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Comprendre les concepts de thermodynamique est vital pour le futur de ['humanité. La
crise énergétique a venir et les conséquences potentielles sur le climat nous obligent a
plus de créativité, d'innovations technologiques et scientifiques au plus haut niveau.
Cela veut dire que la thermodynamique est un domaine que les meilleurs cerveaux de
demain doivent apprendre a maitriser dés aujourd'hui.

S.J. Blundell

Ce polycopié emprunte plusieurs figures et mémes quelques phrases a des ouvrages indiqués dans la
bibliographie, en particulier celui de Gonczi et de Blundell, également au polycopié de Patick Puzo
sur la thermodynamique classique (2008). Qu'ils en soient ici vivement remerciés.
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Introduction

La matiére liquide et gazeuse autour de nous contient donc une immense quantité d’énergie thermique.
On peut calculer que ’énergie cinétique contenue dans une piscine d’eau vaut a peu pres 100 000
kW.h. Pourquoi n’utilise-t-on pas cette énergie ? C’est tout I’objet de la thermodynamique de répondre
a cette question cruciale. La thermodynamique montre en effet pourquoi cette énergie thermique est
difficile a récuperer: c’est parce qu’elle vient du mouvement desordonné des molécules du liquide ou
d’un gaz, et la thermodynamique montre qu’on ne peut pas extraire de I’énergie utile de ce desordre
car on ne sait pas transformer le desordre en ordre. C’est di & I’irréversibilité de la pluspart des
phénoménes qui nous entourent : un glagon qui fond dans 1’eau, la diffusion d’encre dans un verre
d’eau, etc. L’irréversibilité peut étre définie de fagon trés pratique par le principe de la vidéo : si on
filme un phénomeéne, et qu’en passant le film a I’envers, le phénoméne observé est aussi possible,
alors celui-ci est dit réversible. L’irréversibilité est trés paradoxale, car I’essentiel des lois physiques
qui gouvernent la nature, par exemple les lois de la mécanique, sont réversibles. Comment
I’irréversibilité est-elle alors possible si les processus sont régis a 1’échelle microscopique par des lois
réversibles ? On le comprend qualitativement dans 1’exemple du glagon : celui-ci est cristallin, donc
posséde un ordre interne remarquable, qu’il perd quand il fond, le liquide étant desordonné. Le retour
a la situation ordonnée n’est plus possible : I’irréversibilité vient donc de la tendance qu’a un systéme
formé d’un grand nombre de particules d’évoluer de 1’ordre vers le désordre et non I’inverse.

La thermodynamique a donc pour objet premier de comprendre et caractériser comment on peut
transformer ou non une énergie thermique en travail utile, et de ce fait, elle doit aussi permettre de
caractériser ce qu’est I’irréversibilité et comment elle influe les phénoménes physiques.

Pour faire cela, la thermodynamique évite de intéresse aux aspects microscopiques du systémes
considéré et les lois quantiques qui régissent les atomes qui le composent. Au contraire, elle se focalise
sur des grandeurs macroscopiques qui vont permettre de décrire entiérement son équilibre. Le but de la
thermodynamique est alors de décrire quel état d’équilibre atteint ce systéme selon les contraintes
qu’on lui impose. C’est en introduisant I’entropie et les postulats de base ou bien les deux principes
qu’on va pouvoir répondre a cette question, des principes et postulats généraux qui s’appliquent & un
grand ensemble de particules, indépendamment des lois physiques qui les régissent.
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I.Quelques définitions utiles
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La thermodynamique s’intéresse a I’état de systémes macroscopiques en essayant de s’abstraire des
processus microscopiques. Il faut donc au préalable définir ce qu’est un tel systéme et comment il
interagit avec I’environnement extérieur.

A. La Iimite thermodynamique

La thermodynamique classique est 1’étude des propriétés macroscopiques d’un systéme (p, V, T...)
sans se préoccuper des processus microscopiques sous-jacents. Elle s’applique donc aux systémes
contenant suffisamment de particules pour que les fluctuations microscopiques puissent étre négligées.

Par exemple, dans un gaz contenu dans une enceinte close, chaque molécule exerce sur les parois une
force individuelle quand elle rebondit. Si I’enceinte considérée est trés petite (par exemple de I’ordre
de quelques distances atomiques) et contient donc peu de molécules, il y a peu de rebonds et la force
totale subie par cette paroi au cours du temps va beaucoup fluctuer. Il est difficile de définir une force
moyenne pertinente. Au contraire, si 1’enceinte contient beaucoup de molécules car elle est
suffisamment grande, on peut définir une force moyenne exercée par toutes ces particules par unité de
surface dont les fluctuations temporelles peuvent étre ignorées (analogie : écouter tomber des gouttes
de pluie sur un tout petit toit ou sur un trés grand toit au cours du temps, on entendra des impacts
individuels ou bien un bruit moyen). On peut alors définir la pression exercée par le gaz sur les parois
de I’enceinte. C’est la limite thermodynamique.

B. Equilibre thermique et fonctions d'état

Un systéme est en équilibre thermique lorsque les variables macroscopiques qui le caractérisent (P, T,
...) ne varient plus au cours du temps. Ses fonctions d’état sont les quantités physiques qui
présentent une valeur bien définie pour tout état d’équilibre du systéme : V, p, U, ... Par contre, le
travail effectué par le systéme, ou encore la chaleur qu’on lui a transférée, ne sont pas des fonctions
d’état : si on prend I’exemple de mains chaudes, elles le sont indépendamment de la fagon qu’on a eu
de les chauffer (friction ou contact avec un corps chaud par exemple) : leur température est une
fonction d’état, mais pas le travail ou le transfert de chaleur qui ont permis de les chauffer. La quantité
df pour toute variable d’état est une différentielle exacte (voir plus bas).

On appelle alors équations d'état les équations reliant entre elles les fonctions d'état (comme
PV=nRT)

C. Grandeurs intensives et extensives

Si on considére deux sous-systémes:
* une grandeur extensive est telle que sa valeur pour le systéme total est la somme de ses
valeurs pour chaque sous-systéme (exemple: nombre de particules, masse, volume...)
(« extensive » : elle peut s’étendre)
* une grandeur intensive est telle que, si elle est la méme pour les deux sous-systémes, alors
elle est la méme pour le systéme total (exemple : température, masse volumique, pression...).

Une grandeur peut parfois n’étre ni intensive ni extensive, par exemple 1’énergie interne lorsque les
deux sous-systémes sont en interaction entre eux via une énergie potentielle couplant les particules qui
les composent. Si la taille des sous-systémes est bien plus grande que la distance typique sur laquelle
agit I’énergie potentielle d’interaction, 1'énergie interne peut étre considérée comme extensive. Ce sera
toujours le cas dans la suite, car les interactions jouent sur des distances nanométriques en général
(coulomb, dipolaire, covalence, ...).
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D.

Les différents types de contraintes

Si on considére l'interaction entre un systéme et son environnement, le systéme pourra étre contraint
ou non par son environnement. On dit qu'il est :

isolé : il n’y a pas de transfert vers I’extérieur, ni d’énergie, ni de volume, ni de particules
(matiere)

mécaniquement isolé : ni échange de matiere, ni échange d’énergie mécanique

thermiquement isolé : ni échange de maticre, ni échange d’énergie thermique (transferts de
chaleur impossibles). On parle alors de parois adiabatiques.

fermé : pas d’échange de particules (matiére) mais échange thermique ou mécanique possibles
ouvert : ni isolé, ni fermé

E. Les différentes parois :

perméable : échanges possibles de matiere et d’énergie

imperméable : pas d’échange de matiére, mais échange d’énergie possible
rigides ou indéformables : pas d’échange d’énergie mécanique

mobiles ou déformables : échange d’énergie mécanique possible
adiabatiques : pas d’échange thermique possible (de chaleur)

diathermes : permettent 1’échange thermique

F. Les différentes transformations

Un systéme a 1'équilibre peut évoluer suite a une perturbation venant de la modification d'une
contrainte externe ou d'une transformation des échanges avec le milieu extérieur. On verra plus
loin les transformations réversibles, irréversibles, quasistatiques, ... On définit pour l'instant les
transformations suivantes :

isobare : a pression interne constante

monobare : a pression externe constante

isochore : a volume constant

isotherme : a température constante

monotherme : a température externe constante (contact avec un réservoir)
ditherme : en contact avec deux réservoirs

adiabatique : sans échange de chaleur

cyclique : état initial = état final

G. Les différents diagrammes

Abscisse Ordonnée

Diagramme de Clapeyron Volume V Pression p

Diagramme d'Amagat Pression p Pression * Volume pV

Diagramme entropique Entropie S Température T

Diagramme de compressibilité Pression p Compressibilité x,

Diagramme de Milluer Entropie S Enthalpie H
Diagramme polytropique Entropie S log de la température In(T)
Diagramme des frigoristes Enthalpie H log de la pression In(p)
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II. Les principes

La machine
"perpétuelle” de Reidar
Finsrud, quin'a rien
de perpétuel

11



Thermodynamique Classique Les principes

A. Le premier principe

1. Principe de conservation de 1'énergie
C'est I'hypothese fondamentale a la base du premier principe :
L'énergie totale d'un systéme isolé se conserve.

Le premier principe consiste a reformuler la conservation de 1'énergie en distinguant les termes qui
affectent I'ensemble d'un systéme, comme la pesanteur, et les termes caractérisant les degrés de liberté
internes au systéme, liés a son volume, sa composition chimique, da température, etc. La mécanique
classique s'interesse en général aux premiers, et la thermodynamique plutét aux seconds, qu'on va
grouper quand ce sera possible dans une énergie dite interne.

2. L’énergie interne U

On peut distinguer deux types d’énergies d’un systéme :

e [’énergie interne (parfois appelée microscopique) : elle est la somme des énergies de toutes les
particules qui composent le systéme, dans le référentiel du centre de masse du systéme. Son
origine peut étre :

- I’énergie cinétique des particules individuelles : translation, rotation, vibration pour
des molécules...

- I’énergie potentielle d’interaction entre particules. Elle met en général en jeu des
processus qu’on peut décrire grace a la mécanique quantique. Exemples : liaisons
covalentes, forces de Van der Walls, liaisons ioniques, liaisons métalliques...

- Dénergie de masse des particules (mc?)

- D’énergie potentielle des particules lorsqu’elles sont soumises a une force extérieure.

e [’énergie macroscopique : c’est 1’énergie cinétique de 1’ensemble du systéme lorsque son
centre de masse n’est pas immobile.

Si en général, en thermodynamique, on se placera dans le référentiel du centre de masse, de sorte
qu’on pourra ¢éliminer des équations I’énergie cinétique macroscopique. Par contre, si le systéme est
soumis a des forces extérieures, on ne peut pas a priori les éliminer, et elles se manifestent via
I’énergie potentielle des particules individuelles. Cependant, si le systéme est suffisamment petit par
rapport a la distance sur laquelle la force considérée varie, alors toutes les particules subissent
approximativement la méme force et le méme potentiel. Dans ce cas, on peut écrire :
E,=E"+E" +U

et on appelle U I’énergie interne. Par contre, si, a 1’échelle du systéme, la force peut varier
significativement, alors il faudra 1’intégrer dans 1’énergie interne et son calcul.

Par exemple, la gravité terrestre peut tre intégrée a 1'énergie interne quand on traite de l'atmosphére
car elle varie significativement d'un point a l'autre du systéme considéré. Mais on peut ne pas en tenir

compte par exemple pour un moteur de voiture, car elle agit a peu pres de fagon identique en tout point
du moteur.

3. Le travail

On appellera travail une quantité¢ d’énergie W d’origine macroscopique échangée entre un milieu et le
milieu extérieur. Par convention, W sera compté positivement s’il est recu par le systéme et

12



Thermodynamique Classique Les principes

négativement s’il est cédé. Pour un travail infinitésimal, on emploiera la notation W (et non dW)
(voir plus loin la différence). Le travail désigne simplement le transfert d’énergie entre le systéme et le
milieu extérieur. Le travail se mesure en joule (J) dans le systéme international. On I'exprime parfois
en erg (1 erg = 10—7 J) ou en kilowattheure (1 kWh = 3600 kJ).

Travail mécanique

Un exemple de travail mécanique est donné sur la figure 1.6 par la traction ou la compression d’un
ressort ou d’un fil. Pour un déplacement élémentaire dr du point d’application A de la force

F exercée par I’opérateur, le travail recu par le systéme est :

SW =F.dr
.J'. i % ‘% I
VWV -
\ A F x

Travail mécanique des forces extérieures de pression

oW =-p,dV

F=Spy

——

BE A

On peut noter plusieurs cas particuliers :
e Si la pression interne p du systéme est infiniment proche de la pression externe pext, on
emploiera la pression interne pour le calcul de dW et on écrira :

oW =—-pdV

C'est notamment le cas lors d’une transformation réversible ou d’une transformation quasistatique.
L’avantage de la formule (1.8) est que 1’on peut alors exprimer p a I’aide de 1’équation d’état du
fluide. Dans le cas d’une transformation irréversible, la pression p du fluide n’a pas de valeur bien
définie.

e Si la pression interne p est constante (transformation isobare), le travail échangé sera :

W==p(,=V)
e Si la pression externe pey est constante (transformation monobare), le travail échangé sera :
W = _pext(Vf - Vz)
e Sile volume V reste constant, le travail échangé seranul : W =0

e Si la pression externe pex: est nulle (transformation contre le vide), le travail échangé sera nul

Travail électrique
L’étude du circuit décrit sur la figure montre que 1’énergie recue par le systéme AB entre les
instants t et t + dt est :

13
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W =U ,(0)i(t)dt

i A

*

.,.B].l_

Svatéme

Autres formes de travail

De maniére générale, dans le cas de transformations suffisamment lentes pour étre au minimum quasi
statiques, un travail élémentaire 6W s’exprimera comme le produit d’une variable intensive Y (ou
force généralisée) et de la variation élémentaire dX de la variable extensive associée X (également
appelée déplacement généralisé). Les variables Y et X sont dites variables conjuguées. On aura :

oW ==xYdX

Le tableau suivant résume les principales formes de travail rencontrées en thermodynamique. Le
travail échangé au cours d’une transformation s’écrira donc en toute généralité :

oW =—pdV +mgdh + Fdl + odA+ edq + E"dP + BdM ...

Force généralisée déplacement généralisé W
gravité poids mg (N) hauteur h (m) mg dh
hydrostatique pression p (Pa) volume V (m’) -pdV

fil tendu traction F (N) longueur 1 (m) F dl

fil tordu couple de moment M (Nm) angle 0 M dé
surfa(I:_e Iipre d'un tension superficielle . (N/m) aire A (m?) c dA

iquide

pile potentiel électrique @ (V) charge q (C) ¢ dq
systéme chimique potentiel chimique p (J) nombre de molécules N udN
milieu diélectrique champ électrique E (V/m) moment dipolaire total P (Cm) | E dP
milieu magnétique champ magnétique B (T) aimantation totale M (J/T) B dM

Dans la plus part des cas qui suivront, on ne s’intéressera qu’a 1’énergie interne U, en se plagant dans
le référentiel du centre de masse. Le reste des effets (énergie cinétique macroscopique et énergie
potentielle macroscopique) peut ensuite étre facilement pris en compte et n’affectera pas les propriétés
thermodynamiques du systéme considéré.

