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Rappel : Equation de van der Walls

m L'équation de van der Walls modifie la loi des gaz parfaits prenant compte la taille finie
des molécules ainsi que les forces de cohésion (attractives) entre celles-ci.

m En plus de décrire le comportement d'un gaz réel plus précisément que le modele des
gaz parfaits, cette équation décrit qualitativement les propriétés de la transition de
phase liquide-gaz.

m L'équation de Van der Waals, tout comme |'équation des gaz parfait, décrit un modele,
pas un systeme réel. Les parametres (molaires) a et b dans cette équation sont
déterminés pour chaque gaz pour le représenter le mieux possible par |'équation de
Van der Waals : ce sont donc des parameétres empiriques dont les valeurs varient d'une
substance a l'autre, valeurs que I'on peut trouver aisément en consultant des tables
thermodynamiques.

m |l existe d'autres modeles de gaz réel, donnant lieu a d'autres formes d'équation d'état,
et contenant aussi des parametres empiriques du type a et b. Nous nous limiterons a
I’étude de quelques caractéristiques de I'équation de van der Walls
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits
La température critique

Quand le volume est tres grand :

Vn?_ - pV,, =RT

/ V,—b=V_ | l

Equation des gaz parfait (une mole)

V., v
Le long de I'isotherme correspond a T =T, il se trouve un point d’inflexion dont les
coordonnées p_, V. alliées a T_ définissent les coordonnées du point critique du gaz

Van der Waals.
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Le point critique

Le point critique joue un role important pour les gaz réels. On peut _ RT a
trouver ses coordonnées a partir de I'équation de van der Waals : (Vm _b) \VAS
0
L T TC’pC’VCm
F
T TC'pC ’VC m
Pc |-
Les coordonnées
Vc,m =3b du point critique
dépendent du gaz et sont
> RTC = 8&/(27b) fonction des forces
d’attraction (a, pression
P, = a/(27b2) de cohésion,) et de
répulsion ( b, covolume,)
pc - 2
EM - phy2001 (40 diapos) (Vc,m - b) Vc,m Cours 2.3-6
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits

Le point critique §i6 4 e

Molar mass, gas constant, and cntical-paint propesties

G Crivalroint fropen es
e
Mol mass, constant, Temperature, Preszuce, Volume,
Substance Formula M aghmol R klfg - X* K MPs mAkmal
Ar x 2R 97 0.2870 1325 377 00883
Ammania NH, 17.03 0.4882 4055 1128 00724
; Argon Ar 39.948 0.2081 151 485 00749
On trouve les coordonnées Benzene c 78115 0.1064 562 432 02603
4

d . . Bromine Br, 153,808 0.0520 584 1034  0.13%5
n-Butsne CH 58.124 0.1430 4252 380 02547
u point critique Carbon dicxide co, a4.01 0.1889 042 739 0.0943
1 Carbor monmide co 28011 0.2968 122 350  0.0930
(temperature, volume et Carban tetrachlorids ccl, 153.82 0.05405 556.4 456 02759
. int criti Chlorine cl, 70.906 0.1173 417 7.71 0.1242
r ion int criti ) Chloroform CHC! 11938 0.06964 536.6 547 02403
pression au po critique Dichiorodifiuoromethans (R-12)  CCLF, 120.91 0.06876 3847 401 0.217%
’ Dichiorofiucromethane (R-21)  CHCLF  102.92 0.08078 4517 517  0.1973
d’une substance dans les o ehe  Sor oz | aoes eis Ol
. Ethyl alcohal C3HsOH 3507 0.1805 516 638  0.1673
tables thermodynamlq ues. Ethylene C,H, 28054 0.2964 282.4 512  0.1242
Helium He 4.003 20769 5.2 023 00578
n-Hexane T 86.179 0.09647 507.9 103 03677
Elles sont obtenues Hydrogen. (normal) Hy 2016 41240 223 130 0.0649
, . Kryptan Kr E3.80 0.09921 209.4 550  0.0922
experime ntalement Methane CH, 16.043 0.5182 191.1 464 0.0993
Metini alcohal CH,OH 22.042 0.2595 5132 795  0.1180
Methyl chiceice CHC! 50.488 0.1647 4163 558  0.1430
Necn Ne 20.183 0.4119 445 273 004817
Nitrogen: N, 28013 0.2968 126.2 339 00899
Nitrous axide N,O 44013 0.1889 309.7 727  0.0951
Orygen 0, 31.599 2598 154.8 508 00780
Propane CiHy a4.097 0.1885 370 426 01938
Propylens M, 42.081 0.1976 65 462 01810
Saffur dside ; 64.063 0.1298 430.7 788 01217
Tetraflucrosthans (R-1343) CF,CHF 10203 0.08149 az42 4059  0.1993
Trichlorafluccomethane (R-11]  CCI,F 137.37 0.06052 4712 438 02478
Water R0 18015 04615 §47.1 2206  0.0560
Xenor Xe 131.30 0.06332 289.8 588  0.1186

