1000
log température (K)
45




Changement de phase d'un corps pur

e Phases solide, Iliquide ou
gazeuse (vapeur)

Diagramme de phase

e Changements de phasea: T
bien définie

 Courbes d'equilibre : fusion,
vaporisation, sublimatian

SOLIDE
e Point triplet : 3 phases sont

en equilibre simultanément

46




__vaporisatfon
S - S -
fusion @ CIOUIDE
A SOTIDE emps

LiouiDE  Ptcritique

SOLIDE ®
C
- O\B—>————o ———————— »—>-F
- o e
13
Pliriple VAPEUR

______________ ‘_________#________________

Diagramme de Phase de I'Eau | «




Chaleur Latente L de changement de phase
Q=mLL
Chaleur Q absorbée ou produite par unité de masséd'lm
changement de phase &Ronstante.

Exemple pour I'eau :

T,=100 °C

L, vaporisation = 2255 kJ.Kg
L. fusion =333 kJ.kg T;=0°C
L. sublimation

Apport d'énergie a
pression constante :
P=P_,,=1,013.10° Pa
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Changements de phase liquide-vapeur

P P C
R o
Palier Liquéfacton :

p | \falertiquetacwon | i
sat \ liquide |
T<T i

C
vapeur
V Te

Les courbes en vert

représentent des états P = Pression de

d'équilibre entre phases Vgalgz;saturante
liquide et vapeur P

4Y




Ebullition & évaporation

1. L’évaporation est quasi- ENCEINTE FERMEE

instantanee si le vide esf1 5
fait (ébullition) VIDE AIR

(P = I:\)/apeur saturan)e

2. SI B, (alr)

P = F?i'[m-l- Pvapeur saturante
L’équilibre est peu
modifié par la présence
de l'air

# Instantanée lente

50




Un autocuiseymie volume 10 L, est rempli) = 20°C d'une
masse d'eau m, et d'air soyg.,FOn le ferme, et on le porte a
0, = 120°C. Quelle est alors sa pression maximale Vapbaur d'eau
seche se comporte comme un gaz parfait. Lde-'eau estB{100Y
en atm sB est en °C.

On donne : 1 atm = 1,0133Pa et la masse molaire de I'eau
M, = 18 g/mol.

assez de liquide pour

P =P, +P — equilibre liquide — vapeur :
ma vapeur s = (120/100)* = 2,07 atm

I:)air(120’ C) T(393 K)

I:)air(ZO’C) T(293 K)
P =134 2,0~ 3,4lat

S'il n'y a pas assez de liquide vapeur seche B, =nRT/V
Limite P,=R,.,— n=R<V/RT=0,64 mol(m=11,59g) =




EVAPORATION

A l'air libre pas d'etat d'équilibre :
la vapeur formeée s'échappe, la P, n'est
pas atteinte.

. A
Bilan entre: et l
A , :
: molecules qui
. s'évaporent

On augmente la
vitesse

A A d’évaporation

: i en éliminant la
vapeur formée

molécules qui (courant d'air)

se condensent

\4
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EVAPORATION - théorie cinétique

* Molécules qui s'évaporent ont assez-@bur échapper
a l'attraction des autres molécules du liquide

* Molécules qui restent ont une vitesse plus failbe!

Refroidissement du liquide lors de
I'évaporation

53




Ebullition

e La vitesse d'évaporation augmente avec T

 Quand T atteint une certaine valeur, le liquide
bout (T, = cte a P donnée)

o Latemperature d'ébullition est celle pour laquelle
la P,/ est strictement supérieure a la pression P
gue supporte le liquide (tous gaz confondus)

— courbe d'équilibre liquide - vapeur
relation entre P et T,

ex : pour I'eau Te =100C a P 4y,

54




Au dekde la T d'ébullition en vase clos :
autoclave

On peut chauffer de
I'eau en autoclave

a plus de 100°Ganda (Pr>Pys)

faire bouillir AIR (Par)
+

vapeur (Pys)

Ebullition impossible

en réglant (soupape)
a une pression > B

Pr=Par* Pys

T. > 100C




7. Le 2¢™e principe de la TD

Entropie - Désordre et
spontanéité




Insuffisance du ®" Principe Q
L'evolution naturelle des systemes physiques(i 7{
macroscopiques se fait selon un sens privilegie. qauy
L'évolution inverse ne se produit pas spontanén

Transformation réciproque de chaleur en travail ?
W-—-Q, masQ—-W?
« 2¢Mmeprincipe :Irréversibilité des processus naturels
macroscopiques

— Enoncé de Clausius

— Enoncé de Kelvin :
"Il n‘existe pas de moteur qui puisse
produire du travail a partir
d'une seule source de chaleur."




Enoncé de CLAUSIUS

Si Q passe spontanément de A vers B alors le gassaB vers A es
Impossible spontanement. Il faut faire appel a sem&ir de chaleur.

La chaleur ne passe pas spontanément d'un objdtdrun objet

chaud.
Milieu extérieur

Pompe a chaleur efrigerateur

Climatiseur
Cycle ditherme frigorifique
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Forme microscopique — 2™ principe
Les systemes (grand nombre de particules) evolaqudrtir

configurations configurations plus
de ordonnées vers des désordonnées
(improbable) (plus probable)
— - -
S () m—) & 4
—_ N

Approche statistique

 Un méme étatnacroscopiquepeut résulter d'étatsicroscopiques
(de méme énergie pour un systeme istés divers.