14
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4. Premier principe : la conservation de ’énergie

La description de 1'énergie d'un systéme uniquement avec la notion de travail n'est pas suffisante. D'ou
la nécessité d'exprimer la conservation de I'énergie en introduisant la notion de chaleur et le premier
principe:

Premier principe:
La variation de 1’énergie interne U d’un systéme est égale a 1’énergie qu’il a recue sous forme de
travail ou de chaleur :

dU =W + 00

dU est ici une différentielle totale. L’énergie interne est une fonction d’état.

On peut aussi formuler ce premier principe pour une transformation : si un systéme fermé recoit au
cours d’une transformation une chaleur Q (comptée algébriquement) et un travail W alors la variation
de son énergie interne s’écrit :

AU =W +0

On note que si 1’on ne se place pas dans le référentiel du centre de masse, ce principe se réécrit :

dU+dEZ+dEZ =W +60 ou AU+AEZ + AEM —W+Q

pot
Ou EMest Iénergie mécanique déja évoquée.
Autre formulation

On peut également formuler ce premier principe de fagon plus formelle via la définition de 1'énergie
interne U par le postulat suivant:

Postulat

Pour un systeme macroscopique, il existe des états d’équilibre entierement caractérisés par 1’énergie
interne U, le volume V, le nombre de particule N de chaque espéce chimique et d’autres parametres
extensifs X; selon le systéme considéré.

Si le systéme contient plusieurs especes chimiques, on introduira différents N;. Les autres parameétres
X; dépendent du probléme choisi et sont extensifs, ¢’est a dire proportionnels au volume du systéme
considéré (par exemple 1’aimantation M).

A partir de ce postulat qui suppose U bien défini, on peut définir le flux de chaleur 6Q qui passe dans
un systéme fermé, c’est a dire sans échange de matiére, comme

80 =dU — W

ou dU est la différence d’énergie entre état initial et final de la transformation considérée, et OW le
travail associé a cette transformation. On retrouve ici la premiére loi de la thermodynamique mais ou
on définit la chaleur a partir de U et W plutdt que d’énoncer a priori dU = oW + 6Q . L'interét de cette

formulation est de mieux faire apparaitre la démarche de base de la thermodynamique classique :
s’occuper d’états définis par des variables bien choisies, sans se soucier de I’origine passée qui a mené
a ces états, puis décrire comment ces états vont se transformer selon ce qu’on leur fera subir. Il ne peut
s’appliquer que si on a bien défini le systéme qu’on étudie et la facon dont il est séparé du reste de
I’univers lors des transformations qu’il subira et qu’on étudiera.
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5. Différentielles exactes ou non: df versus of

Différence mathématique entre df et oF :
Une fonction df est une différentielle exacte avec le symbole « d » si on peut I’exprimer en fonction de
ses dérivées partielles (par exemple pour une fonction a deux variables),
df = A(x, y)dx + B(x, y)dy
04 OB of of

avec — = — (car d’apreés le théoréme de Schwarz on a alors A =—;B = 6_) Si on n’a pas cette
y

propriété, la différentielle n’est pas exacte. Par exemple, df=ydx n’est pas une différentielle exacte,

alors que df=ydx-+xdy [’est.

Dans le cas du premier principe, SW=-pdV n’est pas une différentielle, car il faudrait alors écrire

OW=-pdV-Vdp pour cela.

On a cependant a faire a une variation infinitésimale du travail. On la note alors 6W. De méme il
n’existe pas de fonction de chaleur Q(T,V) dont la différentielle exacte serait dQ.

Différence physique entre JA et dA

Supposons que A dépend de x et y. Si A est une différentielle exacte et qu’on trace la surface A(x,y),
alors la différence entre deux altitudes A,-A; ne dépend que du choix des points 1 et 2, et pas du
chemin qui les lie. Autrement dit, on peut intégrer A indifféremment d’abord selon x puis y ou autre
sans que le résultat soit affecté.

Exemple : A(x,y)= df=ydx n’est pas une différentielle exacte car si on intégre d’abord par rapport a x
avec y constant, on trouve yx alors que si on fait I’inverse, on trouve 0.

Au contraire, df=ydx+xdy est une différentielle exacte car si on intégre d’abord par rapport a X avec y
constant, on trouve yx alors que si on fait I’inverse, on trouve xy de méme.

Donc pour une différentielle exacte df, I’intégration entre deux points ne dépend pas du chemin choisi.
Le premier principe de la thermodynamique indique dU = OW +6Q : dU est une différentielle exacte

donc la différence d’énergie interne entre deux états d’équilibres ne

dépend pas de la transformation subie pour aller de I’un a I’autre. Au D
contraire, 6W et 6Q dépendent tous deux du type de transformation.
Par exemple, considérons un gaz parfait a la température T, et le A
volume V; (point A). On peut le chauffer et 1’étendre jusqu’a T, et
V, via une détente isotherme AC puis un transfert de chaleur a
volume constant CB, ou bien d’abord par le transfert de chaleur AD A
puis par détente DB. Au cours de cette transformation, le travail
fourni correspond a 1’aire sous ACB ou sous ADB respectivement. 11 B
est clair que le travail effectué n’est pas le méme alors que les états
de départ et d’arrivée sont les mémes. Par contre, I’énergie interne
qui ne dépend dans un gaz parfait que de la température, donc du
produit PV, est bien indépendant du chemin choisi. [ C

<V

On appelle dA une différentielle exacte, et 6A une forme
différentielle.

L'expérience de Joule :
Pour étudier la différence entre chaleur et travail, Joule fait I'expérience suivante : il place de I'eau

dans une enceinte adiabatique, et lui transmet un travail par le mouvement de palettes entrainées par la
chute d'un corps de masse M. Le systéme regoit un travail W = Mgh pour un déplacement d'une

hauteur h de la masse. Joule observe alors une élévation de température de 1'eau. On travaille ici a
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pression et nombre de moles constants. Puis dans une autre expérience sur le méme systéme (eau), il
transmet cette fois de la chaleur par un chauffage. Il montre qu'en apportant cette chaleur ou un travail,
il peut mesurer exactement le méme effet, & savoir une élévation de la température. Cela lui permet
d'établir une correspondance entre I'échelle de chaleur (a 1'époque le Calorie) et 1'échelle du travail (le
Joule) : 4.18 Joules correspondent a 1 Calorie. Cette expérience, on va le voir plus loin, correspond en
fait a la mesure de la capacité thermique de 1'eau. Elle démontre que chaleur et travail sont tous deux
des transferts d'énergie.

R ..

Le dispositif expérimental de l'expérience de Joule

6. Qu’est-ce que la chaleur et le travail ?

On peut définir la chaleur comme un transfert thermique d'énergie avec un réservoir thermique
ou comme un transfert d’énergie entre ce réservoir et le systeme. On observe cette notion
d’énergie en transit quand on met en contact deux corps de température différente. La chaleur se
transfere alors spontanément du corps de température plus élevée vers celui de température moins
élevée, mais on peut provoquer 1’inverse également (frigo).
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Le travail est également un transfert d’énergie, mais lié au changement d’un paramétre externe (V,
champ électrique ou magnétique, gravité...). Le processus physique le plus important de notre
civilisation est la conversion de chaleur en travail car il a permis la révolution industrielle, depuis la
machine a vapeur.

D’un point de vue microscopique, il est difficile de comprendre la différence entre travail et chaleur,
car dans les deux cas il peut s’agir des mémes particules en mouvement. Mais si on imagine un
ensemble de particules qui se déplacent, le travail correspondrait a un mouvement cohérent entre
particules, par exemple des particules dont tous les moments sont orientés dans une méme direction. A
tout moment, on peut récupérer sous forme d’une force et d’un travail 1’énergie cinétique de cette
assemblée de particule. Par contre, si leur mouvement est complétement désordonné, on ne peut pas
récupérer de fagon utile leur énergie cinétique car leurs vitesses sont orientées dans toutes les
directions. On aura alors de la chaleur mais pas du travail. On comprend ainsi pourquoi il est bien plus
simple de transformer du travail en chaleur et pas I’inverse.

B. L’entropie et le second principe

1. Le second principe

Le second principe est apparu comme une nécessité pour expliquer en particulier les phénoménes
irréversibles. Par exemple une goutte d’encre qui diffuse dans un verre d’eau ne redeviendra jamais
goutte d’encre. L’origine physique des irréversibilités peut étre variée :

e non uniformité des grandeurs intensives du systéme (diffusion (densité volumique), transfert
thermique (gradient de température), déplacement de charges électriques vers les zones de
faible potentiel, ....)

e Forces de frottement dont le travail se transforme en chaleur

e Réactions chimiques

e FEtc...

Ces effets ne sont pas décrits par le premier principe, d’ou la nécessité d’un second principe. Les
premiers énoncé du second principe (Kelvin, Carnot) étaient basés sur des considérations
technologiques (machines thermiques, cycles, etc). La formulation moderne de ce second principe
introduit une nouvelle quantité, 1I’entropie :

Second principe pour un systéme non isolé : il existe une quantité S appelée entropie, extensive et
non conservative, telle que sa variation peut s’écrire pour un systéme quelconque, isolé ou pas, entre
deux temps t; ett, :

AS =S, mes TS .
échangé créé systeme extérieur
153 5Q Séchangé —»
Séchangé = I T 4 Via 8Q
!
S .20

créé

Le terme échangé correspond au flux de chaleur entre une source extérieure a la température T et le
systéme. T définit ici la température thermodynamique. Cette température est égale a celle du systéme
extérieur si celui-ci joue le réle de réservoir et impose sa température (car il est bien plus volumineux).
Par exemple un objet métallique placé dans une piéce a 20°C : I’air de la piéce joue le role de
reservoir et impose 20°C au métal. Cette température peut changer pendant la transformation.
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Le terme S, correspond aux processus qui ont lieu au sein du systéme. On peut énoncer de fagon
équivalente 1'inégalité de Clausius :

by
AS > 0

4

et il y a égalité si la transformation est réversible.

Pour un systéme isolé, le terme échangé est nul, car il n’y a pas de flux de chaleur extérieur. Le terme
Scee peut alors soit rester constant (transformation réversible) ou augmenter (transformation
irréversible) mais ne peut pas diminuer. On peut alors énoncer une version simplifiée du second
principe :

Second principe pour un systeme isolé : pour un systéme isolé en équilibre thermodynamique,
I’entropie S est maximale et dS=0. Pour des processus irréversibles, 1’entropie croit ¢’est a dire dS>0.

L'entropie d'un systéme isolée reste donc constante si 1'évolution est réversible. Si 1'évolution est
irréversible, 1'entropie croit jusqu'a l'entropie maximale compatible avec les contraintes imposées par
l'extérieur.

Autre formulation
Comme pour le premier principe, on peut aussi procéder a partir de postulats plus formels mais plus
complets. On ajoute alors au premier postulat déja énnoncé deux autres postulats:

Postulat : on peut définir pour tout état d’équilibre d’un systéme une fonction S, I’entropie, qui
dépend des parameétres extensifs du systéme, telle que, en ’absence de toute contrainte interne, les
parametres extensifs prennent les valeurs qui maximisent 1’entropie.

Postulat : I’entropie d’un systéme composé de plusieurs sous-systémes est additive, continue,
différentiable, et croit avec 1’énergie. Autrement dit :

11 existe une fonction S appelée entropie telle que

S=SU,V,N,X))
S(AU,AV,AN,AX,)=AS(U,V,N,X,)

(a_S] >0
ou N, X,

Ces propriétés mathématiques permettent aussi d’inverser S pour exprimer U (puisqu’il y a monotonie
entre S et U) et d’en déduire donc

U=U(S,V,N,X,)
Commentaires sur I'entropie et le second principe

Le mot "entropie" est inventé par Clausius a partir de "tpomn", trope, qui signifie en grec
transformation: "J'ai intentionnellement formé le mot entropie pour qu'il soit aussi semblable que
possible au mot énergie, puisque ces deux quantités sont si intimement liées dans leur signification
physique qu'une certaine similitude dans leurs noms me semblait avantageuse". Le second principe de
la thermodynamique peut ne pas faire du tout intervenir l'entropie. Cette entropie est une quantité
macroscopique liée au desordre d'origine microscopique. C'est une des rares quantités physiques qui
repose sur l'ignorance qu'on a du systétme qu'on décrit, comme on va le voir avec la théorie de
l'information. C'est a la fois sa force et sa faiblesse.
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Le second principe a été¢ formulé de nombreuses fagons différentes, en général équivalentes entre elles
et qui reviennent toutes a décrire ce qu’est I’irréversibilité a travers I’entropie. Ce principe n'a pas de
preuve théorique, sauf dans des cas de modéeles particuliers, comme le gaz parfait. Il s'agit juste d'un
principe empirique. Fermi faisait remarquer que la meilleure preuve de ce principe consiste en I'echec
malgré tous les efforts de le mettre en défaut via la construction d'un appareil présentant un
mouvement perpétuel de seconde espéce.

Einstein disait que sa recherche pour le principe de la relativité était motivée par la recherche d'un
grand principe universel du méme type que le second principe de la thermodynamique. Il considérait
que souvent, les théories en physique visent a décrire des comportements complexes a partir de
processus simples (comme la théorie cinétique des gaz a partir de la diffusion et des lois mécaniques)
mais lui cherchait plutdt un seul principe universel qui ménerait ensuite a tout le reste, un peu comme
en thermodynamique, ou le principe d'augmentation de l'entropie méne a tout le reste.

Voici quelques unes des autres formulations de ce principe:

Formulation de Clausius : Il n’existe pas de processus dont le seul effet est de transférer de la
chaleur d’un corps froid vers un corps chaud.

Démonstration: si on considére deux sources a Tc et Tr (Tc>Tg) qui échangent juste de la chaleur et
sont isolées du reste de ’univers, la variation d’énergie interne de I’ensemble des deux sources est
nulle, d’ou:

dU =00, +0. =0

b >0
TF TC

D’apreés le second principe, dS>0 d'ou

g5 =90 B0 80, 80, oo (1 1)
TF TC TF TC TF TC

or Te<Tcdonc 6Q, > 0.1l y a bien transfert de chaleur tel que la source froide regoit de la chaleur et

la source chaude en donne.

Formulation de Kelvin : Une transformation dont le seul résultat est de transformer en travail de la
chaleur prise a une source de chaleur unique de température constante est impossible.

On retrouve ici 1'idée simple qu'on ne sait pas extraire du travail utile de l'agitation thermique d'un
corps isolé (par exemple on ne sait pas extraire un travail de l'agitation thermique dans un verre d'eau,
qui est pourtant considérable).

Démonstration : considérons un systéme S qui au cours d'un cycle recoit de la chaleur Q>0 d'un
thermostat , et délivre un travail W<0 a un autre réservoir. L'entropie du réservoir ne change pas car il
ne regoit ni ne donne de chaleur. L'entropie du systéme S ne change pas non plus pour un cycle
complet. L'entropie du thermostat varie de -Q/T. L'entropie totale de I'ensemble S + thermostat +
réservoir vaut alors -Q/T mais cet ensemble étant isolé, son entropie ne peut que croitre d'apres le
second principe. Il y a donc contradiction entre cette variation négative et le second principe.

Formulation de Kelvin : 11 n’existe pas de systéme qui pourrait, au cours d’un cycle, transformer
complétement de la chaleur en travail.
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Formulation de Carnot : L’efficacit¢é d’un moteur ditherme cyclique est inférieure a ’efficacité
maximale d’un moteur ditherme cyclique réversible. Tous les moteurs utilisant le cycle de Carnot
entre les deux mémes températures ont la méme efficacité.