“Tha amit K% - K & ogenaiont b kPa - ¥z . K. The gas corstast = caloubeod hom B - B, &, who K, - 831847 Kidmol - X 20d M & D toke
nEx

Souce K. A ¥obe and B E Lyrm, ¥, Chomical Rovew 52 {15530, pp. 117235, and ASHRAZ, Handbook of Fustimenas (Atlnta, A Amenicas
Soccty of Haatng, Rongrating ang Ar-CondBonng Engnoars, inc, 19932, pp. 16.4 asd 351
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7.3 — L’écart aux gaz parfaits
Facteur de compressibilité critique d’un gaz de van der Waals

La détermination du facteur de compressibilité critique d’un gaz de van der Walls
nous réserve une agréable surprise

3

V., =3 y
RT. =8a/27h} =7, = chzTc,m . g ~ 0,375
p, =a/27b* | i

Pour n’importe quel gaz dont le comportement a I'état d’équilibre thermodynamique
est bien décrit par I'équation de van der Walls (on l'appelle un gaz de van der Walls),
le coefficient de compressibilité critique est constant. Est-ce vrai pour tous les gaz?

Pour un gaz parfait le facteur de compressibilité a n’importe quelle
température (un gaz parfait n’a pas de température critique...) est aussi le

L
méme pour tous les gaz qui se comportent comme des gaz parfaits. Quelle est

sa valeur?
Cours 2.3-8
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7.3 — L’écart aux gaz parfaits

TABLE 7.2 Ontical Constants of Selected Substances

Facteurs de compressibilité

. Cnitique Sabstmee Formula . (K P. (bar) 10°V, (L) T = &
La théorie ¢ : T.
Gaz van der Waals= 0,375 A=mocs: NH: 20340 11353 72.47 0.244
Arsom Ar 130.86 4808 74.57 0.291]
Les mesures (la vraie vie...) Semreme CsHs 562.05 48.95 256.00 0.268
Hydrogene (H, ) = 0.303 Bromine Br 588.00 103.40 127.00 0.268
Azote (N, ) = 0,292 Carboa Soxide CO: 304.13 73.75 94.07 0.274
Oxygeéne (0, ) = 0,288 Cazhoe monoxide co 13291 34.99 93.10 0.295
Dioxyde de carbone Exhene C-Hq 305.32 48.72 145.50 0.279
(CO, )= 0,274 Exheaod C-H:OH 51392 61.37 168.00 0.241
Méthane (CH, ) = 0,286 Erheme C-H. 2823 50.41 131.1 0.281
Eau (H,0) = 0.229 Edhvoe C-H: 308.30 61.38 112.20 0.269
Hydrogéne (H2 ) = 0,303 Fioorine F 14430 51.72 66.20 0.285
Hydrogea H- 32.98 12.93 64.20 0.303
Mathens CH. 190.56 45.99 98.60 0.286
. (. Mzchanol CH:OH 512.50 80.84 117.00 0.221
En regle générale, le facteur de e X 196.20 33.98 90.10 029
compressibilité critique vaut entre il o, 154,58 5043 _ _—
0,2et0,3 Peatane CsHy 16970 3370 311.00 0.268
La déviation observée montre le Propane C:Hg 369.83 4248 200.00 0.276
caractere approché de I'équation Pyridine CsHsN 620.00 56.70 243.00 0.267
de van der Waals. Elle n’est pas Tetrachloromethane CCl, 556.60 45.16 276.00 . _Oé269
universelle. Water H-0 647.14 220.64 55.95 ~0.229
Xenon Xe 280.74 58.40 118.00 0.286



Pourquoi on appelle ce point de critique?

