Chapitre 1 

Rappels sur les concepts de base de la thermodynamique 

1. Notions générales de la thermodynamique
1.1. Introduction : 
La thermodynamique est la science qui étudie le comportement thermique des corps, l’étude de l’énergie et de ses transformations.

I.2. Système thermodynamique et milieu extérieur
-Un système : est un corps de référence qui est séparé par une frontière.
- Un système thermodynamique : c’est un système qui est constitué d’un grand nombre de particules, il en existe plusieurs types :

	Système 
	isolé
	fermé
	ouvert

	Echange d’énergie
	non
	oui
	oui

	Echange de chaleur 
	non
	non
	oui



I.3. Les grandeurs d’états :
A l’échelle macroscopique, un système thermodynamique peut être défini avec des grandeurs macroscopiques appelées grandeurs d’états. Pour caractériser un fluide on utilise les grandeurs d’états suivantes :
· La quantité de la matière n (mol)
· La pression p (Pa)
· Le volume v ( m3)
· La température T ( K)
Les grandeurs d’états indépendantes choisies pour décrire l’état macroscopique d’un système sont appelées variables d’états. Les autres grandeurs d’états s’en déduisent par une fonction mathématique appelées équation d’état .
Exemple : l’équation d’état qui relie les grandeurs d’état correspondant à un gaz parfait est PV=n R T . 

 Il existe deux types de grandeurs d’états : 
· Les grandeurs d’état extensives : elles sont additives lors de l’adition de deux sous-systèmes. Elles sont proportionnelles à la quantité de matière n. Exemple : la masse, le volume, la quantité de matière, la longueur d’un fil, la charge électrique…
· Les grandeurs d’état intensives : elles sont définies en chaque point d’un système et sont indépendantes de la quantité de matière. Exemple : la pression, la température, la concentration molaire…

Pour les corps purs et homogènes, seuls trois variables principales sont considérées, à savoir P,V et T. L’équation d’état permet d’exprimer une variable d’état en fonction des deux autres, pour les gaz parfaits : 





· En terme de pression : 
· En terme de volume : 
· En terme de température : 


I.4. Principe zéro (équilibre thermique)
Soient deux systèmes A et B séparés par une paroi diathermique. L’ensemble A+B étant adiabatiquement isolé du milieu extérieur. Si les états initiaux des deux systèmes mis en contact étaient différents, il se produirait un échange de chaleur entre eux. Au bout d’un certain temps, on n’observe plus d’échange de chaleur entre ces deux systèmes ; on dit qu’ils sont en équilibre thermique. Ceci nous permet de postuler l’existence d’un paramètre intensif d’état appelé : température. Cette dernière prend la même valeur pour les deux systèmes lorsque l’équilibre thermique est atteint. Donc, le principe zéro peut s’annoncer comme suit : « Deux systèmes en équilibre thermique avec un troisième sont en équilibre entre eux »

II. Echange d’énergie, travail, chaleur, énergie interne
II.1. Transformations du système 
Dans les états pour lesquels les variables ne changent pas dans le temps, le système est dit en équilibre lorsque l’état énergétique d’un système change avec le temps sous influence des échanges d’énergie avec le milieu extérieur en conséquence les variables d’état du système sont modifiées, on dit que le système subit une transformation ou évolution thermodynamique. Lors d’une évolution, le système passe d’un état d’équilibre initial (1) à un état d’équilibre final (2).
Une transformation qui s’effectue très lentement, permet de rétablir son état d’équilibre à chaque instant de son évolution, cette transformation est appelée transformation réversible ou équilibrée.  Dans le cas du gaz dans un cylindre à volume variable, on obtient une transformation réversible en faisant tendre la vitesse de déplacement du piston vers le zéro.  La transformation qui ne remplit pas les conditions d’équilibre (réversible) est appelée transformation irréversible. Parmi toutes les transformations possibles en thermodynamique, considérons d’abord les principales, sont :
· Transformation isotherme : transformation s’effectuant à température constante (T= constante) 
· Transformation isobare : transformation s’effectuant à pression constante (P = constante).
· Transformation isochore : transformation s’effectuant à volume constant (V= constante).
· Transformation adiabatique : transformation au cours de laquelle le système n’échange pas de chaleur avec le milieu extérieur (Q=0).

II.2. Le cycle thermodynamique 
Lorsqu’un système thermodynamique effectue un ensemble de transformations successives et revient à son état d’équilibre initial, cet ensemble de transformations est dit, cycle thermodynamique.