Ou encore : un moteur d’efficacité n=1 est impossible.

Les 20 formulations de la 2éme loi de la thermodynamique
(Challenges to the second law of thermodynamics, V. Capek et D. Sheehan, Fundamental Theories of
Physics, Vol 146, Springer)

(1) Kelvin-Planck No device, operating in a cycle, can produce the

sole effect of extraction a quantity of heat from a heat reservoir and

the performance of an equal quantity of work.

(2) Clausius-Heat No process is possible for which the sole effect is

that heat flows from a reservoir at a given temperature to a reservoir

at higher temperature.

(3) Perpetual Motion Perpetuum maobile of the second type are im-
possible.

(4) Refrigerators Perfectly efficient refrigerators are impossible.

(5) Carnot theorem All Carnot engines operating between the same
two temperatures have the same efficiency.

(6) Efficiency All Carnot engines have efficiencies satistying:
0<np<l

(7) Heat Engines Perfectly efficient heat engines (7 = 1) are impos-
sible.

(8) Cycle Theorem Any physically allowed heat engine, when oper-
ated in a cycle, satisfies the condition

6Q
55 T = 0 (1.2)
if the cycle is reversible; and
3§
55 ?Q <0 (1.3)

if the cycle is irreversible.

(9) Irreversibility All natural processes are irreversible.

(10) Reversibility All normal quasi-static processes are reversible,
and conversely.

(11) Free Expansion Adiabatic free expansion of a perfect gas is an
irreversible process.

(12) Macdonald [18] It is impossible to transfer an arbitrarily large
amount of heat from a standard heat source with processes terminating
at a fixed state of Z. In other words, for every state B of Z|

(13) Equilibrium The macroscopic properties of an isolated nonstatic
system eventually assume static values.

(14) Gyftopolous and Beretta Among all the states of a system
with given values of energy, the amounts of constituents and the pa-
rameters, there is one and only one stable equilibrium state. Moreover,
starting from any state of a system it is always possible to reach a
stable equilibrium state with arbitrary specified values of amounts of
constituents and parameters by means of a reversible weight process.
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(15) Clausius-Entropy [4, 6] For an adiabatically isolated system
that undergoes a change from one equilibrium state to another, if the
thermodynamic process is reversible, then the entropy change is zero; if
the process is irreversible, the entropy change is positive. Respectively,

this is: .
56
— =58;,-5; 1.4
| F=s (14)
and ;
iQ
— < 8y -5 1.5
[7 e o

(16) Planck Every physical or chemical process occurring in nature
proceeds in such a way that the sum of the entropies of all bodies which
participate in any way in the process is increased. In the limiting case,
for reversible processes, the sum remains unchanged.

(17) Gibbs For the equilibrium of an isolated system, it is necessary
and sufficient that in all possible variations of the state of the system
which do not alter its energy, the variation of its entropy shall either

vanish or he negative.

(18) Entropy Properties Every thermodynamic system has two
properties (and perhaps others): an intensive one, absolute temper-
ature 7', that may vary spatially and temporally in the system T'(x,t);
and an extensive one, entropy 5. Together they satisfy the following

three conditions:

(i) The entropy change dS during time interval dt is the sum of: (a)
entropy flow through the boundary of the system d.S; and (b) entropy
production within the system, d;S; that is, 4S5 =d.5 4+ d,S.

(ii) Heat flux (not matter flux) through a boundary at uniform tem-
perature T results in entropy change d.S =

(iii) For reversible processes within the system, d;5 = 0, while for
irreversible processes, d;5 = (.

(19a) Carathéodory (Born Version): In every neighborhood of
each state (g) there are states (¢) that are inaccessible by means of
adiabatic changes of state. Syvmbolically, this is:

(20) Thomson (Equilibrium) No work can be extracted from a
closed equilibrinm system during a cyclic variation of a parameter by

an external source.

Et des variantes plus familiéres :

e Disorder tends to increase.  (Clausius, Planck)
e Heat goes from hot to cold.  ( Clausius)

e There are no perfect heat engines.  (Carnot)

e There are no perfect refrigerators.  ( Clausius)

e Laws of Poker in Hell:

1. Poker exists in Hell.  (Zeroth Law)
2. You can't win.  (First Law)
3. You can’t break even.  (Second Law)

4. You can’t leave the game.  ( Third Law)

Le second principe est en fait équivalent & un principe d’énergie minimale. En effet, U est une
fonction monotone et continue de S, car 0S/0U > 0. On peut donc formuler deux principes
équivalents :

Principe de I’entropie maximale : la valeur a 1’équilibre d’un paramétre interne non contraint doit
maximiser 1’entropie, pour une énergie interne totale donnée.

Principe de I’énergie minimum : la valeur & I’équilibre d’un paramétre interne non contraint doit
minimiser 1’énergie, pour une valeur de 1’entropie totale donnée.

22



Thermodynamique Classique Les principes

2. L'équation fondamentale

Les deux principes de la thermodynamique ont permis de définir pour tout systéme une énergie interne
U et une entropie S. L'équation S =S(U,V,N,X,) (ou de fagon équivalente U =U(S,V,N,X,))

qui relie S, U, V, N, et les autres variables X; est appelée I’équation fondamentale de la
thermodynamique. Elle contient en effet toute l'information disponible en thermodynamique et sa
connaissance permet de déduire toutes les quantités nécessaires.

Elle est cependant difficile a determiner en général, et on a plus facilement accés aux équations d'état,
qui font intervenir des dérivées de S ou U et contiennent donc moins d'information. Par exemple
I'équation pV=nkgT fait intervenir la température T, dérive de 'entropie, et n'est donc pas 1'équation
fondamentale d'un gaz parfait.

Dans la pratique, on considérera en général des systémes dont on pourra définir U et S, qu’on
cherchera a exprimer en fonction des variables du systéme. En cherchant les maxima de S, on en
déduira les états d’équilibre atteints par le systéme.
Plusieurs stratégies :

- maximiser S

- minimiser U

- minimiser d’autres fonctions (F,G,H..) selon les contraintes choisies, ce qui sera équivalent en

réalité a minimiser U

Dans ce qui suit, on omettra les variables X; qu’il faudrait ajouter dans certains types de problemes
(magnétisme...) pour plus de lisibilité, mais nous en tiendrons compte lorsqu’elles seront nécessaires
bien siir.

3. La chaleur , T, P, p et les équilibres

A partir de I’équation fondamentale U =U(S,V,N) ou S=S(U,V,N), on peut définir
« arbitrairement » de nouveaux parameétres qui s’expriment en fonction des dérivées partielles de U ou
de S. En effet, a partir de

w=(%2) as+(%] are(S0] av
oS )y oV Jsn ON ), s

on définit la température T telle que T = [G_Uj
V,N

oS

. oU
la pression p telle que p =— —
vV Jsn
. - oU
le potentiel chimique ptel que u=| —
ON Jsy

d’ou on peut écrire une équation pour U dite équation d’état :
dU =TdS — pdV + udN

On peut aussi en déduire une équation d’état pour 1’entropie S :

23



Thermodynamique Classique Les principes

das=Lau+Lay —Hay
T T T

On aurait donc pu raisonner a l’identique en partant de 1’équation fondamentale pour 1’entropie
S=S(U,V,N) et définir alors les mémes paramétres T, p et p en fonction cette fois de I’entropie :

l_(a_S] 3_(6_5) _ﬁ_(a_S)
T \ou),, T \ov ), T \oN ),

Ces grandeurs, T, p et p sont intensives : si on considére deux sous-systémes identiques d’entropie S
chacun, et de température T chacun, alors le systéme total aura une entropie et une énergie interne
double car I’entropie et 1’énergie interne sont extensives. D’ou pour la température Ty, du systeme

total,
1 (3, [ 6(2S) (oS 1
T, (W] ) (Mj ) (Ej T
De méme pour p et L.

De facon plus générale, pour tout travail SW=YdX pas seulement li¢ a la pression, on pourra définir a
partir de I’entropie la quantité Y :

r_(x)
T oX SNV

On peut maintenant décrypter le sens physique de I’équation d’état dU = TdS — pdV + udN .

Cette équation indique comment un systéme gagne ou perd de 1’énergie interne:
- via un changement de volume, grace au terme -pdV.

On peut augmenter 1’énergie du systéme en réduisant son volume. Ce terme est analogue au travail
exercé lors de I’application d’une pression mécanique oW = —pdV . Cela montre que la pression telle

qu’on I’a définie arbitrairement par p = —(8U / aV)S’ y est bien la pression mécanique exercée pour

faire subir au systéme la variation de volume. Mais -pdV n'est pas toujours le travail mécanique
réellement regu par le systéme, par exemple dans une détente de Joule, ou on ouvre la paroi entre deux
systémes, et on a un changement de -pdV sans travail fourni au systéme.

- via un changement de son entropie grace au terme TdS : on peut augmenter 1’énergiec du
systéme via une augmentation de son entropie.

Ce changement va s’effectuer sous forme d’un flux de chaleur. Pour le comprendre, considérons un
systétme fermé, sans échange de matiére : dU =TdS — pdV . En identifiant a dU = oW + 60

(premier principe) et en supposant une transformation quasi statique, c’est a dire que oW =—pdV
on en déduit oQ =TdS .

Pour une transformation quasi statique, un flux de chaleur est associé a une augmentation
d’entropie : 6Q =TdS .

- via un changement du nombre de particules a travers le terme udN : on augmente 1’énergie du
systéme en augmentant son nombre de particules N.

On comprend alors mieux la différence entre la chaleur et le travail : les deux sont des transferts
d’énergie, mais un transfert de chaleur s’accompagne d’un changement d’entropie, pas un travail.

24



Thermodynamique Classique Les principes

Puisque I’entropie ne peut qu’augmenter d’apres le second principe, il apparait donc clairement qu’on
peut complétement convertir un travail en chaleur, mais pas 1’inverse, car il faudrait rendre 1’entropie
produite par le transfert de chaleur ce qui est impossible.

De méme que pour U et S, on peut 1a encore définir plusieurs équations dites équations d’états :

T=T7T(S,V,N) p=p(S,V,N) =S, V,N)

Pour comprendre le sens physique de T, p et udu point de vue de la thermodynamique, donc de
I’entropie, il faut retourner a 1’équation d’état pour 1’entropie S :

s =Lau+Lav - Han
T T T

, N ) 1 oS
La température apparait liée a I’entropie comme — =| — .
T \ou),,

Considérons un systéme isolé, et composé de deux sous-systémes de températures différentes et
séparés par une paroi diatherme qui laisse juste passer la chaleur. D’aprés les postulats, on veut
I’entropie finale de I’ensemble la plus grande possible, donc il faudra donner de I’énergie U au sous-

systéme pour lequel (GS /oU )V’ v est le plus grand, donc le systéme dont la température est la plus

faible. La quantité 1/T représente donc [’appétit qu’a un systeme pour [’énergie. 1l est clair que lors de
ce processus, les deux systémes vont voir leurs températures évoluer, et 1’échange d’énergie via la
paroi s’arrétera lorsque les deux températures s’égalisent. C’est le théoreme de Le Chatelier dont nous
reparlerons. Notons enfin que le sous-systéme le plus chaud donne de la chaleur au sous-systéme le
plus froid, ce qui va bien dans le sens intuitif de notre compréhension de la température. Donc cette
température thermodynamique introduite de fagon arbitraire semble pour 1’instant correspondre avec
notre sens commun.

On peut a partir de ce raisonnement définir ce qu’est un équilibre thermique en thermodynamique :
on appelle U, et Ug les énergies internes des deux sous-systémes. Le systéme total est isolé donc
UatUg=cste. L’échange entre sous-systémes est ici seulement thermique (pas d’échange de matiére ni
changement de volume possible : la paroi est rigide et ne fait que conduire la chaleur). L’équation
d’état pour S se simplifie a

aS=LtausPay - Fav=Lau
T T T T

d’ou ici I’équilibre impose

IS 0=dS. +dS ld ld Souw;Luser
=0=dS, + 2_?1 U1+F2 U, or U, +U, =cste wecw;m*““ Yawrenst
donc dU, =-dU, \. [

dou T, =T,

Il y a équilibre thermodynamique lorsque les températures des deux sous- \}
systéemes s’égalisent. \

C’est cohérent avec notre intuition et trés puissant. En effet, si on connait A 3 ehenilon
I’expression de la température en fonction des autres variables (U,V,N..), §
cette condition d’équilibre impose une équation pour U, et U,. Par ailleurs, : foureat
U, +U, =cste d’ou on pourrait déterminer completement U, et U, . Mais & 1 -'-,.
on connait rarement 1’équation fondamentale liant U et T. La condition ci- 6? i "._
T b\ mesues
25 gobacpion X o E do diicetion X
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dessus satisfait dS=0 mais S pourrait étre minimale ou maximale. Le second principe imposant S
maximale, cela signifie que d’S<0 ce qui permettra de discuter des conditions de stabilité de
I’équilibre considéré et d’exclure certains équilibres instables.

. T , p oS
La pression apparait liée a I’entropie comme — =| — .
T oV )yn
On fait le méme raisonnement mais la paroi cette fois ci est un piston mobile tel que les volumes des

deux sous-systémes puissent varier. L’entropie étant proportionnelle au volume, les deux sous-
systémes vont vouloir faire augmenter leur volume, mais le volume total est fixé. Il faudra alors

augmenter le volume du sous-systéme pour lequel (8S / aV) est le plus grand, donc le systéme dont
p/T est la plus grande.

La quantite p/T représente donc ['appétit qu’a un systeme pour le volume. La aussi, a la fin du
processus, les deux pressions vont s’égaliser de part et d’autre de la paroi.

On peut a partir de ce raisonnement définir ce qu’est un équilibre mécanique en thermodynamique en
reprenant le raisonnement ci-dessus: cette fois, a la fois I’énergie interne et le volume peuvent varier.
D’ou ici I’équilibre impose

dS =0=dS, +dS, = au, +—au, + Prav + P ay,
T T T T

1 2 1 2

Cette fois, V, +V, =cste et U, +U, =cste d’oudU, =—-dU, et dV, =—dV,

U et V étant des variables indépendantes, cela impose nécessairement
I,=T, et p=p,
Cette fois, non seulement mais les températures, mais aussi les pressions s’égalisent a 1’équilibre.

. . N : Y7, oS
Le potentiel chimique p apparait liée a ’entropie comme —*— =| — .
T \0ON),,
On fait le méme raisonnement mais la paroi cette fois ci permet 1’échange de matiére et ne peut pas
étre déplacée. Il faudra alors augmenter le nombre de particules N du sous-systéme pour lequel

(8S /oU ) est le plus grand, donc le systéme dont le potentiel chimique est le plus faible car p>0.

La quantité (/T représente donc [’appétit qu’a un systeme pour donner de la matiere. /T représente
en quelque sorte « l'invivabilité » du sous-systéme. Les particules s’en vont des régions de fort w/'T
vers des régions de faible (/T .La aussi, a la fin du processus, les deux quantités de particules N vont
s’égaliser de part et d’autre de la paroi.