Que se passe-t-il quand la pression et la température d’un gaz sont
supérieures au point critique?

Et quand elles sont inférieures?

POINT CRITIQUE

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 10
Gaz réels



7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Propriétés des fluides supercritiques

Lorsque le corps pur est soumis a une pression et une température supérieures a celles de
son point critique, ce corps pur est en phase dite "supercritique". On I'appelle fluide
supercritique. Son comportement est intermédiaire entre I'état liquide et |'état gazeux .

Dans cette phase le fluide a:

* une masse volumique élevée comme celle des liquides,

* un coefficient de diffusivité intermédiaire entre celui des liquides et des gaz
* une faible viscosité (comme celles des gaz)

Les propriétés des fluides supercritiques sont utilisées en plusieurs secteurs de I'économie:
* Agroalimentaire

* Pharmaceutique

e Parfumerie

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-11
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Propriétés des fluides supercritiques

Un des fluide le plus utilisé dans sa phase supercritique est le CO,. Grace a son pouvoir de
diffusion exceptionnel, le CO2 supercritique va chercher les principes actifs des plantes au
plus profond des cellules végétales et permet d’extraire de nombreuses substances utiles
gue ne sont pas solubles dans I'eau ou l'alcool.

Le CO2 supercritique : le solvant «bio»

- Non toxique, non polluant, bon marché

- Point critique : 31 °C; 73,8 bar

- Forte variation du pouvoir solvant avec la température et la pression

- Utilisé, entre autres, pour extraire la caféine des grains de café, du thé,

du cacao, ...
l&-’*ca feiné

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-12
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Quelle est I’état des fluides dans notre planete?
Sous-critiques ou supercritiques?

ET EN SCIENCES DE LA TERRE?

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-13
Gaz réels



7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Etat de I'air atmosphérique. Gaz parfait...

Air sec:
Température critique ~ -140,6 °C,
Pression critique ~ 3 771 kPa

Conditions les plus froides dans
I'atmosphériques : -70 °C

Conditions les plus chaudes dans
I'atmosphériques : 57 °C

Vapeur d’eau :
Température critique : 374,15 °C,
Pression critique : 22 000 kPa

Pression de vapeur saturante a 60 °C ~ 20 kPa

Les conditions de pression et température dans le systeme Terre sont tres éloignées de la
température critique de l'air sec, T > T.. Il n’est pas a I'état supercritique , p <<p.. Le
comportement de 'air atmosphérique est assez bien représenté par I'équation des gaz
parfait dans notre planete quand la pression de |la vapeur n’est pas trop élevée, ce qui est
souvent le cas dans I'atmospheére. Par exemple, a la surface la pression atmosphérique est
de l'ordre de p = 100 kPa et la pression de vapeur maximale ~ 20 kPa.



http://www.google.ca/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCJKdtILR78gCFYV1PgodQTIJvQ&url=http://www.worldsciencefestival.com/2015/04/the-atmosphere-the-great-aerial-ocean-infographic/&psig=AFQjCNFQn8VvkQ853ZNu66VER9JePn3RBw&ust=1446481303005964

7.3 — Ecart aux gaz parfaits

La vapeur d’eau. Les conditions ou il peut étre considéré comme un gaz parfait

La figure ci-contre montre, entre autres, le
pourcentage d’écart entre les volumes
massiques de la vapeur tirés des tables
thermodynamiques (expérimentales) et
calculés avec I'équation des gaz parfaits.

(Vtable o Vgaz parfait )

Vtable

100 x

Pour des pressions de vapeur inférieures a 50
kPa, la vapeur d’eau peut étre considérée
comme un gaz parfait (région grise).
Cependant |'écart grandi au voisinage de la
courbe de saturation.

EM - phy2001 (40 diapos)
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Y-a-t-il de fluides supercritiques dans la nature?

