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Finalite du chapitre

» Description de |la matiere au niveau
macroscopique: impossibilite de tenir compte de
tous les constituants élementaires, donc
définition de grandeur et de lois qui permettent
de décrire de facon approchée mais efficace.
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Exemples d'application

La notion de gaz parfait est souvent une bonne approximation pour
tous les gaz réels (air par exemple) et donc pour traiter les problemes liés a
la respiration

La notion de pression osmotique est a la base de I'’équilibre entre
les cellules et leur environnement extérieur,

Importance au niveau du sang, ensemble de molécules dans le
plasma sanguin qui contribuent a maintenir la pression osmotique
nécessaire,

Si I'équilibre est rompu, les globules rouges peuvent éclater (par
exemple si la concentration en NaCl est insuffisante)
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1. Genéralités

Différents etats de la matiere:
*Macroscopique: solide - liquide - gaz

Differentes échelles de description:

Macroscopique - Moléecules - Atomes -
Particules elémentaires

Thermodynamique, Physique atomique et
moléculaire, Physique nucléaire
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1. Etat d’équilibre d’'un systéme

Un systéme est un corps ou un ensemble de corps limité dans I'espace

Description microscopique: trop de paramétres
Description macroscopique: nombre limité de paramétres

Description macroscopique:

Variables extensives: masse (m), volume (V),...
Variables intensives: pression (p), température (T),...
Unités:
Pression: le Pascal (SI) 1 Pa=1N/m?
le bar 1 bar = 10° Pa

le torr (ou mm de HQ) 1 torr =1 mm de Hg = 1,3 102 Pa
I'atmosphére 1 atm = 1013 mbar = 760 torr
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1. Etat d’équilibre d’'un systéme

Equilibre thermodynamique:

Pour un systéme en équilibre thermodynamique, les variables macroscopiques ont
des valeurs bien définies et n’évoluent pas dans le temps.

Ces variables ne sont pas indépendantes mais reliées par une équation d’etat:
f(p,V,T)=0
Deux systémes en équilibre entre eux ont les mémes variables intensives:
ps =P, equilibre mécanique
T,=T, eéquilibre thermique

Réunions de 2 systémes en équilibre, les variables extensives s’ajoutent:
V=V, +V,
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2. Le gaz partfait

Gaz idéal, molécules ponctuelles et sans interactions entre elles
Gaz réel a basse pression (faible densité moléculaire) : proche du gaz parfait

Etude d’une quantité donnée d’un gaz parfait:

Mariotte, Boyle (~1670):

T = cte (isotherme) - p V =cte
Gay-Lussac, Charles (~1800):
p =cte (isobare) - V/T = cte
V = cte (isochore) - p/T = cte
pV
el — i % .
D’ou I'équation d’état: ¥ i
1 V1 D2 Vo

2 états d’équilibre: —

T 1o
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2. Le gaz partfait

Avogadro (~1810): a p et T données, méme volume par mole, quelque soit le gaz

1 mole : N, = 6,02 1023 molécules (nombre d’Avogadro)
Vi
Volume occupé: V, donné par pTM =R

Dans les « conditions normales », p=p, =1 atm =101325 Pa, T=T, =273,15 K=0°C

Vi =Vy, =22,41L=22,4110°m3 d'ou R = 8,314 J K-' mol-’

Pour n moles: pV=nRT

n moles correspondent a N = n N, molécules: pPV=NkT

Avec L = ]\}; =1,381 107*° J/K, k constante de Boltzmann
A



VI- Thermodynamique 1
2. Le gaz partfait

Application

Pompe a vide réalise un vide de 1 picotorr (10-'2 torr), température 0°C
Nombre de molécules dans 1 cm3? Distance moyenne entre ces molécules?

~pV  1,310719%x107°
kKT 1,38 1023 x 273

3

N

~ 35000 molecules dans 1 volume de 1 ecm

Volume occupé par 1 molécule
Volume total/ nombre de molécules = 1/35000 = a3

a=0,3mm
Comparaison avec taille molécule:
Gaz d’atome, 1 atome ~0,3 nm (10-° m), taille/distance ~10-
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2. Le gaz parfait

Dalton (~1670) loi des mélanges

Plusieurs gaz parfaits dans une méme enceinte de volume V

N, molécules du gaz « i »: N=>N -—-—> pV=0QQ,N)KT
Gaz « i » seul dans l'enceinte: piV=NKT
Dot p=3p,