On peut a partir de ce raisonnement définir ce qu’est un équilibre entre constituants en
thermodynamique en reprenant le raisonnement ci-dessus. On voit que cette fois, ce sont les potentiels
chimiques qui devront s’égaliser :

1 1
dS =0=dS, +dS, =—dU, +—adU, -2 an, -2 an,
T, T, T, T,

Cette fois, N, + N, =cste et U, +U, =cste d’oudU, =—-dU, et dN, =—dN,
o= 1Ly, [ Aty
I T, L T
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U et N étant des variables indépendantes, cela impose nécessairement
L =T, et u =,

Cette fois, non seulement mais les températures, mais aussi les potentiels chimiques s’égalisent a
I’équilibre.

Si on a des changements simultanés de chaleur, de volume et de matiére, il y aura des transferts entre
les deux sous-systemes dont le trafic en énergie sera contr6lé par 1/T, le trafic en volume par p/T et
celui de particules par —p/T. Plus précisément, 1’énergie va circuler selon —VT , le volume selon
V(p/T) et la matiére selon —V(u/T). Finalement, la température joue le role d’une sorte de
potentiel pour le flux de chaleur, de méme pour la pression vis a vis des changements de volume, et
pour le potentiel chimique vis a vis des flux de matiére.

4. L’entropie du point de vue de la physique statistique

La physique statistique permet de définir I’entropie microscopiquement et non plus comme une entité
arbitraire postulée a priori. Pour cela on introduit la notion de microétats et de macroétats.

En physique statistique, un macroétat caractérise donc un systéme par certaines grandeurs
macroscopiques accessibles a la mesure, et regroupe donc un certain nombre de microétats. On peut
raisonnablement supposer que le systéme explore aléatoirement et trés fréquemment tous ses
microétats. Une mesure macroscopique ne sonde donc que la moyenne sur une grande quantité de
microétats des propriétés du systéme. Si on note P; la probabilité de chaque microétat i, on définit
I’entropie par (définition de Gibbs) :

S=—ky Y PInP
i
Ou kg est la constante de Boltzmann. Plusieurs cas se présentent alors.

Si le systeme est isolé, on peut raisonnablement supposer que tous les microétats sont équiprobables.
On parle alors d’ensemble microcanonique. Si il y a © microétats tous équiprobables de probabilité

P, il faut ZP =1=QP d’ou Q=1/P et I’entropie devient alors :

S=—k, Zéln(éj =—k, ém(é}Zy =k, éln[éjg

d'ou

S=+4k;InQ
C’est I’entropie de Boltzmann qui caractérise un systéme isolé composé de (2 microétats
équiprobables.

La constante de Boltzmann (préfacteur kg) permet de rendre compatible la définition de la température
1/T =05/0U avec 1’échelle des Kelvin. D’aprés cette définition, 1’entropie est bien
extensive comme en thermodynamique: si on considére deux systemes disjoints isolés contenant
respectivement Q; et ), microétats, le nombre total de microétats est 0,0, dont ’entropie totale
s’écrit :

S =k, IN(@,Q,) =k, In(,) + b, In(Q,) = 5, + 5,
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Si le systeme est en contact thermique avec un réservoir bien plus grand que lui, qui lui impose sa
température, on parle alors de I’ensemble canonique. Cette fois, tous les microétats n’ont pas la
méme probabilité. La probabilité d’avoir un microétat i est

Ou B=1/kgT. On définit la fonction de partition Z :
Z = Zefﬁ g
J

On peut alors montrer que
dinZ
ap

Ou U est ’énergie interne et F ’énergie libre d’Helmoltz (qu’on introduira en détail plus loin). La
démarche pour I’ensemble canonique consiste a écrire, connaissant les énergies possibles d’un
systéme, la fonction de partition Z, puis a déterminer U, F, et toutes les autres quantités d’intérét a
partir de dérivées partielles de F ou U.

U=-

et F=—k,TInZ

Dans ce cas, on peut calculer I’entropie S du point de vue thermodynamique classique :

S:—(a—F] :—(wj =+kBan+kBT(aan]
4 4 aT 4

oT oT

1 6Z e
=+k, nZ+k, 7| —— | =+k, nZ+k,T| —
’ ’ (zaT)V ’ ’ [Zz or J

J
=+k,InZ+k leeiﬂE"(—E ) —; =+k an+llZE e*ﬁ'Ej
B B 7 - j kBT2 B T 7 . j

=+k,InZ +%ijEj
j

On remarque alors que la définition statistique de 1’entropie redonne bien le méme résultat :

e PE o PE
In

Z zZ

E,

S=—ky ) PInP =k,
-A
:_kBZeZ

i e_ﬂE

=k, By, Z' E +k,InZ

=k PE, +kyInZ

; ~PE;
_BE. e
Ine 'f"E’+kBZ > InZ

=k, 1nZ+%ZPl.Ei

L. Boltzmann
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L’entropie S :—kBZPilnPi correspond donc bien a l’entropie thermodynamique du XIXeéme

siécle. Cependant, 1’entropie au sens classique était jusque la définie a une constante prés. On
remarque ici que cette constante a été fixée. C’est en fait le troisiéme principe de la thermodynamique
qui est ici sous-jacent et qu’on reverra plus loin : on assure qu’a température nulle, 1’entropie est nulle.
Cela correspond a la situation ou le systéme a choisi son état fondamental : il n’y a plus qu’un seul

microétat possible, et le nombre de configurations est Q=1 d’ou une entropie S =+k, InQ=0.

Si le systeme est mis en contact thermique avec un réservoir qui peut aussi échanger des particules, le
réservoir impose alors sa température et son potentiel chimique. On parle d’ensemble grand-
canonique, qui correspond a la situation ou le systéme étudié est mis en contact thermique avec un
réservoir qui peut également échanger des particules avec ce réservoir, mais qui impose son potentiel
chimique p. Cette fois, la probabilité d’avoir un microétat i est

e_ﬂ(Ei_/lNi)

Ze_ﬁ(E/_#Nj)

J

P =

Ou B=1/kgT. On définit la fonction de partition grand-canonique Z :
7 - Z o PE~)
J

On peut alors montrer que la bonne fonction thermodynamique est
VY=U-TS-uN
et dans ce cas, on montre que
VY=—k,TInZ

La encore, la démarche pour I’ensemble grand-canonique consiste a écrire, connaissant les énergies
possibles d’un systéme, la fonction de partition grand-canonique Z, puis a déterminer ‘P, et toutes les
autres quantités d’intérét a partir de dérivées partielles de V.

La théorie de I’information

Indépendamment de la thermodynamique, Shannon propose une théorie de 1’information. Comment
caractériser la richesse d’une information ? Regardons les trois affirmations suivantes :

- Newton est né un jour de I’année

- Newton est né dans la deuxiéme moitié¢ de 1’année

- Newton est né un 25
On voit bien que ces trois affirmations ne contiennent pas la méme information (au sens de ce qu’elles
nous apprennent). Plus I’affirmation a une probabilité importante d’étre vraie, moins cette affirmation
contient de I’information. La probabilité qu’on a de trouver finalement la date de naissance de Newton
aprés qu’on nous ait donné 1’une de ces informations est respectivement de 1, /2 et 12/365. Plus cette
probabilité est faible, plus grande était I’information. On définit alors I’information associée a une
affirmation par

O=—-kInP

ou P est la probabilité que I’information soit vraie. On peut généraliser cette information Q a tout
évennement E, et dans ce cas P est la probabilité que E survienne. Le logarithme permet d’assurer que
lorsque 1’on connait deux affirmations a la fois, leurs informations s’ajoutent : si on sait a la fois que
Newton est né dans la deuxiéme moitié de 1’année et le 25, P=P*P,=1/2*12/365 et

0 =—kIn(RP,) = —kIn(R)~kIn(P,) = 0, + 0,
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Pour un ensemble d’informations de probabilit¢ P;, nous pouvons alors définir une information
moyenne :

§=(0)=-2 0P =~k PInP __

i i —log, P “log, (1—P)
Cette information moyenne est appelée 1’entropie de Shannon. '
Elle mesure combien d’information on gagne en moyenne apres
avoir mesuré une certaine quantité, ou encore combien de manque

d’information on a sur cette quantité avant de pouvoir la mesurer.

1r —

bils

L.

S(P) |

Exemple simple: Supposons un tirage avec deux résultats /
possibles de probabilité P et 1-P. r"r
L’information associée au tirage de probabilit¢ P est |

O =—-kInP : quand P est trés faible, le tirage est trés rare, et si o 0.5

on I’obtient, I’information est alors trés riche, donc Q est trés P

grand.Si on observe QO =—kIn(P) et O =—kIn(l - P) tracées

ci-contre, quand P=0, le résultat est certain et le tirage n’apporte rien : 1’information est nulle. La
situation est symétrique pour 1’autre tirage. Par contre, si on considére les deux tirages a la fois,
I’information moyenne ou entropie est maximale pour P=1/2.

L’entropie de Shannon est identique a 1’entropie thermodynamique si k=kg (définition de Gibbs).
Donc I’entropie thermodynamique mesure I’information manquante sur le systéme, autrement dit elle
mesure a quel point nous ne savons pas quel microétat le systéme occupe.

5. Comment mesurer une température ?

On a donné une définition thermodynamique de la température a partir de I'entropie et de 1'énergie
interne d'un systéme. Un principe supplémentaire est nécessaire pour savoir définir dans la pratique le
concept de température :

Principe zéro de la thermodynamique :
Deux systémes en équilibre thermique avec un troisiéme systéme sont alors en équilibre thermiques
entre eux.

Cette loi assure la transitivité de 1’équilibre et assure la définition de la température. Elle permet en
particulier de définir un moyen concret pour mesurer la température. En effet, si on sait construire un
thermomeétre, et qu'on le met en contact thermique avec deux corps différents A et B au cours de deux
expériences séparées, on est assuré par ce principe que la température du thermométre et du corps A
d'un cété, du thermomeétre et du corps B de l'autre, sont identiques a I'équilibre thermodynamique.
Donc les températures de A et B sont identiques. Une autre fagcon de formuler cette loi est : "les
thermometres fonctionnent".

Complément technique : les thermométres

Pour qu'un thermomeétre fonctionne, il faut que sa capacité thermique soit bien plus faible que celle de
I'objet qu'il mesure : autrement dit, il est bien plus facile de le chauffer ou le refroidir que 1'objet a
mesurer, de sorte qu'il ne modifiera pas la température de 1'objet a mesurer quand on le mettra en

contact thermique avec cet objet.

Quelques méthodes de mesure :
e mesure de I'expansion d'un liquide quand on le chauffe (alcool, mercure...)
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e mesure de la résistance électrique de matériaux (métal comme le platine, semiconducteur
comme le germanium dopé, le carbone, le Ru0O,...)

e mesure de la pression d'un gaz parfait & volume fixé (ou de son volume a pression fixée)

e mesure de la pression de la vapeur dun gaz quand il y a coexistence entre un liquide et sa
vapeur (hélium 4)

LoV

20 7
s
S X
—
200 - = 1oL =
b 2 o
e 100 - &
0 1
O \ | L U il | ] ] 2 3K 4 5
j ; T
0 200 400 600 800 0.1 1 10 100 (K)
T (K) T (K) Fig. 4.4 The vapour pressure of *He as
a function of temperature. The dashed
Fig. 4.2 The temperature dependence & - T o e e line labels atmespheric pressure and the
f?h resistance n}? a typical {)i':f'inum FFg. & The t&-ml.)(-'rd['u.r(' depenriancs corresponding boiling point for liquid
01 Lh0 ESanseiolaypeatpla of the resistance of a typical RuOs sen- 2He

sensor. ik
De fagon plus générale, il faut distinguer les thermométres primaires et secondaires et définir
I'échelle pratique de température. Une seule référence thermométrique suffit a déterminer 1'unité
et 1'échelle de température. Pour le Kelvin (échelle internationale), on choisit arbitrairement
273.16 K comme température du point triple de 1'eau. D'autres points fixes ont été définis avec
d'autres échelles :

args absoluta Centigrada Fahranheit
(Kakin)
bailing point TT72x AT K 1007 C 242" F
10™ Margs
fresszing point LEbx 273K 0" A2°F
107 4amgs
absolute zen 0 angs 07K -7 C — 4397 F
Figure 13b

Comparisen of various temperaiure scales.

Une fois ce point fixe défini, il faut proposer une facon pratique de mesurer les températures
commune a toute la communauté scientifique: c'est I'échelle internationale, définie par le Comité
des Poids et Mesures. Elle doit a la fois préciser les températures de différents points fixes et la
facon pratique de les mesurer.

L'échelle actuelle est 1'échelle ITS 90. Elle définit un certain nombre de points fixes :
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Point fixe | Température (K) || Point fixe | Température (K)
H: (T) 13,8033 In (F) 429,7485
Ne (T) 24,5561 Sn (F) 505,078
03 (T) 54,3584 Zn (F) 692,677
Ar (T) 83,8058 Al (F) 033,473
Hg (T) 234,3156 Ag (F) 123493

H-0 (T) 273.16 Au (F) 1337.33
Ga (F) 302,9146 Cu (F) 1357,77

TABLEAU B.1 : Points de référence jalonnant I'échelle pratique de température ; (T) indique qu’il s’agit du point triple,

(F) de la fusion mesurée & la pression normale (101 325 Pa)

et indique comment définir la température entre ces points selon la plage de température :

thermométre a pression

| de vapeur
saturante ‘
< % > thermométre a jgaz
e < résistance d'un fil
: : de platine —
< > pi pyrométre
. He : | .
0.85 125 3 5 13.8 245 1234

e De 0.65 a 5K, on mesure la pression de vapeur saturante de 1'hélium 4 qui suit :

T iA{ln(p) B}

i=0

e Audessus de 4.2K, on utilise des thermomeétres a gaz d'hélium 4 ou

T=a+bp+cp’

e De 14K a 1234K, on utilise la mesure de résistance électrique du platine pur non contraint.
e Au dela de 1234K, on utilise un pyrométre optique qui mesure la densité spectrale
d'énergie émise a une fréquence donnée par un corps, par rapport a la méme densité émise
par un corps de référence (argent ou or en fusion) en utilisant la loi de Planck du
rayonnement du corps noir :

u(T,v) exp(hv/kB

U (T, V)

exp(hv/k,T)-1

Une échelle provisoire définit actuellement la fagon de mesurer les températures en dessous de
0.6K en utilisant la courbe de fusion de I'hélium 3 et les transitions superfluides, ce qui permet de
descendre jusqu'a des températures de I'ordre de 1 mK.

Mais au départ, pour avoir permis de calibrer ces thermométres universels, il a fallu trouver des
facons "absolues" de définir la température et sa mesure. Il s'agit de thermomeétres primaires, c'est
a dire se basant sur une loi thermodynamique qui relie une de leur propriété a la température, ce
qui permet en mesurant cette propriété de définir de fagon absolue la température. A 1'inverse, les
thermométres secondaires ont dii d'abord étre calibrés a l'aide de thermometres primaires avant
d'étre utilisables par la communauté.