Le comportement de l'air peut s’éloigner du
comportement idéal quand les pressions
sont tres élevées, par exemple, a l'intérieur
de la planete ou la température et la
pression sont tres élevées (de l'ordre des
GPa), ou dans les volcans océaniques ou la
pression est tres élevée : de I'ordre des
milliers de kPa. Le long des frontieres des
plagues tectoniques qui divergent les
conditions sont supercritiques.

Lave en coussins ; Dorsale Hawaii, -

£ WHOS

On trouve des atmospheres planétaires

supercritiques. Venus est un exemple : la

température est la pression a la surface

sont respectivement 740 K (soit environ CO,:

470 °C) et 93 bar. latmospheére est Température critique =31,3°C Cours 2.3- 16
constitué de 96,6 % de CO, et 3,5% de N, Pression critique = 73 bar


http://www.google.ca/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCKOxnajR78gCFYU3Pgodt_YP4Q&url=http://www.maxisciences.com/volcan/ce-volcan-sous-marin-fourmille-de-vie-malgre-des-conditions-extremes_art2024.html&psig=AFQjCNGNa7Mcz0aSO5oip03KO2YWGNXmwQ&ust=1446481381289609
https://www.youtube.com/watch?v=5yDlGXz3CwE
https://www.youtube.com/watch?v=5yDlGXz3CwE

7.3 — Ecart aux gaz parfaits
Point critique dans un diagramme de phases

Le point critique d’un corps pur est le point du diagramme température-pression ou
s'arréte la courbe d'équilibre liquide-gaz. Le long de cette courbe (qui part du point triple
solide-liquide-gaz), la différence de masse volumique entre liquide et gaz, p, — p,, diminue

jusgu'a s'annuler au point critique.

Pression4 ‘ : FLUIDE
i SUPERCRITIQUE
218 barp= Solidification L'QUIDE _______
B e = l Point Critique
R iqueraction
rusion
SOLIDE vaporizatiot
ibarpb — — — (E —f—
|
' GAZ
0 CDB bar |
[
[
[
— - l 1 ’
0.01°C 100°C 374 °C Tempeérature

Diagramme de phases e I'eau
Source : http://lasciencepourtous.cafe-sciences.org/articles/tag/superfluide/

EM - phy2001 (40 diapos) Air Tc =-140,6 °C; Pe = 37,7 bar
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7.3 — Ecart aux gaz parfaits

Observation expérimental du comportement du hexafluorure de soufre au
voisinage de son point critique
’hexafluorure de soufre est un composé chimique de soufre et de fluor, de formule
chimique SF,. C’est un gaz inerte, sans odeur, incolore.

Point critique : 37,6 bar; 45,55 °C

point critique
| SFg

vapeur |

https://www.youtube.com/watch?v=-AXJISFAC2E
Que ce passe-t-il au point critique?

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-18
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https://www.youtube.com/watch?v=-AXJISFdC2E
https://www.youtube.com/watch?v=-AXJISFdC2E
https://www.youtube.com/watch?v=-AXJISFdC2E
https://www.youtube.com/watch?v=-AXJISFdC2E

L’équation d’état pV = nRT s’applique a tous les gaz parfaits.

Les équation d’état des gaz réels ont des parametres qui sont
différentes pour chaque gaz.

SOS! PEUT-ON AVOIR UNE SEULE
EQUATION POUR LES GAZ REELS?

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-19
Gaz réels



7.3 — L’écart aux gaz parfaits

Peut-on avoir une seule équation pour tous les gaz réels? Variables réduites et
équation réduite de Van der Waals

Les valeurs de a et b sont différents pour chaque gaz.
L'équation de VAN DER WAALS change donc avec le gaz. Ces p=
constantes sont déterminées par le point critique du gaz :

RT _a
-b) V,

(V.

m

V., =3b; RT, =8a/27h; p, = a/27b?

En remplacant les variables p, T et V par les variables normalisées ou réduites

P \ T .
P, =—,V, =—,T, = —, I'équation de VAN DER WAALS devient :
P Ve T

0.+ || v 1) §T Les constantes a et b, qui différencient les gaz sont
SRV " 3) 3" disparues de I'’équation normalisée ou réduite

r

Tous les gaz de van der Waals ont la méme équation d’état réduite

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 20
Gaz réels



7.3 — L'écart aux gaz parfaits
Les cartes thermodynamiques : cartes de compressibilité Z

Si la valeur de Z(p,T) est connue pour un gaz, son équation d’état est connue aussi :
pV=nZRT, ou, pour une mole pV_ = ZRT. Mais comment connaitre Z? La normalisation
des variables de pression et température peut-elle aider ?