P: pression du mélange, p, pression partielle du gaz « i »
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2. Le gaz partfait

Application: pression partielle des constituants de I'air a pression atmosphérique

Air : 79 % azote, 20,9% oxygene, 0,03% CO,

air : gaz parfait pV =N kT
Par définition: p,V = N, kT (pression qu’aurait le gaz s’il occupait tout le volume V)

p/p= N, /N d’'ou Pazote = 0,79 @tm, pyyygene = 0,209 atm, pgo, = 0,0003 atm
Profondeur de plongée possible? rco, = 0,02 =p X % donc p =0, 02%
L'organisme tolére jusqu’a 0,02 atm de CO, c-a-d: 0.02 t
0,03 10

on gagne 1 atm par 10 m de profondeur: profondeur théorique: (66-1) x 10 = 650 m
(remarque concernant « 66-1»: a Om: 1atm, a 10m: 2atm, a 20m: 3atm,...a 650m: 66atm)

Autre contrainte:maintenir pg,yqene < 2 atm

i

Dozygene = 2= D X N =P X 07 209 donc D= 935 atm donc hmam =80 m
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3. Pression osmotique -
Diffusion a travers une membrane

Pression osmotique:

Les molécules en solution sont agitées et se déplacent de facon aléatoire dans la solution.
De ce fait, elles heurtent les parois du récipient dans lequel elles sont contenues et exercent
dont une pression sur les parois.

Solutions diluées: les molécules de soluté dissous se répartissent dans tout le volume,
équilibre thermodynamique: ~gaz parfait

Pression partielle du gaz parfait: 7 pression osmotique
tV=nRT loi de vant’Hoff w=cRT

c concentration = n/V

La notion de pression osmotique est importante lorsque les parois sont semi-perméables (cas
des membranes). Seules les molécules en solution ne passant pas a travers la membrane
exercent une pression sur cette paroi et contribuent donc a la pression osmotique

Osmolarité : n = nombre total de moles de molécules en solution contribuant a la pression
osmotique par unité de volume (voir exemples dia suivante)
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3. Pression osmotique -
Diffusion a travers une membrane

Exemples
Molécules totalement dissociées:
NaCl avec une concentration de 9 g/L
molarité = nombre de mole par L = 9/58,5 = 0,15 mole/L
(pour 1 mole: m,=23, ms=35,5, masse d'1 mole de NaCl = 58,5)
( nombre de molécule de NaCl par L: 0,15 x 6,02 1023)

Osmolarité: nombre d’osmoles par L : [Na*] + [CI] = 0,30 mole/L

1 mole de Na,SO, (my,=23, mg=32, my=16) se dissocie complétement en 2 moles
de Na* et 1 mole de SO, —; il y a donc 3 osmoles dans la solution.

Molécules partiellement dissociées:
pour 1 mole de CH;COOH degre de dissociation de 0,1
0,9 moles non dissociées et 0,1 moles qui se dissocient en
0,1 moles de H* et 0,1 moles de CH3COO-
d’ou le nombre d’osmoles est 0,9+0,1+0,1 = 1,1 osmoles
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3. Pression osmotique -
Diffusion a travers une membrane

Parois semi-permeables:

A I'équilibre:
Flux de molécules de solvant est le
méme dans les 2 sens

Pression due au solvant est la méme des
2 cotés

Du coté de la solution, pression
osmotique © due au soluté en plus

Pour réaliser I'équilibre:
passage de solvant du coté de plus
faible concentration vers le coté de
plus forte concentration

Passage du solvant, mais pas du soluté

compenser la pression osmotique

Osmose: diffusion de molécules de solvant a travers une membrane pour
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3. Pression osmotique -
Diffusion a travers une membrane

Applications:

Ascension de la séve dans les érables est due en partie a la pression osmotique
Hauteur d’ascension de la séve possible?