Thermomeétres primaires :
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e Utilisant la loi des gaz parfaits : pV =nk,T

On utilise en général de I'hélium 4 ou de l'azote. Il faut que le gaz soit suffisamment dilué et
en faible interaction pour que la loi des gaz parfaits soit respectée (on peut s'assurer de la
qualité de la mesure en diluant plus le gaz et en vérifiant qu'on trouve pareil).

e Utilisant la vitesse du son d'un gaz parfait : v, =/ ,T /M (on envoie une impulsion de

son, et on mesure sa vitesse)
On utilise en général de I'hélium 4 ou 3, de 2 a 20K
e Utilisant la susceptibilité magnétique de Curie de spins y = C/T
Il faut que les spins soient sans interaction entre eux. La constante de Curie C est
proportionnelle au nombre de spin et a leur aimantation au carré. On utilise des composés
comme le CMN (cerous magnesium nitrate) si on regarde le spin des électrons (de 1 mK a 4K)
ou bien des métaux (Cu, TI, Pt) si on regarde le spin des noyaux (en dessous de 1mK). On
peut la mesurer par RMN

(ha)/ kijref)3
exp(hw/k,T,, ) -1

au dela de 1300

e Utilisant le rayonnement du corps noir u(7', ) o«

K

e Utilisant le bruit Johnson dii a la fluctuation thermique des électrons dans un métal, et
correspondant au bruit de la tension aux bornes d’une resistance R de largeur de bande en

fréquence Af: <V2> =4k, TRAf

Thermométres secondaires :
e tensions de thermocouples (400-1400 K)

e cxpansion thermique de liquides ou de gaz (200-400K)

e résistance électrique de métaux (14-700K), de semiconducteurs (0.05-77K)
e pression de vapeur saturante de gaz liquéfiés (0.3-5K)

e points fixes : transitions de phase

etc...

6. Les coefficients thermiques et thermoélastiques

Aprés s’étre intéressés aux dérivées premicres, on considére maintenant les dérivées secondes de
I’équation fondamentale. Celles-ci 1a encore vont nous donner des grandeurs mesurables
expérimentalement et I’on pourra souvent ensuite exprimer les propriétés du systéme en fonction de
ces coefficients, parfois appelés susceptibilités.

1(oV
e le coefficient de dilatation isobare & = —| —
V\oT ),
Ce coefficient indique comme, sous I’effet d’un changement de température 0T, le volume varie :

(%) = adTl . C’est la dilatation habituelle.

e le coefficient de dilatation isochore f = l(a—pj
p\oT ),

Ce coefficient indique comme, sous I’effet d’un changement de température 8T, la pression varie :

Br
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V\ dp
Ce coefficient indique comme, sous I’effet d’un changement de pression Op, le volume varie :
oV
e la capacité thermique (appelée aussi capacité calorifique ou chaleur spécifique) a pression
oS
constante Cp, =T| — | = LY
oT ), dT ),
Ce coefficient indique le flux de chaleur par mole a fournir au systéme pour augmenter sa température

de 1K a pression constante. On observe que I’entropie lors d’un changement de température va varier
selon

1oV
e le coefficient de compressibilité isotherme &, = ——[—j parfois noté yr
T

7, 1 T, dT
AS =8, -8, :jn ?CPdT—J‘Tl Cp—
Si C, est constante entre T, et T,, la variation d’entropie s’écrit alors

T
S,-8,=C, 1n[72j

1

La variation d’entropie est donc directement proportionnelle a C,. Plus généralement, la connaissance
de C, permet de déduire comment 1’entropie change lors d’un réchauffement ou d’un refroidissement.
La capacité thermique est donc une mesure de la variation d’entropie d’un systéme. On sait la mesurer
expérimentalement, on sait donc mesurer les variations d’entropie. Plus C est élevée, plus 1’entropie
variera sous I’effet d’un changement de température.

e la capacité thermique a volume constant
oS
S CANE.
oT ), dT ),

oS oS
On sait que (G_Tj >0 et (—Tj >0 donc Cy et C, sont des grandeurs positives. Autrement dit,
Vv P

tout gain thermique produit nécessairement une augmentation de température, a volume ou pression
constante. On peut aussi exprimer Cy et C, en fonction de U. En effet, pour une transformation a
volume constant (transformation isochore) pour un systéme fermé, on peut écrire :

(%) (29 (&) -1 c,
or ), \as)\er), T

Pour une transformation a pression constante (monobare) li¢e a C, = T(a—Sj = (@j , il
or ), \dT),

faudra plut6t avoir recours a 1’enthalpie car la relation dU =TdS — PdV + udN s’utilise
difficilement dans ce cas. On verra plus loin que I’enthalpie H est mieux adaptée et s’écrit

dH =TdS +Vdp + udN d’ou

(2] (2] () rS o,
or ), \os)\or), ~ T

Cela montre également que 1’énergie et 1’enthalpie sont bien des fonctions croissantes de la
température. On peut utiliser pour Cy et C,, indifféremment la définition impliquant I’entropie S ou les
énergies U ou H.
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On a donc :

das +.dV +...dN

=wdT AT +..dp+..dN

_ CP(TaV)
T

_C(TY)

ds

dT +..dV +...dN = @

dT +..dp +...dN

dH =C,dT +..dp +...dN

On définit également les capacités thermiques molaires, pour avoir des quantités indépendantes du
volume du systéme considéré :

cp,=C,/n et ¢, =C,/n

ou n est le nombre de moles (on peut aussi définir des capacités thermiques massiques, donc ramenées
par unité de masse, ou volumiques donc ramenées par unité de volume). Enfin, on définit le coefficient
v (coefficient d’atomicité) par :

y=C,/C,

Exemples : pour un solide, la dilatation est trés faible,et y =C, /C, =1/1~1

Pour le gaz parfait monoatomique, on verra plus loin que 7 =5/3 et pour un gaz diatomique,

y=T7/5

On peut exprimer toutes les autres dérivées secondes de fagon analogue, et on peut montrer qu’elles
seront toujours exprimables fonction de trois d’entre elles. Il existe également de nombreuses relations
liant ces coefficients. Par exemple, puisqu’il y a une équation d’état liant p,V et T, on peut écrire par
exemple que

EIEE) --EENE), - )

dou a=x.pp

Complément technique : comment mesure-t-on une capacité thermique ?

Pour mesurer une capacité thermique d'un liquide, on peut par exemple chauffer une résistance avec
un courant I, ce qui permet de connaitre la puissance Joule transmise. On plonge cette résistance dans
le liquide pendant un temps donné t, et on mesure I'élévation correspondante de température. On en

déduit finalement la capacité thermique par : RI’7 = C, (T, -T,)

Pour un solide, le principe est le méme: appliquer au solide une puissance thermique qui va, par un
apport de chaleur, €lever sa température, et mesurer cette ¢lévation de température. Le solide n'est
jamais parfaitement isolé de son environnement (mécaniquement et a cause du thermométre par
exemple). On caractérise son couplage avec I'environnement par une fuite thermique. En général, on
veut travailler a fuite thermique faible. Une premicére méthode consiste a chauffer le solide en
mesurant la puissance qu'on lui a apporté, donc la chaleur et mesurer simultanément sa température. Si
le chauffage est appliqué pendant une impulsion, la température doit s'élever peu aprés l'impulsion
puis se stabiliser et redescendre au point de départ, a condition que la fuite thermique soit faible. En
mesurant cette €lévation, on remonte a la capacité thermique. Une autre technique consiste a appliquer
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continuement le chauffage, et observer la variation au cours du temps de la température : on applique
O = RI*t d'ou la température s'éléve suivant
RI*t
T-T =
CP

acausede AH =Q =RI’t=C,(T—T,). Si on dérive par rapport au temps la mesure de I'¢évation
de température, on en déduit Cp via
d(T-T,) RI*
dt C,

On peut ainsi mesurer 1'éventuelle variation en température de Cp. Une technique plus précise consiste
a envoyer un flux de chaleur qui varie sinusoidalement au cours du temps. Si la fuite thermique est
suffisamment faible, et que la variation est assez lente, la température du solide va suivre cette
variation a la méme fréquence avec un éventuel déphasage. La température moyenne va alors s'élever
d'une quantité proportionnelle a 1/Cp . On gagne en sensibilit¢ dans ce type de mesure (dite de
détection synchrone) car on ne mesure ici que la partie de la température qui oscille a la bonne
fréquence, donc on n'est sensible a aucune autre source d'élévation de la température ou de bruit. Mais
la mesure est plus longue.

De fagon générale, dans ces mesures, il faut que le solide mesur¢ ait le temps de "suivre" I'¢lévation de
température qu'on lui impose. Qu'il s'agisse d'impulsions, d'oscillations, ou d'un chauffage continu, les
temps de réponse thermiques, c'est a dire le temps que met le solide pour se thermaliser, est au moins
de l'ordre de la seconde. Il ne faut donc pas faire ces mesures trop vite.

fils amenant une
source de chaleur
et assurant la fuite
thermique et la
mesure de la
température

reservoir
aTr

_.' ey

échantillon a

Tr + 0T
flux de fuite r‘eservoir
chaleur thermique aTg

montage typique pour mesurer une capacité thermique dans un solide
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mesure par de la capacité thermique dans un supraconducteur en fonction de la
température T pour différents champs magnétiques.

Dans les gaz :

On peut chauffer les parois du récipient qui contient le gaz. Si I'enceinte est close, le volume est alors
constant et le gaz va s'échauffer d'ou on mesure Cy en mesurant la variation de la température. Si
l'enceinte est libre (une paroi est un piston libre), c'est cette fois la pression qui sera constante, et on
mesure alors via la variation de la température Cp.

7. Equations d’Euler et de Gibbs-Duhem

On peut obtenir d’autres relations utiles entre parametres U, S, V, N, T... En effet, la relation
fondamentale a la propriété suivante par extensivité des parameétres:

UAS, AV ,AN)=AU(S,V,N)
On différentie par rapport a A :
OU(AS, AV, AN)

U(S,V,N) =
( ) )
Us.y. ) = SUUS. AV AN)
FY)
_ QU(AS, AV, AN) 8(AS) | QU(AS,AV,AN) d(AV)  QU(AS,AV,AN) 8(AN)
8(1S) FY) B(AV) oA B(AN) A
_QUUS, AV, AN) o QU(AS, AV, N) |, SUUS,AV,N)
8(1S) B(AV) B(AN)

Or cela doit étre vrai pour tout A donc pour A=1 d’ou
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U(S.V.N) ¢ OU(S.V.N) , 0U(S.V,N)
oS oV ON

N=U(S,V,N)

d’ou I'équation d’Euler :

S —pV+uN =U Equation d'Euler

On peut alors en tirer une autre équation dite de Gibbs-Duhem en différentiant Euler
17dS + SdT — pdV —Vdp + udN + Ndu = dU =TdS — pdV + udN

d’ou

SdT —Vdp + Ndu =0 Equation de Gibbs-Duhem

Si on sait comment varient T et p, on en déduit comment varie p. Il existe une autre forme de cette
relation :

o) o)

(en la développant et en y remettant Euler et Gibbs Duhem, on peut la vérifier facilement).

C. Résumé des équations et stratégies

L’équation fondamentale : L’équation fondamentale U=U(S,V,N) contient toutes les informations
thermodynamiques sur le systéme. De fagon équivalente, il existe une équation fondamentale 1a encore
donnant I’entropie S=S(U,V,N).

Les équations d’état : Connaissant 1’équation fondamentale, on définit T, p, ... a partir des dérivées
partielles de U ou S. Celles-ci suivront a leur tour des équations d’état T=T(S,V,N), p=p(S,V,N) et
p=p(S ,V,N). Mais chacune de ces équations d’état contient moins d’information que 1’équation pour
U. En effet, une équation du type U=U(T,V,N) ne contient pas toutes les informations, car on a T au
lieu de S, et T étant une dérivée partielle de S, on perd de I’information. Par exemple, I’équation d’état
pV =nRT d’un gaz parfait ne suffit pas pour calculer I’entropie S(U,V,N) (voir le chapitre sur le gaz

parfait).

Gibbs-Duhem et Euler : Si on connait deux de ces équations d’état, on en déduit la troisiéme via
Gibbs-Duhem. Si on les connait toutes les trois, en utilisant les relations d’Euler qui lient U, T,S, etc,
on peut retrouver 1’équation pour U, ou bien en utilisant dU = TdS — pdV + pdN .

Souvent, les problémes de thermodynamique reviennent a aller d’une fonction d’état (S, U,
...) vers des parametres mesurables (capacités thermiques, coefficients divers), ou I’inverse,
ou encore trouver des relations entre coefficients mesurables et variables d’état.

Pour cela, les techniques suivantes sont utiles:
- exprimer la différentielle de la fonction d’état fonction de certaines variables bien choisies:

() (2
o(&) (3] e

- transformer si besoin les dérivées partielles dans d’autres plus pratiques via les équations de
Maxwell qu’on va voir plus loin
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- utiliser si besoin les différentielles inverses : [@j = !
(3
ox ),
- ¢étendre ou simplifier si besoin différentes combinaisons de dérivées partielles en en utilisant :
ox)|  (ox) [0z
5155

- Identifier parmi les dérivées particlles les capacités thermiques et les coefficients ou

susceptibilités : C—; = (2—?) ou % = [2_‘;)
4 P

1 (aVJ 1 (apj 1 (an
Ky =——|—| ou f=—|—=| oua=—|—
Viaop ), p\oT ), y\orT ),
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ITI. Transformations et machines
thermiques
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La thermodynamique consiste pour 1’essentiel a déterminer la fagon dont un systéme se transforme
entre deux états d’équilibre, sous 1’effet d’une contrainte extérieure ou de la modification d’une
contrainte interne. Nous allons d’abord spécifier ce que sont des transformations réversibles,
irréversibles ou quasistatiques, puis nous déterminerons le comportement de systémes simples lors de
certaines transformations typiques. Cela nous permettra alors d’introduire la notion de cycle et de
machine thermique.

A. Réversibilité et processus quasistatiques

Il y a souvent confusion entre un processus réversible et un processus quasi statique Il y a plusieurs
facons de définir un processus quasi statique L'une d'entre elle consiste a dire "un processus qu'on fait
évoluer de fagon suffisamment lente". Une fagon plus rigoureuse et mathématique de définir un
processus quasi statique et un processus réversible consiste a représenter 1’entropie d’un systéme en
fonction des variables extensives U, V, N,... c’est a dire a représenter 1’équation fondamentale

een

de S,V,N... de facon unique. Cela contraint la forme de l'hypersurface. On représente donc cette
hypersurface fonction de U et de toutes les autres variables (pour un systéme composé de deux sous-
systémes par exemple, les variables seront Uy, Vi, Ny, Uy, V, Ny ou encore U, V, N, Uj, Vi, N; ce qui
permet de faire apparaitre U explicitement). L’entropie S est donc une hypersurface tracée en fonction
des variables U, et de toutes les autres de la forme ci-contre.

_ aer™ 1) T
|¢ (S_.S{L. ey X G U X 0)
5 \ =

Chaque point de cette hypersurface est un état d’équilibre du
systeme total. Une courbe tracée sur cette hypersurface décrit
alors le passage d’un état initial a un état final tous deux états
d’équilibre. A cause du second principe de la thermodynamique,
I’entropie ne peut qu’augmenter lors de ce parcours. La
transformation décrite par une telle courbe qui s’appuie a tout o
moment sur ’hypersurface est dite quasi statique Dans cette
définition d'une transformation quasi statique, chaque état
intermédiaire lors de cette transition est également un état
d’équilibre. Un processus quasi statique est donc une succession
d’états d’équilibres.

Autrement dit, en supposant les points A,B,C... suffisamment rapprochés, on approxime cette
évolution par un processus qui peut étre considéré a tout moment comme étant en équilibre
thermodynamique. L’intérét de cette approximation est qu’on peut maintenant a tout moment supposer
que le travail mécanique s’identifie a -pdV et le transfert de chaleur a TS.