Des graphiques de Z en fonction des variables réduite p, et T. montrent que la variation
de Z en fonction des variables réduites est presque la méme pour tous les gaz :

1.0 X Tp=200

09

Et les autres

(4 ré
= 0 proprietes
N Legend
05 « Mcthane @ Isopentanc thermodynam|q ues?
© Ethylene 8 n-Heplane
4 Ethane & Nitrogen
0.4 ® Propane ® Carbon dioxide
O n-Butune  ® Water
03 = Average curve based on
dita on hydrocarbons
0.2 ar
0.1
0 0.5 1.0 15 20 25 30 35 40 45 50 55 60 65 7.0
Reduced pressure py
EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-21
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7.4 - Les diagrammes thermodynamiques

LU'expérience montre que l'utilisation des variables d’état normalisées permet |'évaluation
de I'écart de comportement entre le gaz réel et le gaz parfait.

Chartes du facteur de compressibilité généralisé
Equation d’état pV_ =ZRT

Chartes du facteurs d’écart enthalpique généralisé
Ah - Ah

m,réel m, parfait
Chartes du facteurs d’écart entropique généralisé
As

m,réel m, parfait

EM - ph Cours 2.3 - 22
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Graphique Z(p,,T,)

: charte de compressibilité généralisée

Equation d’état pour 1 mol d’un gaz réel (p =P et V_ =v) : Pv = ZRT

1.2

111

nAa

0.a

n.r

0.5

Compressibility factor £

0.3

0.4

0.3

nz

Lee I”esler Slmple FILud Campresmblllty Fat:tn:jr

..........................................................

=5

..................................

F'v ZE‘_T .E [F‘_v] Reduced temperature. 3
ET

plat by izzi

005 0.1 0.z 03 05 1.0 A 5 10

Reduced pressure Pr
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Gaz parfait : Pv=RT

| Reduced temp: T; :[%cn_m g :|

7 Reduced press: B, :[% ticgl :|
CI1
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Exemple 1

17,0 kg de CO, sont gardés a haute pression (6,00 MPa) dans un contenant de 100 L. La
température est de 30°C. Déterminez I'erreur obtenue dans I'évaluation de la masse si :
a) On considére le gaz comme parfait;

b) On utilise la charte de compressibilité généralisée.

a) On suppose que le gaz est parfait .
Masse molaire du CO, = My, = 44,0095 g mol™

oV = nRT = e®_RT
M

co,

pVv

mGP = MC02 —T :10,5kg

erreur absolue =m-mg, =6,5kg

. m-—m
erreur relative = ———52 x100 = 38%
m

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3-24
Gaz réels



Application 1 (suite)

b) Utilisation de la charte de compressibilité

(1) Chercher dans les tables thermodynamiques la température et |la pression
critique du CO, :

T.=31,04 °C; p. = 73,825 bar

(2) Calculer la température et la pression réduites

T.=31,04°C; p, = 73,825bar

5
T_ 21815430 _,. . _ p_ 600x10 081
p.  73,825x10

T T T 27315+3104

c

12

(3) Recourir a la carte de facteur de compressibilité généralisé pour trouver le facteur
de compressibilité a la température et pression données

(4) Utiliser I'équation d’état du gaz pV = nZRT pour trouver la masse correspondante

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 25
Gaz réels



Application 1 (suite)

b) Utilisation de la charte de compressibilité

(3) On détermine Z T =1

r t

p, =0,81

Lee I”eeler Slmple FILud COFﬂpI’ESSIbIHt}" Fecter

1.2

Reduced temperature :

11 |
'Er—SiII

F‘v ZRT 7 = [P“'}ii
_ > 2= | RT )

1 hem rr _____ T S 2SS SO

1 Lo : - - = : : : P :
5 09 RREE o ol Ty e T B L
o R : ; P A S : : Do o
% R : : FAn e T : 5 S
= OB e RREEE g TR e e T
- RN : ; : R : : Y CERER
= RN : : L : : : oo
B 07 b ' j SR R S S SN A S