Différence de pression entre eau dans le sol autour des racines et séve dans l'arbre
(densité voisine de 1, concentration massique de l'ordre de 1%)

M (C,,H,,0,4) = 342 g/mole,
C massique= 1g/100mL =10 g/L = 104 g/m3 d’'ou ¢ = 10%/342 ~ 30 moles/m3
Pression osmotique t=cR T ~ 7,5 10* Pa

A I'équilibre, la pression osmotique est égale a la pression due a la pesanteur (découle de

I'égalité des forces) mg Vg Shg
Pression due a la pesanteur g = pS = P = pgh

S
donc m =pgh et h=T7,5m

Avec V volume de séve, S section de racine, h hauteur d’ascension, p masse volumique
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4. Transformations et lois de conservation

Gaz parfait (molécules ponctuelles sans interaction entre elles): énergie du
systéme = énergie cinétique des molécules: energie interne U

U peut étre modifiée par une action du milieu extérieur
Exemple travail W exercé par un piston qui comprime le gaz, ou chaleur Q par
une source de chauffage

Premier principe

Dans toute transformation, la variation d’énergie interne d’'un systeme est égale
a la somme des énergies échangées avec le milieu extérieur sous forme de
travail et de chaleur:

AU =W + Q

Conservation de I'énergie
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4. Transformations et lois de conservation

Premier principe AU =W+ Q

Transformation d’'un état initial A vers un état final B

AU : ne dépend que des états A et B : U est une fonction d’état
W et Q dépendent de la facon dont la transformation est faite

U, W et Q: énergies, Joules

Ancienne unité pour Q: calorie (cal)
1 calorie: quantité de chaleur qui permet d'augmenter de 1°C la température de
1 g d’eau liquide a 20°C et a la pression atmosphérique:

1cal=4,18 J

Autre unité ancienne (encore utilisée en agroalimentaire): la grande Calorie
1 Cal=10%3cal =4,18 103 J
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4. Transformations et lois de conservation

Premier principe AU =W+ Q
Application

Calcul de I'énergie interne perdue par une personne de 65 kg qui fait du vélo pendant 3h

production de chaleur par le métabolisme : 7 W kg’

AU = 7 x (3x3600) x 65 J = 4900 kJ

Perte de poids? Energie libérée par la graisse: 39 kJ g

perte de masse: 4900/39 =125 g

A comparer avec apport calorifique journalier: 2500 kcal
2500 kcal = 2500 x 4,18 kd > 4900 kJ
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4. Transformations et lois de conservation

Capacités calorifiques

Chaleur spécifique ou chaleur massique:

Quantité de chaleur nécessaire pour élever la température de l'unité de masse d’une
substance de 1°C

S’exprime en J kg!' K- (ou cal g' K1)

Q=mcAT

passage de 1 kg d’eau liquide de 0°C a 100°C: Q=103x4,18 x 100 = 418 kJ

Pour les gaz: 'apport de chaleur n’est pas le méme si on travaille a pression constante
ou a volume constant
On considere c, et c,;:
Par exemple pour I'air a 300 K et 1 atm:
c, = 1,006 10° J kg K
c, = 0,720 103 J kg K"
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4. Transformations et lois de conservation

Capacités calorifiques

Capacité calorifiques molaires: chaleur spécifique pour une masse égale a la masse
molaire

C,=Mc, Cy=Mcy, en J mole! K-
Remarque: pour un liquide qui est presque incompressible , ¢, ~ c,

Application:
Calorimetre a pression atmosphérique avec 2 moles d’Argon a 1200 K et 120 g de Cu a 300 K

Tempeérature du Cu dans le systéme a I'équilibre, connaissant la chaleur massique du cuivre c.,=
0,4 Jg*K'L, et la capacité calorifiqgue de I’Argon & volume constant C = 12 J mol! K-t

A | ’équilibre, les 2 corps auront la méme température, 'échange de chaleur totale pour y
parvenir est nul car 'expérience se passe dans un calorimétre

Q =0= QArgon + Q cuivre

QArgon =NC, AT avec AT=T¢ Ty, , € Q e =M C, AT avec AT'= T-T,

L'application numeérique donne T; = 600 K

Pression d’Argon a I'équilibre:
Pas de variation de volume donc p; V=Nk T,etp;V=NKT; dou p¢=p; T{/T,=0,5 atm
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4. Transformations et lois de conservation

Premier principe AU=W +Q

Cas du travall lié a une force de pression dW =F . dx

dans le cas ici,
dW = —F d:1:=—E S dxr donc dW = —p dV

S
Vi
— — W=—/ pdV
V;
Si p=cte alors W=-p(V;-V))

La fonction U peut s 'écrire dU=0W+35Q=-pdV +35Q

remarque= dU différentielle totale, mais &Q ne l'est pas

ut

I~

bl --> X
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4. Transformations et lois de conservation

Fonction enthalpie H=U+pV

H fonction d’état
dH=dU+pdV +Vdp=56Q+ Vdp

si la pression est constante: dH =05Q
donc: quantité de chaleur échangée dans une transformation a pression
constante est égale a la variation d’enthalpie du systeme