Dans la réalité, ce processus ne peut pas exister : en effet, pour passer de A a B, on modifie une
contrainte dans le systéme, et il y a nécessairement passage par un état hors équilibre lors duquel le
systéme répond a cette modification. Supposons que le systéme mette un temps t pour répondre a cette
modification, via un processus hors équilibre. On pourra approximer le processus par une
transformation quasi statique si le temps typique de la transformation subie le long du parcours ABC...
est bien plus lent que t. Car dans ce cas, le systétme a a tout moment le temps de s’ajuster aux
nouvelles contraintes et passe ainsi par une succession d’états d’équilibre.

Attention, dans certains processus, on croit avoir a faire a du quasi statique mais ce n'est pas le cas. Par
exemple, lorsqu'on applique un champ magnétique sur un matériau ferromagnétique pour décrire un
cycle d'hystérésis, ce n'est pas un processus quasi statique méme si on applique le champ "lentement",
car il s'agit d'une thermodynamique hors équilibre (d'ou l'irréversibilité). Au contraire, la méme
expérience sur un systéme paramagnétique est bien quasi statique
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On peut par exemple montrer que si on enferme de l'air dans un cylindre de quelques centimetres, et
qu'on tire sur un piston, le processus ne peut étre considéré comme quasistatique que si le temps mis
par le gaz pour homogénéiser sa densité dans le cylindre est plus long que le temps mis par le piston
pour se mouvoir. Cela correspond ici & une vitesse limite pour le piston de l'ordre du m/sec.

Le second principe impose que I’entropie de B est toujours égale ou supérieure a celle de A. Deux
possibilités pour une transformation quasi statique : si il y a augmentation d’entropie lors du parcours
suivi, comme c’est le cas sur la figure de gauche, alors le processus est irréversible, au sens ou on ne
peut pas parcourir le parcours en sens inverse. Mais si I’entropie ne varie pas lors de la
transformation, le processus est alors réversible (figure de droite). Il peut en effet étre décrit en sens
inverse sans violer le second principe. C'est la vision "pratique" de la réversibilité : une transformation
est réversible si la transformation obtenue par renversement du temps est observable
expérimentalement.

3( X[J:,---X[*” ) The plane
F8=5,

Quasi-static locus or
Quasi-static process

-
Ki"
-

processus quasi statique irréversible (gauche) ou réversible (droite)

Pour résumer :

Un processus quasi statique permet de supposer qu’il y a a tout moment équilibre thermodynamique,
mais cela n’exclue pas un gain d’entropie. Dans ce cas, le processus est a la fois quasi statique et non
réversible. Par contre si il n’y a pas de gain d’entropie, le processus est réversible. Tout processus
réversible est donc quasi statique mais pas I’inverse.

D’un point de vue pratique, tout processus qui va dissiper sera irréversible (via un frottement, un
échauffement, ou autre). D'ou une analogie mécanique : imaginons qu’on chercher a faire descendre
une masse m dans un champ de pesanteur suffisamment lentement pour qu’elle n’acquicre pas
d’énergie cinétique et qu’on puisse calculer a chaque instant son énergie totale, c’est & dire son énergie
potentielle mgz.
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2 g\frein ;

O m Qm
Fig. 4.8 Fig. 4.4

Lors du processus de gauche avec le frein, on a I’équivalent d’une transformation quasi statique
irréversible (I’énergie est ici I’entropie @ un signe preés : elle diminue de fagon irréversible). Au
contraire, lors du processus de droite avec poulie et contrepoids,on peut faire parcourir a la masse m le
chemin dans les deux sens : il y a analogie avec un processus quasi statique et réversible. L’énergie
totale est bien dans ce cas constante et ne varie pas au cours du mouvement des masses. La poulie et le
contrepoids jouent le rdle d’un thermostat.

Le travail et la chaleur lors d’un processus quasi statique
Lors d’un processus quasi statique (et donc a fortiori pour tout processus réversible), le travail peut
s’exprimer sous la forme :

oW =YdX

ou X et Y sont spécifiques du cas considéré. Cette expression permet d’intégrer le travail pendant une
transformation, ce qu’on n’aurait pas pu faire dans un processus irréversible. Par exemple, si
OW = —pdV , alors pour une transformation d’un volume V, a un volume V,,

W=-["pav

Autrement dit, méme si OW n’est pas une différentielle exacte, le travail effectué peut étre obtenu par
intégration le long d’un chemin donné, ici dans le plan p,V.

Si on considére seulement le travail de type OW =—pdV , alors par le premier principe,

dU =W + 00 =—pdV +TdS d’ou 60 =TdS

Pour une transformation quasi statique, un flux de chaleur est associ¢ a une simple
augmentation d’entropie : 60 = TdS

Si on considére la transformation d’un systéme mis en contact avec un systéme dans lequel un travail
peut étre transféré, et un autre qui peut transmettre un flux de chaleur, alors parmi toutes les
transformations possibles entre un état initial et final donnés, c’est la transformation réversible qui
produira le travail maximum. Et toutes les transformations réversibles possibles donneront la méme
quantité de travail maximum.

1. Paradoxes et questions philosophiques liés a Pentropie et
Pirréversibilité

La fleche du temps
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D’ou vient le sens du temps et I’irrévesibilité en thermodynamique ? De ce qu’on ne peut pas créer
une situation ordonnée facilement a partir d’une situation désordonnée : c’est cela qu’explique le
second principe et qui fait la fleche du temps.

L’irréversibilité est trés paradoxale, car 1’essentiel des lois physiques qui gouvernent la nature, par
exemple les lois de la mécanique, sont réversibles. Comment 1’irréversibilité est-elle alors possible si
les processus sont régis a 1’échelle microscopique par des lois réversibles ? On le comprend
qualitativement dans I’exemple du glacon qui fond dans un verre d’eau: celui-ci est cristallin, donc
posséde un ordre interne, qu’il perd quand il fond, le liquide étant désordonné. Le retour a la situation
ordonnée n’est plus possible : I’irréversibilité vient donc de la tendance qu’a un systéme formé d’un
grand nombre de particules d’évoluer de I’ordre vers le désordre et non I’inverse. Cependant, il existe
pleins d’exemples ou des systémes deviennent plus ordonnés, par exemple 1’eau qui se gele en glace
cristalline justement. Mais L’idée que tout processus est irréversible s’applique & un systéme isolé.
Dans le cas de 1’eau qui gele, il faut tenir compte aussi du systéme qui permet le refroidissement, par
exemple un congélateur, et le second principe s’applique a I’ensemble des deux. Le frigidaire gagnera
au moins en entropie ce qu’on perd au moment ou 1’eau se géle.

C'est troublant car plusieurs propriétés de ce cours se basent sur la réversibilité des processus
microscopiques. C'est par exemple le cas des relations d'Onsager (voir plus loin). C'est logique car les
chocs entre molécules sont bien gouvernés par des lois mécaniques réversibles. Mais d'ou vient alors
l'irréversibilité macroscopique et le second principe, c'est a dire la fleche du temps ? Si on considére
un état de basse entropie puis une transformation vers un état de plus haute entropie, 1'irréversibilité
vient de deux facteurs a la fois (Balian):

- notre inaptitude & préciser exactement quelle est la configuration microscopique du systéme

- l'extréme complexité de 1’évolution du systéme, conséquence du grand nombre de particules

qui le composent.

L'information que nous avions sur un systéme ne peut donc que diminuer si il est transformé, d'ou
I'augmentation d'entropie (puisqu'entropie et manque d'information sont identiques) et l'irréversibilité.
C'est donc la nécessité de décrire le phénoméne de fagon statistique et non pas exacte, donc de
manquer d'information, qui fait que toute transformation est irréversible. Ce point de vue est treés
antropocentrique.

Cependant, tout n'est pas résolu, car on ne comprend toujours pas pourquoi, pendant la transformation
elle-méme ou seuls des processus microscopiques réversibles sont en jeu, I'entropie augmente alors
qu'au cours de chacun de ces processus, elle est constante. Une des explications souligne que
l'apparition de la fléche du temps est liée a la préparation de I'état initial. Quand on prépare un systéme
dans un état particulier et qu'on le laisse évoluer, puis qu'on observe un processus irréversible, c'est
parceque l'on a réussi a préparer au départ le systeme dans un état d'entropie faible. Cela n'a été
possible qu'en produisant de I'entropie ailleurs, comme par exemple lorsqu'on prépare une détente de
Joule en concentrant le gaz dans un compartiment. Le pompage préalable pour parvenir a cette
situation a produit de l'entropie méme si on n'en tient plus compte ensuite.

Au départ, le big bang a préparé I'univers dans un état trés hors équilibre et donc de trés basse
entropie. La fléche du temps vient alors du second principe qui veut une évolution vers une plus
grande entropie. D'autres explications se basent sur des lois microscopiques qui seraient vraiment
irréversibles (gravité quantique ???). On sait en effet qu'on peut parfois avoir violation de cette parité
par renversement du temps pour certaines lois, comme celles influencées par les interactions faibles en
physique des particules (la violation Charge-Parité¢ observée dans la décroissance d'un meson k
découverte par Cronin et Fitch, Nobel 1980) .

Le déemon de Maxwell
Le paradoxe du démon et sa résolution sont 1a aussi reliées a la compréhension de 1'entropie via la

théorie de l'information.
Texte extrait de Concepts in Thermal Physics (Blundell, Oxford) :
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In 1867, James Clerk Maxwell came up with an intriguing puzzle via a
shought experiment. This has turned out to be much more illuminat-
ing and hard to solve than he might ever have imagined. The thought
experiment can be stated as follows: imagine performing a Joule expan-
sion on a gas. A gas is initially in one chamber, which is connected via a
closed tap to a second chamber containing only a vacuum (see Fig. 14.4).
The tap is opened and the gas in the first chamber expands to fill both
chambers. Equilibrium is established and the pressure in each cham-
Ser is now half of what it was in the first chamber at the start. The
Jonle expansion is formally irreversible as there is no way to get the gas
back into the initial chamber without doing work. Or is there? Maxwell
‘magined that the tap was operated by a microscopic intelligent creature,
=ow called Maxwell’s demon, who was able to watch the individual
molecules bouneing around cloge to the tap (see Fig. 14.8). If the demon
sees a gas molecule heading from the second chamber back into the first,
i+ quickly opens the tap and then shuts it straight away, just letting
the molecule through. If it spots a gas molecule heading from the first
chamber back into the second chamber, it keeps the tap closed. The
demon does no work® and yet it can make sure that the gas molecules in
the second chamber all go back into the first chamber. Thus it creates a
pressure difference between the two chambers where none existed before
the demon started its mischief.

Now, a similar demon could be employed to make hot molecules go t
wrong way (i.e. so that heat flows the wrong way, from cold to hot — t
in fact was Maxwell's original implementation of the demon), or ev
to sort out molecules of different types (and thus subvert the ‘ent
of mixing’, see Section 14.6). It looks as if the demon could theref
cause entropy to decrease in a system with no consequent increase i
entropy anywhere else. In short, Maxwell's demon appears to make
mockery out of the second law of thermodynamics. How on earth d
it get away with it?

Many very good minds have addressed this problem. One early id
was that the demon needs to make measurements of where all the
molecules are, and to do this would need to shine light on the molecul
thus the process of observation of the molecules might be thought s
rescue us from Maxwell's demon. However, this idea turned out not
be correct as it was found to be possible, even in principle, to det
a molecule with arbitrarily little work and dissipation. Remarkably.
turns out that because a demon needs to have o memory to opers,té (i
that it can remember where it has observed a molecule and any ot
results of its measurement process}), this act of storing information |
tually it is the act of erasing information, as we will discuss below) i
associated with an increase of entropy, and this inerease cancels out
decrease in entropy that the demon might be able to effect in the sys
tem. This connection between information and entropy is an extrem:?l_
important insight and will be explored in Chapter 15,

The demon is in fact a type of computational device that processes
and stores information about the world. It is possible to design a com-
putational process which proceeds entirely reversibly, and therefore has
no increase in entropy assoclated with it. However, the act of erasing
information is irreversible (as anyone who has ever failed to backup their
data and then had their computer crash will testify). Erasing informa-
tion always has an associated increase in entropy (of kg ln2 per bit, as
we shall see in Chapter 15); Maxwell’s demon can operate reversibly
therefore, but only if it has a large enough hard disk that it doesn't ever
need to clear space to continue operating. The Maxwell demon therefore
beautifully illustrates the connection between entropy and information.

MAIS : Gordon’s seminal contribution was to reduce the Maxwell demon to mere chemicals,
specifically to replace the demon’s sentience and intelligence with linked chemical reactions that serve
as algorithms, and to substitute trapdoors, pawls, and pistons with functional membranes and
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structured molecules. Biomembranes can be likened to molecular machines; they recognize molecules,
selectively bind and transport them, modify their own structure in response to their environment. In
essence, they can execute all the necessary functions of a Maxwell demon. What is unclear — and the
fundamental question that Gordon raises — is whether biomembranes can accomplish these tasks
solely using ambient heat, rather than standard free energy sources like ATP (Challenges to the
Second Law of Thermodynamics Theory and Experiment, Viadislav Capek and Daniel P. Sheehan
Springer Verlag).

La mort thermique de I’Univers

Helmolt propose en 1854 le paradoxe suivant : I'Univers est un systéme isolé. Le second principe doit
donc conduire a son uniformisation, c'est a dire la disparition des étoiles, galaxies, etc... donc a la mort
de I'Univers, contrairement aux modeles astrophysiques d'extension de l'univers. Ce paradoxe est
résolu si on prend en compte l'interaction gravitationnelle et dans ce cas, la formation des étoiles et
galaxies conduit a une diminution d'entropie donc le bilan global est positif et le 2nd principe
n'implique pas cette uniformisation.

B. Quelques transformations typiques

Il existe différents types de transformations qui conservent ou non différentes quantités. On va
considérer comme exemples des transformations pour un gaz parfait monoatomique, caractérisé par
les lois suivantes:

3

pV = nRT U =5nRT

oU oH
CV:(a—TjV CP:(G—TJP ]/:CP/CV CP—CVZI’IR
dU = C,dT

1. Détente isotherme d’un gaz parfait
Supposons qu’un gaz parfait subisse un transformation isotherme réversible, c'est-a-dire a température
- 3 :
constante. Or ici, U ne dépend que de T car U = EnRT donc au cours de la transformation, AU =0.
D’ou d’aprés le premier principe oW =—00 . La transformation étant réversible, on peut utiliser

SW =—pdV d’ou

nRT dv = nRTlnﬁ
V 4

Vs
AQzJ&Qz—I&W:+IpdV:_[VI
Lors d’une détente, V,>V; donc AQ>0 : il y a de la chaleur absorbée par le gaz.

2. Détente adiabatique d’un gaz parfait

Supposons qu’un gaz parfait subisse un transformation adiabatique réversible, c'est-a-dire a sans
échange de chaleur (les parois isolent ici thermiquement le gaz) : 3Q=0. D’ou cette fois
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nRT

dU =W = —pdV =—"——dV

On chercher cette fois une loi liant p et V dans cette transformation. On va utiliser le fait que

dU =C,dT d’ou
C,ar = -"RL 4y
c 9 __ e
Z
C, T
—VlIl—Z:—lH&
nROT, Y

Une fagon plus utile d’écrire cette relation consiste a exprimer Cy / nR via

y=C,/C, =(C, +nR)/C, =1+nR/C, d’ou

T. T.
b n—zz—lnﬂ ou encore ln—zz(l—}/)ln&
y=1 T 4 T, i
T =V *cste

TV = cste ce qui équivaut, en utilisant pV~T, a

pV7’ =cste
pressure

R

La différence entre une détente isotherme et adiabatique
est représentée ci-dessus sur un diagramme de
Clapeyron : dans la détente adiabatique, le gaz se
refroidit et la pression chute plus vite que dans une
détente isotherme.