N
I
o
(@))
N

08 ST IR e, HESA

Comg

|:|5 Lo .
g Carbon Dioxide
© | Example R A : : R
O ... foeees P R SRR 0E| K SRTTTETRR T SRR b

08 prttnti e g---cr.tme Ftenrt -----------
S Lo : Pr=0.81: : Dlnt he izzi

|:|2 IR N N | 1 1 1 1 1 1
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Application 1 (suite)

b) Utilisation de la charte de compressibilité

I
o
o)

Comp N ibility factor 2

(4) En connaissant Z on utilise I'équation d’état pV = ZnRT pour déterminer la masse
et I'erreur par rapport a la valeur réelle de la masse m =17,0 kg

1.2

1.1 F

04

0.g

R IR O SRIE NI VN f.T.r...ﬁ.\.
7-0.62 Saturated gas A 5 I
0g F - R A A .
|:|5 . ;.. — - ._,._._ .....................................................
: | Carbon Dioxide .
| Example :
04 i T Bt T
03 Lo, .......................... CTIUEEEFUITY””””” _
R : | Pr=0.81 : D plot by izzi
|:|2 I T | 1 1 1 1 1 1 1 T T 1
0.5 0.1 0z 03 0.5 KR |:| z 3 3 10

Lee l’esler Slmple FILud Compresmblllty Factor

pv ZRT Z [F‘_v] Reduced temperature. .
: : Lo E R-T ............................ -é- r5.-tl .................

Reduced pressure Pr
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pV =ZnRT =

m, =M PV

Cco,

=16, 9kg

erreur absolue =m—-m,

erreur relative =

m

~ 0,1 kg

M=Mz 100<1%
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
Description de I’état thermodynamique d’une substance pure

Comment trouver les autres propriétés du systeme formé par un gaz réel?
U? H? S? ...

Systeme en étude :
= Fermé
= Formé par une substance pure ou son équivalent, par exemple un mélange de gaz
= Le seul travail en jeu est le travail de changement de volume (compressibilité)

'état de ce systeme peut étre défini par deux variables indépendantes, c’est-a-dire, a
partir de la connaissance de ces deux variables, ont doit pouvoir déterminer, a l'aide des
postulats de la thermodynamique, toutes les autres variables d’état.

Les relations de Maxwell nous aident a obtenir les relations mathématiques qui nous
permettent d’évaluer des fonctions thermodynamiques qui ne sont pas facilement
mesurables.

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 28
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques

Rappel - Equations fondamentales de la thermodynamique et relations de
maxwell

Les équations fondamentales de la thermodynamique integrent les deux lois de la
thermodynamique : conservation de I'énergie et augmentation de I'entropie de I'Univers
ou, dans le cas réversible, conservation de |'entropie.

Lois de la thermo
(procédés réversibles)

dS(T, V)_CV dT + (apj dv Relations de Maxwell
: &)=
C oV
dS(T, p) = —d
(TP)=7 ( j T (
8p p Capacités calorifiques
dU( CVdT+{T }V 0S ( C, = Q) _(aoU) .
Y v Sldt ), et )’
0Q oH
dH(T,p)=CdT +|V - T P ( j ( j C =| = | =| 2=
( { } P dT J, ar J,

EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 29
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
L’écart enthalpique

LU'enthalpie est une variable d’état que, pour un gaz parfait, ne dépend que de la
température. Et pour un gaz réel?

dH (T, p)=C,dT {v —T(ﬂj }dp
or ),

Soit H* I'enthalpie d’un gaz parfait et H I'enthalpie d’un gaz réel.

La différence (H* —H) est appelée «écart enthalpique» et est due a la variation de
I’enthalpie avec la pression a température constante qui est non-nulle dans le cas des
gaz réels. Pour un gaz parfait la variation serait nulle.