 Le nombre des étatscessiblegst astronomique> information
statistique suffisante

* Hypothese tousles états microscopiques accessibles a un syste

Isole ont des probabilités egales
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Approche statistique (suite) 1) ()

1) (2)

e© o
Exemples : ~ o |©
N molécules discernables :
N : . . . . O (@)
2N configurations microscopiques possibles | o | ® ol ©
* N molécules indiscernables : o | o o
(N + 1) etats macroscopiques N=3 0 o ©
o © | o|| o © e @ %
o> ® ® o ® | © 0

Probabilité d'observer un état macroscopique coéstié

n molécules dans (1) :

Yt oNr Y L Y
P(n)_(ij n!(N—n)!_(_Zj q_(_zj 2 (n)

Q : nombre d'états microscopiques (complexions)
correspondant a un etat macroscopique donnéeo




Evolution : vers I'état macroscopique le plus probable
qui correspond au nombre d'états microscopigues
maximum

Q(n) maximum "aigu”
pourn=N/2

L’état macroscopique correspondant a Q maximum
est tellement plus probable que statistiguement il ne
s’en écarte pas.

Cet état est donc I'état d'équilibre
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Détente Joule-Kelvin

Evolution spontanée & irréversible vers Q max

A I'équilibre probabilité maximale (1) (2)
et beaucoup plus élevée °* i

que les autres d’avoir une e e Q=1
répartition égale dans o ° : i

les 2 compartiments

, ®
Désordre_~e  ®
Maximum ®

Q = max




L'entropie S dfinition probabiliste

e SOItS, l'entropie du systeme, définie par
S= I% NQO | kg constante de Boltzmann

o Evolution (systéme isolé) :
— |le systeme évolue spontanément vers les états
plus grand = AQ >0

— donc I'entropie augment&S > 0

Entropie maximale quand I'équilibre est établi.
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L'entropie S

« Transf. réversible (ex sublimation)

AS:% A AS,=5 -3 V

S = fonction d’etat (ne dépend que de | et F)

dgs=2 - As:jFa—Q
T T

* Transf. réversible - systeme isolé: AS =0
* Processus irréversibles (reels)

AS > jFé_Q
T
« 3¢me principe TD (principe de Nernst)
T=0K=S=0 @Q=1) =




8. Enthalpie Libre et
Loi d’Action de Masse




ENTHALPIE LIBRE
AG G=H-TAS= U+ PV- TS
AG =AH-TAS

Transf. isotherme — Spontanée si AG <0




Enthalpie libre d’un systeme vivant

dG = d(H- TS)= dH- TdS Sd-
Avec dH=dU+ PdV+ VdP=0 QO+ VdF
= dG = VdP- SdT car 0Q =TdS
Systeme vivant a T ambiante et P constanig)(P

dG = 0| pour 1 systéme isolé a I'équilibre

Enthalpie libre minimum
Systeme vivandt en interaction avec le milieu extérieur
— Transformations pour que G minimutkG, < O pour
transformations spontanees).
AG, =AH_,-T,AS,

Echanges a T constante,F T,,.,)etaP =B, :

— AHO( = A(20( A(20( -~ A(?m ext et ASr'n ext: A(gm ext/ Tm ext
AGG :AQCX _TaASO( :_-I;AQm ext -I;A§( -~ -I;A gotal
Avec AS. .., = 0 (2meprincipe)- [|AG, <0 67




Réactions chimiques
A = B
L’enthalpie libore G, du mélange A, B passe par un
minimum representant la position d’equilibre du
mélange et donnant la valeur du nombre de moles n,
de A (et donc de B) a I'equilibre.

G = potentiel thermodynamique (analogie avec E)
G

a

68




Barriere de Potentiel

AGO)
Produits de
réaction

Action du catalyseur (enzyme)

Sens de la réaction A — B
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ENTHALPIE LIBRE d’un GP ou d’'un mélange de GP
dG = VdP- SdT

* Detente isotherme d’un GP a la température T umior
NRTdAP
P

dG = VdP=
* Par intégration :

G(P,T)= G(R ,TH+ nRT 'EPE]

* Avec R =1 bar
G(P,T)= G (T)+ nRT/ nF (P en ba
G (T) Enthalpie libre standard

* Pour un mélange de GP (solutions diluees), aventbalpie libre
molaire et nnombre de rlpoles de chaque espece du melange

G(P,T)=2 Nng .




Réactions chimigues Loi d’action de masse (1)

aA+bBz= cC+ dD

* Potentiel chimique = enthalpie libre molaire; g
(0G
K = 0] G = Z N
\ on; P T i=A,B,C,D

* Pour un melange gazeux avec pressions partielies p

— ., (0
W =" +RTEN(R/ B
* Condition d’équilibre (dG =0} :

At g = Qe + Qi
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Réactions chimigues Loi d’action de masse (2)

RT./n

(R)(R)

S0 gt s A G =
(F.) (R)

e |oi d’action de masse pour les gaz_(pressions) ;

(R)(R)

(R)(R)"

_ AG(O)

=(R) e =K (T)

* Pour des réactions en solution diluée (concentrg}io

Ko(T) =

[C]'[o]

[A]'[B] :