PV

pVY: constant (for y = 1.667)

_-pV = constant
-~
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TABLE 3.1: Propriétés générales des transformations finies

Systéme | Transformation | AU | AS Q W | dU | dS | 6Q | 6W
.| Méversible 0 0 0 oo ol o | o
isolé (isentropique)

irréversible 0 >0 0 0 non définis
adiabatique

thermi- | réversible w 0 0 qq | W | 0 0 qaq

quement | (isentropique)
isolé ‘adllabatfque w >0 0 qq non définis

irréversible
i f f
Ei\;im;;ilzbati we) | & f % / ds W\ 5Q
d ol dy aq | +| == | TdS | aqq
= méme signe 50 xr
isotherme Q/T TAS
irréversible
non - 4 aq #0

thermi- | (non adiabatique) | aq non définis

quement S
isolé monotherme > QT | <TAS

—_—_ W
reve.r51ble 0 0 # O‘ + 6_Q 748 | qq
cyclique avec 5Q T
irréversible wW+Q
. ’ 0 0 =0 non définis
cyclique
gaz réversible 0 Q #0 0 iQ | W +46Q
parfait | isotherme T avec T =0

(section | irréversible W+Q .

424) |tellequery=T; | ° | #0 =0 som, €einis

- qq : quelconque c’est-a-dire > 0, < 0 ou = 0 suivant la nature de la transformation

- non définis : les quantités infinitésimales ne sont pas définies pour les transformations
finies irréversibles (voir le tableau 2.24 page 36)

— transformation irréversible monotherme : T est la température de la source

— lorsque le travail requ se traduit par une variation de volume :

o W=-[ FoydV

1]
e si le travail est recu de facon réversible, Peyy = P
e le travail a toujours le signe de —AV

extrait de G. Gonczi, Comprendre la thermodynamique,
Ellipses

C.Les Machines thermiques

On a vu qu’un systéme thermodynamique peut subir des transferts de chaleur ou de travail. On
aimerait ici utiliser des sources de chaleur pour produire un travail, donc une puissance motrice.

Terminologie : un systéme effectue une transformation cyclique (ou cycle) lorsqu’il revient apres
contacts et échanges avec le milieu extérieur dans un état final identique a son état initial. Si le cycle
peut se reproduire indéfiniment, on appelle alors le systtme machine. Si la machine ne recoit de
I’extérieur que de la chaleur ou du travail mécanique, elle est appelée machine thermique (exemple :
réfrigérateur). Si au contraire elle fournit un travail, ¢c’est un moteur thermique (exemple : moteur de
voiture ou centrale électrique). On appellera « monotherme » un moteur en contact avec une source
de chaleur unique, et « ditherme » celui en contact avec deux sources de chaleur.
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Choix des signes : on se donne comme convention que tout ce qui colte au systéme est négatif, et
que tout ce qui lui rapporte est positif. Donc si le systéme fournit un travail, il est compté
négativement, si il recoit de la chaleur, elle est comptée positivement, etc.

Lors d’un cycle, le premier principe impose, pour la chaleur Q et le travail W recus au cours d’un
cycle, que :

AU=0=W+Q

Si la machine recoit du travail (W>0), elle donne donc de la chaleur (Q<0) et inversement. Il ne peut
pas y avoir de mouvement perpétuel de premicre espéce : il n’existe pas de machine qui pourrait
délivrer un travail ou de la chaleur sans qu’on I’alimente par ailleurs en quantité au moins égale. Le
second principe impose au cours d’un cycle que :

AS=02§§9
ext

Rappel de 1’énoncé de Clausius du second principe, conséquence de ceux-ci pour un cycle et déja
démontré dans le chapitre sur I'entropie: il n’existe pas de processus dont le seul effet est de transférer
de la chaleur d’un corps froid vers un corps chaud.

Rappel de I’énoncé de Kelvin : Une transformation dont le seul résultat est de transformer en travail de
la chaleur prise a une source de chaleur unique de température constante est impossible. Avec nos
nouvelles appellations, on peut le reformuler par : il n’existe pas de moteur thermique monotherme.

Un moteur thermique qui produirait du travail a partir d’une source de chaleur unique pourrait
provoquer un « mouvement perpétuel de seconde espéce ». Le second principe et sa version « Kelvin »
montre que c’est impossible. Pour faire un moteur qui, a partir de sources de chaleur, produise du
travail, il faut avoir recours au moins a deux sources de chaleur. Etudions donc quelques moteurs
dithermes. Mais avant cela, rappelons les représentations possibles pour un cycle :

1. Les représentations
Représentation dans un diagramme entropique T-S

Si le cycle est réversible, alors 00 =TdS , et ’aire sous la courbe représente la chaleur transférée
entre les deux points considérés :

2
0, = JTdS
1

Lors d’un cycle, donc pour une courbe fermée, I’aire enfermée dans la courbe sera la chaleur totale
transférée lors du cycle. De plus, puisque par conservation de 1’énergie au cours du cycle, AU=0, le
travail fourni par le cycle est également égal a 1’aire enfermée (seulement si le cycle est réversible).
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Représentation dans un diagramme de Clapeyron p-V

Si le travail mécanique s’écrit juste OW =—pdV , le travail regu ou fourni par un cycle sera I’aire
enfermée par le cycle, qu’il soit réversible ou pas, car

W, = —ipdV
1

Représentation schématique

On peut représenter une machine ditherme suivant de la fagon suivante (dans cet exemple, la machine
fournit un travail, recoit de la chaleur d’une source chaude a T, et donne de la chaleur a une source
froide a Ty) :

T.

Ty

2. Cycle de Carnot

Quelle est la fagon la plus efficace de faire pour un cycle ditherme, c’est a dire disposant de deux
réservoirs thermiques a deux températures données ? La réponse est donnée par le cycle de Carnot,
une sorte de recette parfaite pour un moteur ditherme. Comprendre ce cycle et en quoi il est parfait
nous permettra de mieux comprendre ce qu’est 1’entropie, ce qu’est I’irréversibilité, et comment
mesurer une température. Il constituera également un premier modeéle pour les machines thermiques
qu1 suivent.

La stratégie suivie par Carnot consiste a utiliser une source froide et une source chaude, et essayer de
produire du travail grace a la différence de température. Comment procéder ? Considérons un systéme
thermodynamique, par exemple un gaz, enfermé dans un cylindre dont on peut pousser une des parois
grace a un piston mobile. On va chauffer ce gaz, ce qui poussera le piston, d’ou on récuperera du
travail, puis refroidir le gaz et recommencer. Mais dans ce processus, il faut a tout prix éviter de mettre
en contact deux sources froide et chaude. En effet, on a vu que dans ce cas, il y a un transfert de
chaleur du corps chaud vers le corps froid, mais pas de travail fourni.

D’ou la proposition de Carnot :
1. Prendre le gaz et le mettre en contact avec la source froide en laissant le piston libre jusqu’a
ce que le gaz atteigne la température Tgy;q: le volume du gaz va s’ajuster librement en se

comprimant (isotherme) (V ¥, S {, p libre, T fixe. CD)

2. Isoler le cylindre, et appuyer sur le piston jusqu’a ce que sa température atteigne Tcpaud
(adiabatique) (V 1, S fixe,p T, T T. DA)
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3. Le mettre alors en contact avec la source chaude et laisser le piston libre (isotherme). Le gaz
va se détendre et pousser le piston, et produire ainsi du travail (V T, S T, p libre, T fixe. AB)

4. Isoler le cylindre, et tirer sur le piston jusqu’a ce que sa température atteigne Tpyoid,
suffisamment doucement pour avoir un processus adiabatique (V T, S fixe, p ¥, T 4. DA)

5. Reprendre le cycle

D D D
P p P
A lr lr
C
C C
E E
E

1
A
3
2
on P
. L 1TA
2 ot TR
appuie 4
V >
3 ource
chaude I e 4
I T 3 g
2 4
TSN on
2 s = 3
tire h
S »
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L’astuce de ce cycle est d’éviter de mettre deux corps de températures différentes en contact. Le point
remarquable dans I’approche de Carnot est qu’il invente un tel cycle et montre qu’il est le meilleur
possible sans que 1’entropie ait encore été inventée.

Pour un cycle supposé réversible, Q=-W donc on fait le bilan suivant :

étape 1 et 3: ABet CD : on a un transfert de chaleur correspondant a un travail 7.AS et —T.AS
respectivement

étape 2 et 4 : a priori, si le processus est adiabatique, on n’a pas de travail effectué car Wpa=-Wpc
puisque Q=-W=0.

D'ou un travail total (7. —7,)AS. C’est I’aire ABCD du cycle dans un diagramme T-S. Le
coefficient de performance est alors le rapport entre ABCD et ABSgS,, soit

ﬁzl_T_F
TC TC

Du point de vue de la réversibilité, les échanges de chaleur avec les thermostats doivent étre
réversibles pour assurer la meilleure efficacité. L entropie du systéme total n’évolue pas au cours du
cycle total : le cycle est donc réversible (mais 1’entropie du sous systéme cylindre+piston évolue par
contre via le gain de chaleur ou a la perte de chaleur lors des isothermes).

D’un point de vue pratique, si on fait un moteur dont le point froid est I’atmosphére, on peut espérer
faire une source chaude avec une flamme, de I’ordre de 2000K par exemple, d’ou un rendement
maximum 77 =1-300/2000 = 0.85. Mais la plus part des matériaux ne résiste pas a 2000K.

Si on considére un gaz parfait subissant un cycle de Carnot, on peut montrer, a partir de I'expression de
l'entropie du gaz parfait et du premier principe, que :
Pendant la détente isotherme AB:

V
0,5 =nRT, lnﬁ et W= —TCann(—Bj
VA A
Pendant la détente adiabatique BC:
(1-7)
T V 3
i = (V—Z] . et Wy =U.-U, = EnR(Tf -T)

et de méme pour les compressions isotherme CD et adiabatique DA, d'ou au final,
V V V

W =~T,nRIn| =2 |~ T,nR1n| 2 | = (T, — T, JaR1n| -2 | <0
V, ' Vg ' V,

La valeur négative montre que le cycle fournit de travail. L'efficacité¢ du cycle est donnée par le
rapport entre le travail fourni au total et la chaleur transmise par la source chaude :

V
W (Tf_Tc)"Rln(VBJ T

A ) A

n= = =1-
T
Qus T.nR 1n(VBj ¢

A
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Théoréme de Carnot :
Le cycle de Carnot est le plus efficace des cycles dithermes, c'est-a-dire utilisant deux sources de
température différente pour produire un travail.

On le démontre par I’absurde, en supposant qu’il existe un cycle M plus efficace que le cycle de
Carnot. On utilise alors le cycle de Carnot en sens inverse ce qu’on peut faire car il est réversible On
alimente grace au travail fourni par M le cycle de Carnot en travail, ce qui permet de transférer depuis
la source froide vers la source chaude de la chaleur :

T,

T

wIQ. > Wi,

puisqu’au cours du cycle, il n’y a pas de variation de 1’énergie U,

wl=|o.|-|o)|=|e.|-|o,

M étant plus efficace que Carnot, donc ‘Qc‘ < ‘QC ‘ D’apres le premier principe,

D’ou

o.l-lo.|=|e;|-lo,| <0

Donc ‘Qc‘ < ‘Qc ‘implique ‘Qf‘ < ‘Qf‘

Si on regarde le schéma du cycle, on voit que ‘Qc est la chaleur donnée a la source chaude et

_‘Qc
‘Qf‘—‘Qf‘ est la chaleur récupérée depuis la source froide. Le bilan final de cette machine utilisant

deux cycles est donc de transférer de la chaleur d’une source froide vers une source chaude comme
représenté ci-contre :

A , c
0.1-10.|>0
machine
équivalente
r 'yl
2/|-lo/] <0

f

C’est opposé au deuxiéme principe de la thermodynamique (version de Clausius). D’ou la
démonstration par I’absurde que le cycle de Carnot est bien le plus efficace possible.

T .

Le rendement du cycle de Carnot est 1 ——=. On peut mesurer les flux de chaleur et de travail
c

correspondants et en déduire ainsi ce qu’est la température ou du moins le rapport entre deux

températures. On voit donc que la thermodynamique donne une fagon en terme énergétique de définir
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les températures, mais a une constante prés, complétement arbitraire, qu’on choisira telle que
T=273.16K a la température du point triple de solidification de 1’eau.

Pour tout cycle irréversible, une entropie supplémentaire est générée par le systéme par des processus
irréversibles, d’ou O, /T, >Q. /T, et W=0, -0, <(1-T,/T,)0, soit n <1. C’est I'inégalité

de Carnot qui montre qu’on ne peut pas convertir toute la chaleur en travail dans un moteur cyclique
thermique.

D’ou vient I’irréversibilité et la production supplémentaire d’entropie ? Comme le montre la figure
suivante (extrait de Kittel), il peut y avoir par exemple :

- les contacts thermiques entre la source chaude et la source
froide d’ou un passage directe de la chaleur qui ne serait pas ™

converti en travail (« heat bypass ») ‘Q

- la différence de température entre source chaude et froide Yl At Cﬂg
n’est pas compléte car il y a des résistances thermiques feia] Irreversible expansion
avant ’arrivée a I’entrée du systéme qui convertit vraiment I ot werkor hest
la chaleur en travail : la température a 1’entrée réelle du /

systéeme n’est donc plus T, mais un peu moins (« thermal e Net work
o) A \ . \ eal
résistance ») et de méme a la sortie du systéme h}'pu.\'s} D)

Friction loss

- la friction mécanique lors de la production du travail, ce qui
produit a nouveau de la chaleur (« friction loss ») l

Thermal resistance

- le gaz utili.sé (ou le rr.lédiu.m) sub%t une détel.lte irréversible \ 17
sans produire du travail (« irréversible expansion »)

On peut étendre la notion de cycle de Carnot pour inventer ou
évaluer différentes machines thermiques.

Les réfrigérateurs et pompes a chaleur

On a jusque la montré comment produire du travail grace a deux réservoirs thermiques a des
températures différentes. Du point de vue des bilans énergétiques et entropiques, on peut faire
exactement le méme raisonnement, mais cette fois en fournissant du travail : W>0. On peut alors
utiliser ce travail pour transférer de la chaleur depuis la source froide vers la source chaude : Q>0 et

Q<0 avec toujours W =0, +0, et S, :|QC /T, et S, =‘Qf‘/Tf. Cela aura pour effet de

refroidir la source froide et de réchauffer la source chaude. C’est le principe du réfrigérateur ou de la
pompe thermique.

T.