. P2 av” ZRT
Ho—H,) =—| [[V,-T| =2 | |d VAL
(H:-H,), p{{ %) =) p

Ou p, << p. est une pression assez basse pour que le gaz se comporte comme un gaz parfait

EM - phy2001 (40 diapos)
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
L’écart enthalpique

(H;~H,). =—{T{vm—T(%\4depl " :%

P

i =B HEF) )

(Hn—H,). = Rszz(Z_fj dp
P p P

La différence (H,,” - H..) est appelée écart enthalpique molaire et est due a la
variation de I'enthalpie avec la pression a température constante. Cette équation

peut étre écrite en fonction des variables réduites :

T =T/T;p = p/Te; v, =V
ce qui permettra de la généraliser a beaucoup de gaz.
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
L’écart enthalpique

(H,—H,). =RT j(aszd—p

P
T=TT:;p=pDP, p
* ) "¢(1 6z dp,
aT:TcaTr;d?p:dF[)Jr (Hm_Hm)T_R(TrTC) !1 Tc a-l-r p D,

On définit le facteur d’écart enthalpique molaire d’un gaz a la température Tet a la
pression p, par I'expression :

Enthalpie molaire
dugazréelala
température T

* L'écart enthapique
(SH m H mﬁT ) Py OZ dpr dépend de la

Ecart enthalpique —>/Z7 température

h - - r , .

Enthalpie molaire
du gaz parfaitala
température T

Constante n ot laquelle le gaz se
; empérature

universelle des gaz ‘ .p ) trouve.

parfaits critique du gaz réel

ou p, << p. est une pression assez basse pour que le
EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 32
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
L’écart enthalpique

Si on connais facteur d’écart enthalpique molaire a chaque état du gaz (systeme formée
par une substance pure et fermé, son état est completement défini par sa température et
sa pression ) on peut déterminer |I'écart de comportement du gaz par rapport au gaz

parfait (H;—Hm)
RT

(Hn—H,), =-RT.Z,

Supposons qu’un gaz réel subit un procédé que le fait changer de I'état
s d'équilibre E1 a I'état d’équilibre E2 . Quelle est la variation de son enthalpie?

1 :Zh(Tr’ pr)

* *

Ecart enthalpique a état d’équilibre E1 : (Hlm -H,, )T =-RT.Z,,=>H,,=H,, —RT.Z,,

*

Ecart enthalpique a état d’équilibre E2 : (HZm ~H,_ )T =-RT.Z,,=H, =H, —RT.Z,,

La variation de I'enthalpie d’'un gaz réel que subit un procédé que le fait changer de I'état
d’équilibre E1 a I'état d’équilibre E2 est

EM - phy2001 (40 diapos) H2m — H1m — (H2m — H1m )GP — RTC (th — Zhl) Cours 2.3 - 33
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Lee- Kesler Simple Fluid Enthalpy Departure Chart

5.5
7.4 — Les diagrammes
) 5
thermodynamiques
Diagramme d’écart enthalpique +.2
e ¥
Pour déterminer la variation @
d’enthalpie d’un gaz réel : Bl
5 s
(1) Estimer les valeurs de Z, a 3
'état initial (Z,,) et a 'état £ 2.5
final (2,,) al'aide du pe
diagramme d’écart I
enthalpique (ci-contre) 5 g L
(2) Déterminer par calcul la
variation d’enthalpie du gaz 1 |
parfait.
(3) La variation d’enthalpie du Rl B R
gaz réel est : ol —— ] |
0.01 0.1 1 10

Reduced pressure, P,

- Hlm - (H2m - Hlm )Gp - RTC (Zh2 - Zhl)

H,, Par définition, pour un gaz

. ’ 4
EM - phy2001 (40 diapos) parfalt Ie terme d ecart Cours 2.3- 34

Gaz réel
ﬁitﬁ?ﬁwww.youtube.com/watch?v=iysZAVDiiLO (42,) est nul



7.4 — Les diagrammes thermodynamiques
Exercice 3

Utilisez le diagramme de facteur d’écart enthalpique pour déterminer la variation
I’enthalpie de 'ammoniac dans une compression isotherme a la température T = 446,00 K
ou la pression initiale est 1 Pa et la pression finale est 22,6 Mpa.

m 1) On abesoin de connaitre les propriétés critiques de I'ammoniac. Page 910 dans le
document «Tableaux_Thermodynamiques» : Point critique : 112,8 bar, 132,35 °C

m 2) Calculer les valeurs réduites de la température et de la pression

m 3)TrouverZ,, etZ,, dans la carte d’écart enthalpique

m 4)Calculer (H,—H.,;)gp =72/ mol

m 5) Calculer la variation d’enthalpie du gaz réel

H2m o Hlm - (H2m - Hlm )GP o RTC (Zh2 _ Zhl)
EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3- 35
Gaz réels