II.3. Energie, travail et chaleur

II.3.1 Energie
L'énergie totale d'un système thermodynamique constitué de particules, molécules ou atomes, peut être décomposée en deux catégories : les énergies cinétiques, correspondant aux mouvements des particules qui le constituent ; et les énergies potentielles, dues aux interactions du système avec le milieu extérieur par l’intermédiaire de champs gravitationnel, électriques ou magnétiques.
En plus de ces formes macroscopiques de l’énergie, une substance possède plusieurs formes microscopiques d’énergie qui sont notamment ceux liés à la rotation, la vibration.  Aucune de ces formes d’énergie ne peuvent être mesurées ou évaluées directement mais les techniques ont été développée pour évaluer la variation de la somme totale de toutes ces formes d’énergies. Ces formes microscopiques d’énergie sont appelées l’énergie interne, habituellement représentées par le symbole U. L’énoncé du premier principe de la thermodynamique est le suivant : L'énergie se conserve : elle ne peut être ni créée, ni détruite, elle ne peut que se transformer, si bien que l’énergie est définie comme la capacité d’un système à effectuer des travaux ou de produire de la chaleur. Ce premier principe de la thermodynamique indique qu’il y a conservation de l’énergie et dans ce cas si l’énergie interne du système varie c’est qu’il y a échange d’énergie avec le milieu extérieur soit sous forme de travail, soit sous forme de chaleur. L’énergie interne est une fonction d’état car elle ne dépend que de l’état initial et l’état final du système. Pour un cycle, la variation d’énergie interne est nulle .

II.3.2 Travail
Le travail est une autre forme d’énergie (énergie mécanique). C’est une énergie exprimée en Joule (J) ou en calories (cal), A l’échelle microscopique, c’est une énergie échangée de façon ordonnée, ce n’est pas une fonction d’état. Le travail résulte le plus souvent d’une variation de volume d’un système déformable, par exemple : le cas du déplacement d’un piston. Le travail élémentaire est défini par la relation :  
[image: ]

Figure1 : La transformation du système sous influence du travail extérieur.




Remarque 
· Le signe (-) est imposé par la convention du signe d’énergie.
· Si le piston se déplace vers la droite ( dV et le travail est cédé  ou fourni par le système au milieu extérieur donc le travail est négatif. Si le piston se déplace vers la gauche    et le travail est reçu par le système du milieu extérieur donc le travail est positif.
· Pour la transformation finie entre l’état initial (1) et l’état final (2) la variation du travail est : 

II.3.3 Chaleur
La chaleur est une forme spéciale d’énergie, elle est exprimée en Joule ( J) ou en calories ( cal) ; elle est échangée à l’échelle microscopique  sous forme désordonnée par agitation moléculaire  c’est-à-dire par choc entre les molécules en mouvement . Elle s’écoule toujours d’une source chaude vers une source froide, la chaleur n’est pas une fonction d’état car elle dépend du chemin suivi, on peut définir deux types de chaleur distinctes : 

· Chaleur sensible : Elle est liée à la variation de la température du système à la suite d’un réchauffement ou d’un refroidissement de ce dernier. Elle est proportionnelle à la quantité de la matière (masse ou nombre de mole) et à la différence de température.
Pour une transformation infinitésimale : 
 ou bien 
Où 
:m : représente la masse de la matière
n : nombre de mole
C capacité calorifique ou molaire de matière exprimée en J.kg-1.K-1 ou J.mol-1.K-1. Elle peut être à pression constante ou à volume constant.
Pour une transformation finie : la chaleur échangée lors d’une transformation finie entre l’état 1 et l’état 2 est : 


Remarque : 
· Si Q1,2 est positive, le système reçoit de la chaleur et si Q1,2 est négative le système en perd.

· Chaleur latente :  La quantité de chaleur latente est la chaleur nécessaire pour qu’une quantité de matière puisse changer son état physique à une température constante. Elle est proportionnelle à la quantité de matière et la chaleur latente est liée à ce changement d’état physique. 

                            Q= m. L      ou bien Q= n. L 
Pour chaque type de matière, il existe trois types de chaleur latente liées aux six changements d’états ( Ls,  Lv ,  Lf ).
Où :  Ls,  Lv ,  Lf : la chaleur massique ou molaire associée respectivement  à une sublimation ou fusion.
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	Figure2 : La transition de phase.
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(a)                                                                                                               (b)

Figure3 : La convention du signe d’énergie.


(a) Les énergies reçues par le système sont positives et affectées de signe ( +)
(b) [bookmark: _GoBack]Les énergies cédées sont par le système sont négatives et affectées de signe ( - ).
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