Q =AH (p = cte)

Cas d’une réaction chimique: A— B a pression cte Y\ po C %A

AH,g ne dépend pas du chemin suivi, on peut donc le décomposer en faisant
mtervenlr des états intermédiaires: /
5 D b\'\oe

/Y

A
2T
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4. Transformations et lois de conservation

Application :
chaleur de réaction pour la formation d’'une mole d’eau a 100 °C en phase vapeur,

connaissant la chaleur de réaction a 25°C en phase liquide (AH = -68 kcal, pour 1 mole a T=25°C
et 1 atm) et la chaleur latente de vaporisation de I'eau : a 100 °C 540 cal g
Autre donnée: la capacité calorifique molaire pour un gaz parfait est C=7R/2

Q =AH (p = cte)
H, + 1/2 0,25°C H,0 liq 100°C H, +1/2 0,100°C

Hzo ||q 25°C HZO gaZ é 1OOOC H2 + 1/2 02 250C

0 = AH, + AH, + AH, + AH, + AH,

AH, = - 68 kcal

AH,=4,18 x 18 x 75 Joule = 1350 cal ( 1 mole d’eau = 18 g)
AH; =540 x 18 = 9700 cal

AH4 = - AH echerche

AHz=(n C AT) hydrogéne + (n C AT) oxygene , C pour gaz parfait= 7R/2
=-(1x7x8,314/2 X 75)/4,18 - (0,5 x 7x 8,314/2 X 75)/4,18 = - 780 cal

AH= -68000 + 1350 + 9700 - 780 = - 57 700 cal
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4. Transformations et lois de conservation

Transformation réversible: les variables thermodynamiques (p, V et T) sont
définies a chaque instant et reliées entre elles par 'équation d’état

Transformation irréversible, seuls états initial et final bien définis

Ces notions seront reprises dans le cours de M. Toussaint car elles sont
importantes en biochimie
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4. Transformations et lois de conservation

Transformation adiabatique: P

pas d’échange de chaleur avec le milieu extérieur
variation de température

., . . , . isotherme
Si réversible, pour un gaz parfait se décrit par: adiabatique

pV' =cte ”
vy dépend dugaz ( 1<y <1,67)

Lors d’'une transformation adiabatique la température du systéme varie.

Exemples:

lorsqu’on gonfle un pneu de vélo il y a un échauffement notable au niveau de la connexion
pneu/pompe.

Lorsqu’un pneu de voiture se dégonfle, on peut sentir que 'air sortant du pneu est plus froid.
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Résumé des notions importantes

Définition d’'un systéme et notion d’équilibre thermodynamique
Variables extensives et intensives (notion et exemple)

Loi des gaz parfaits (exprimée avec nombre de molécules ou de
moles, nombre d’Avogadro)

Mélange de gaz parfait : pression partielle

Pression osmotique : définition, calcul d’osmolarités

Premier principe de la thermodynamique, notion de fonction d’état,
énergie interne U

Capacité calorifique

Fonction enthalpie, AH = Q si pression constante

Définition d'une transformation adiabatique



Exercices

Exercice 1

Le barometre au niveau de la mer indique 740 mm Hg. La tendance est-elle au beau temps ou au
mauvais temps?

Exercice 2

L’hydrolyse de l'eau conduit a la formation de gaz oxygene et hydrogéne. Quelles sont les
volumes de ces gaz produits par I'hydrolyse de 1 g d’eau a pression atmosphérique et 20°C?

Exercice 3
Les pressions partielles limites d’'oxygéne en plongée sont de 0,17 bars (seuil de I'hypoxie) et 1,6
bars (seuil de I'hyperxie). Pour I'azote, il y a risque de narcose dés une pression partielle de 4
bars, la limite d’'utilisation étant de 5,6 bars. A quelle profondeur maximum peut-on plonger dan un
lac situé au niveau de la mer en utilisant des bouteilles d’air comprimé ? Méme question si on
utilise un mélange nitrox 50/50 ?

On considére que la pression augmente de 1 atm pour une variation de 10 m de profondeur.

Exercice 4
Une cellule vivante, de paroi semi-perméable contient un liquide composé essentiellement d’eau
salée (7 g/L de NaCl). Que se passe-t-il si on la plonge dans I'eau pure ? dans de l'eau trés
salée ? L ‘effet observé est-il du aux chocs avec les molécules d’eau ou de sel ?
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