7.4 — Les diagrammes thermodynamm@e@oopamrecmn -

Exercice 3

1) Données

p.=112,8 bar, T_=132,35 °C
T,=T,=446,00 K

p, =1Pa; p,=22.6 MPa = 226 bar

2) Coordonnées réduites

T - T _ 446 11
T. 132,35+273,15
1
= ~0
P 112.8-10°
T
Tr2 :T_i :Trl :1’1
o - 226
“ 1128

2) Ecarts enthalpiques, initial et final
Z,, =0 Le point mauve
Z.,=2,10 Le pointrouge

EM - phy2001 (40 diapos) H
Gaz réels )

m_

Enthalpy departure, (h*—h)/R Ts

0.1
Reduced pressure, P,

GP RTc (th o Zhl)

—

10
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7.4 — Les diagrammes thermodynamiques

Exercice 3 —
H2m_H1m:(H2m_H1m)Gp °
—RT,(Z,,~Zy,) 4.5
Zy, =0 o 4
Z., =210 E |
T, =405,30K "
¢ 3
H2m_H1m:(H2m_H1m)GP § 25
-8,314x405,30x(210-0) &
H,, —H,, =0-7,08x10°J /mol -

La variation d’enthalpie du gaz
? réel dans ce procédé de ‘

® compression isotherme est de - -
9,6 kJ/mol. L'écart par rapport R ~ L
au gaz parfait est négatif. 0 s S REEE e — et B B U IR
2 ¥ - 0.01 0.1 1 10
Interprétation physique de ce P —— Cours 2.3 - 37

résultat?



Les diagrammes thermodynamiques
La variation de I’énergie interne d’un gaz réel

La variation de I'énergie interne des gaz réels est déterminée a l'aide de la définition
de l'enthalpie et de I'équation d’état :

H,=U,+pV, pV_=ZRT
U, =H,-pV,
U, =Hy,-R4T,
U, =H,,—RZT,

AUm :Um2 _Um2 :(HmZ - Hmz)_R(Zsz _ZlTl)

T
Um2_Um1:(H2m _Hlm)_R(ZZTZ_ZlTl)
\ Variation d’enthalpie. Facteurs de compressibilité
Utilisation des chartes a I'état initial Z, et a I'état
d’écart enthalpique final Z,. On les trouve dans
les chartes de Z généralisé
EM - phy2001 (40 diapos) Cours 2.3 - 38
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Les diagrammes

thermodynamiques
L’écart entropique

On trouve le facteur d’écart
entropique par un démarche
analogue a celle utilisée dans la
détermination des écarts entre
I’enthalpie d’un gaz réel et d’'un gaz
parfait .

EM - phy2001 (40 diapos)
Gaz réels

R

s
weal

-3
u

R

Nideal

Entropy departure Z =

10.0

Nelson-Obert Generalized (Averaged) Entropy Departure Chart
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Résumé : les gaz réels (suite)

m L’énergie interne et I'enthalpie d’un gaz de Van der Waals et des gaz réels en général
dépendent de la température ET du volume.

m |l est possible de normaliser ou exprimer I'équation d’état d’'un gaz en fonction de ses
variables réduites T, p, et V..

m Des diagrammes thermodynamiques «universels» permettent la détermination des
écarts du comportement des gaz réels par rapport aux gaz parfaits
m Les variations d’enthalpie, d’énergie interne et d’entropie des gaz réels peuvent étre
calculés avec précision a l'aide des expressions :
H _Hlm :(HZm_Hlm)GP_RTC(ZhZ_Zhl)

2m

Um2 _Uml = (H - Hlm)_ R(Zsz _ZlTl)

2m

Sm2 o Sm1 - (sz o Sml)gp _ R(ZSZ _ Zsl)

m Le facteur de compressibilité, Z, le facteur d’écart enthalpique, Z, et le facteur d’écart
entropique, Z, , sont relevés dans leurs diagrammes respectifs.
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A venir...
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