Tr

Dans le cas du réfrigérateur, on refroidit la source froide ou on stocke des aliments. Dans le cas de la
pompe a chaleur, on réchauffe la source chaude, d’ou un chauffage.
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On déduit du cycle de Carnot le tableau suivant :

Moteur ditherme Réfrigérateur Pompe thermique

W <0 >0 >0
Qc >0 <0 <0
Qp <0 >0 >0
Grandeur valorisable W] =-W Qr |Qc| = —Q¢
Grandeur cofiteuse Q¢ w w

N e W i C
Efficacité “To %— 7%—,?

el To T Tr T
Efficacité réversible o T —Tr To—T7

3. Généralisation a un cycle quelconque

On généralise le cycle de Carnot au cas général d’un systéme en contact avec plusieurs sources
thermiques numérotées par 1’index i, de températures T;, qui transférent une chaleur Q; au systéme. La
variation d’entropie totale est d’apres le second principe :

ASome + D AS, 20

systéeme
Et la variation d’entropie de chaque source est

a5 = O
T.

1

Le signe — vient du fait qu’on se place du point de vue du systéme qui regoit la chaleur émise par la
source. Dans le cas réversible, on n’a pas production d’entropie, et
ASsystéme + z ASI = 0

i
Dans ce cas, on peut modéliser une variation en température par une succession de paliers a des
températures T; c'est-a-dire une succession infinie de transformations isothermes en contact avec une
infinité de réservoirs T; :

Température

Temps
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4. D’autres cycles en phase gazeuse
Cycle de Stirling
Le cycle de Stirling est composé de deux isochores (V constant) et deux isothermes (T constante). I1

présente l'intérét pratique par rapport a Carnot d’éviter d’imposer de trop fortes pressions aux
chaudieres.

T T T
. Fin " T 1 Qi 2 . | Tin 2
H _ > H 7Ty H T T ,/J Regenerator
o = i o
“é = _ca'-","Regenerallnr/_.:.:-' _f:‘éeg&nermjoy & -
(51 o oS o o {?
" " o/ 78 q/"/ i e, M= State
A a /
T, ) O P T, 4 1 B l
4 ¥ 3 4 Ly 3 4 v 3
qon( Q'O“t lrJ‘c\ut ﬂ]‘m
3 5 5
| |
-— =] Ty — State
P F P || 2
1 1
=
‘5-'\\( Y Gin
[N 4 1
\ \* o, Ny, er AW —~= T [ Sute
\ A e, T A = 3
\ \\2 ge""fh-,,k 5 Y N R
N R 2 RN
ERN B W B
4 . .
ni‘ou(. _i:\zx Qo & b\:._;r\ .\ 4 s }—-ﬁ E I.L — - Stafe
e, M p 2
(0""-‘.-.‘ \ 3 5 3 oul L 4
[ o v _ . v L G
(@) Carnot cycle (B Stirling cycls () Ericsson cycle

Pour un gaz parfait, lors des transformations isothermes 2-3 et 4-1,
VB
Q= [TdS =T(S, -S,)=nRT, In_2 et U, ~U, =0
4

Donc U, =U, et U, =U,. Pendant les transformations isochores, V', =V,, V, =V, etiln’y a pas
production de travail :

0,=U,-U,=U;-U,=-0;,
Donc la conservation de 1’énergie pour le cycle complet s’écrit :
W+0,+0y;+0,+0,=0=W+0,+0,

W =-0,, +0, =-nRT, 1n% +nRT, 1n%

3 1

V.
=-nRT, ln£+ nRT, In— = nR(T, —Tc)ln&
V. V. V.

3 2 3

L’efficacité vaut
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nR(T, —TC)lnE
n=—"=- i
0. —nRT, anz T,

3

On retrouve la définition de Carnot puisqu’on a suppose ici le cycle réversible
Cycle de Lenoir

C’est ce cycle qu’on utilisa en premier pour un moteur a explosion a deux temps. L’air et le carburant
sont admis dans le cylindre puis on suit le cycle suivant :

1 — 2 Transformation isochore : la combustion produit une augmentation brutale de pression a
volume constant

2 — 3 Transformation adiabatique : les gaz résiduels subissent une détente adiabatique

3 — 1 Transformation isobare : les gaz résiduels s’échappent du cylindre a la pression d’injection

p
P,
3
pl = T
s 7 ] V
4 \'

— Cycle de Lenoir dans le diagramme de Clapeyron

Pour un gaz parfait :

1-27V, =V, Q12:U2_U1:%NR(T2_TJ W, =0

3
23 0y =0 Wy=U,-U, :ENR(Tz. -T;)
3—-1 p =p; nRT, /V, = nRT, 'V, Wi = psVs = pVy = nR(T; = T))

On cherche I’efficacité :

4 _Wl2+W23+W31

_ tot

77 = =
QIZ Q12
> NR(T, ~T,)+ NR(T, - )
SNR(T, - T,)

Cycle de Beau de Rochas ou d'Otto

Ce cycle, a la base du moteur a essence de nos voitures, est & combustion interne : un mélange d’air et
d’essence subissent un cycle dans un piston. On utilise 4 pistons dont les temps sont décalés pour que
le moteur produise un travail identique a tout moment. Le cycle correspondant est représenté ci-
contre :
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Cycle du moteur a 4 temps : a gauche le cycle réel, a droite le cycle modélisé.

Premier temps AB: admission du mélange air-
carburant, ce qui fait augmenter le volume du piston.
On la modélise par une isotherme, isobare a pression
atmostphérique.

Deuxiéme temps BC: compression. La soupape
d’admission se ferme et le piston comprime le
mélange. Modélisation : compression adiabatique (la
compression est trop rapide pour qu’il y ait échange
thermique avec I’extérieur et on néglige les
frottements du piston). cycle thermique

Troisiéme temps :

CD : explosion. on fait exploser avec une étincelle le mélange d’ot une combustion exothermique qui
augmente fortement la pression (CD). Modélisation : la combustion est trop rapide pour que le piston
se déplace, donc évolution isochore.

DE : détente. les gaz d’échappement produits par la combustion se détendent et le volume augmente
en poussant le piston (DE). Modélisation : détente adiabatique (pour les mémes raisons que BC).

Quatriéme temps EA : échappement. La soupape s’ouvre et les gaz s’échappent dans ’air d’ou baisse
du niveau du piston.

Lorsqu’on le modélise, on suppose d’abord que B et E sont confondus. Les évolutions AB et BA sont
alors symétriques et se compensent. On peut les oublier dans le cycle final (partie a droite de la
figure). C’est le cycle d’Otto ou Beau de Rochas. Dans ce modele, on a supposé que I’explosion qui
chauffe ici le gaz est considéré comme venant d’une source fictive et non pas li¢ a une réaction
chimique interne.

Il est alors possible de calculer le travail fourni et le transfert thermique avec la source chaude, puis
I’efficacité du moteur (Voir Olivier et Gié p. 286).

Cycle Air Diesel
Dans le moteur Diesel, il n’y a plus d’étincelle pour créer la combustion. C’est I’injection directe du

carburant dans la chambre a combustion et la compression qui créent la combustion. Le gazole
s'autoallume. Puisqu'on injecte d'abord de I'air avant injection du carburant, on peut alors le comprimer
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fortement sans risque d'inflammation, et donc utiliser des taux de compression plus grand que pour le
moteur a essence, donc pour un carburant moins raffiné donc moins cher. Cette inflammation
spontanée du mélange est isobare. Donc I’étape CD de combustion du cycle d’Otto doit étre cette fois

non plus isochore mais isobare. Sinon, le reste est identique.

D Spark
plug & Spark
p #
A
Adr—fuel
mixture
C 1

I

<V

vs)

Moteur a essence (Otto) a gauche et Moteur Diesel a droite.

5. Cycles diphasiques

Fuel
injector

= AIR

Fuel spray

Jusque 1a, on a décrit des cycles utilisant un fluide dans une phase unique, souvent gazeuse. On peut
cependant développer d’autres types de machines ou deux phases, en général liquide et gazeuse, sont
présentes. On va alors jouer sur les condensations et les équilibres entre le liquide et sa phase gazeuse.

Le réfrigérateur
Voir Gonczi p. 202 et site web howstuffworks :
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1.B The compressor compresses the ammonia gas. This

raises the refrigerant's pressure and temperature
(orange), so the heat-exchanging coils outside the

refrigerator allow the refrigerant to dissipate the heat

of pressurization

2.B a C The coils on the back of the refrigerator let the hot

ammonia gas dissipate its heat. As it cools, the

ammonia gas condenses into ammonia liquid (dark

blue) at high pressure.
3.C The high-pressure ammonia liquid flows through

theexpansion valve. You can think of the expansion
valve as a small hole. On one side of the hole is high-

pressure ammonia liquid. On the other side of the hole @

is a low-pressure area (because the compressor is SRR Yiews T e
sucking gas out of that side). When going through the (A} Insiele the refirigiosatar
valve, the liquid ammonia immediately boils and B B e s 50T
vaporizes (light blue). In evaporating, its temperature iC) Erparesion valve:

drops to -27 F.

4. A This cold vapour of ammonia circuates in the coils inside the refrigerator and allow the
gaz to absorb heat from the inside of the fridge, making the inside of the refrigerator

cold.

5.The cold ammonia gas is sucked up by the compressor, and the cycle repeats.

Pompes thermiques

Les pompes thermiques dans les maisons fonctionnent
exactement comme le réciproque des réfrigérateurs: elles
utilisent la chaleur récupérée dans le sol (via des tubes
horizontaux ou verticaux a quelques métres de
profondeur) ou bien dans des nappes souterraines. Pour
une pompe thermique, l'efficacité n'est pas la seule donnée
pertinente. Une autre fagon d'évaluer sa qualité est de
comparer ce qu'elle produit comme chaleur par rapport a
ce qu'on doit y injecter comme énergie EDF, par rapport a
ce que produirait cette énergie si on la mettait directement
dans un chauffage. Le rapport typique est de 3 a 5.
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IV. Potentiels Thermodynamiques

J. W. Gibbs
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Jusque 13, nous avons travaillé soit avec 1’énergie U soit I’entropie S. Nous avons formulé le second
principe pour 1’entropie indiquant qu’a 1’équilibre, 1’entropie doit étre maximale ou I’énergie interne
totale minimale. Mais dans bien des situations physiques, ces représentations ne sont pas pratiques.
Car en pratique, souvent, on a un systéme a étudier, en contact avec un réservoir qui lui impose une
contrainte simple : la température, ou la pression, ou le potentiel chimique par exemple. Dans chaque
cas, la description du systéme total n’est pas simple, mais si on effectue certaines transformations
mathématiques, on va pouvoir retrouver des descriptions simples en se cantonnant & décrire le sous-
systeme étudié, et en laissant le réservoir de coté. Dit autrement, ce sont en général les paramétres
intensifs T, p, ou p que I’on sait facilement mesurer ou imposer plutét que 1’entropie par exemple. Il
faut donc reformuler les équations de la thermodynamique pour que ce soient les paramétres intensifs
qui jouent le role de variables indépendantes a la place des paramétres extensifs. C’est ce qui va nous
amener a introduire de nouveaux potentiels pour remplacer 1’entropie.

A. L’énergie libre de Helmoltz F

Dans quel cas faut-il introduire un potentiel thermodynamique autre que 1’énergie interne U ou
I’entropie S et quel en est intérét ? Considérons le cas d’un systéme en contact thermique avec un
réservoir, dont la température est donc fixée par celle du réservoir Ce sera le cas pour toute
transformation monotherme. Si on veut appliquer les lois de la thermodynamique, on doit le faire pour
I’ensemble systéme+réservoir Comment cet ensemble va maximiser son entropie totale ? Les
équations vues jusque la pour U et S sont utiles pour traiter d’un systéme isolé, mais dans ce cas
précis, les choses sont plus complexes : en particulier, il va étre difficile ici de décider de la fagon dont
I’entropie totale se comporte car on contrdle mal ce qui se passe dans le réservoir. Vérifions ce que
devient la seconde loi pour le systéme total s+R. Son entropie s'écrit:

Sres U Ug) =S (U =U)+S5(U))
Ou on a supposé qu’il existe une énergie totale Uy a partager entre le Réservoir et le systéme.

On veut maximiser I’entropie totale. On suppose de plus que Ur>>Us (le reservoir est bien plus
"grand"). On peut alors faire un développement limité :

S (Upy,U)=S,[Us(1-U. /U )+S.(U.)=S,(U,)+ ng

=U)+8,WU,)

R

N

U
=S, U,;)— TS +S

oS
ou on a utilisé le fait que c'est le réservoir qui détermine la température : =

On introduit une nouvelle fonction F définie par
F=FT,V,N)=U, -T8S,

F
L p—
dou Sy, =8, (Up)——
T
Donc du point de vue du systéme s, maximiser I’entropie totale Sg., implique juste de minimiser F,
sans se soucier alors du réservoir. L'intérét d’avoir introduit F, c’est, dans le cas d’un systéme en
contact thermique avec un réservoir, de pouvoir appliquer la seconde loi de la thermodynamique bien

plus simplement en ne se souciant plus du réservoir.
La transformation de U en F est une transformation de Legendre associée a la variable température. F

posséde elle aussi une équation fondamentale en fonction des variables du systéme, mais dont
I’entropie S est absente, et satisfait aussi une équation du type :
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dF = dU —TdS — SdT = TdS — pdV + udN — TdS — SdT
dF = —SdT — pdV + pdN

Le principe d’énergie minimum se traduit donc maintenant par un nouveau principe pour F :

Principe de I’énergie libre F minimum : la valeur a ’équilibre d’un paramétre interne non
contraint dans un systéme en contact diathermal avec un réservoir doit minimiser 1’énergie libre F, la
température étant celle du réservoir.

On appelle F un potentiel thermodynamique, car cette quantité extensive joue ici un réle équivalent a
I’énergie interne, mais pour un systéme en contact thermique avec un réservoir. F peut étre interprété

=dF . D’ou I’idée de I’appeler

énergie libre : c’est ce qui est libre pour étre transformé en travail a température constante.

comme le travail disponible a température et N constants : oW,

reversible

On peut ensuite remonter aux autres quantités dans le systéme lui méme, entropie, pression ou
potentiel chimique, sans se soucier 1a encore du réservoir qui assure la température :

(8Fj (6F] (GFJ
S=— — p=—— H=+—
oT )y y oV )iy ON ),

On a déja vu le lien avec la physique statistique, ou on peut montrer que si I’on définit la fonction de
partition Z pour le systéme présentant des énergies E;:

zZ=Y e dou F=—k,TInZ
J

B. Les transformations de Legendre

Plus généralement, on peut faire usage de ces transformations de Legendre dés qu’on voudra mettre en
avant un parametre intensif (p, T, W...) dans I’expression d’une énergie. On voudra faire cela dés que
ce paramétre est mesurable expérimentalement facilement (ce qui est souvent le cas : on mesure plus
facilement une température qu’une énergie). Mathématiquement, nous partons d’une équation
fondamentale du type

Y =Y(X,,X,,..) etdesparamétres intensifs du type P, =0Y /0X,

Et on cherche a exprimer Y en fonction des py qui joueraient le réle de variables indépendantes.
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On va considérer le cas simple d'une fonetion ¥ qui ne dépend que d'une variable X. La pente de
la courbe P et 'ordonnée & 'origine ¥ de la tangente en M & la courbe s'écrivent (figure A1) .

dy
P = — et T =%Y - PX AlG
i (A.16)
¥ Y
/
/; ,-"
—— e
M 7
¥
X X
Fia. Al — Une transformation de Legendre rem- Fia. A2 — Une transformation de Legendre re-
place chaque point M par sa pente P et son ordon- vient & remplacer une courbe par la famille de ses
née i 'origine T tangentes

La transformation de Legendre consiste & remplacer le couple de variables (X, ¥7) par (P, T),

c’est A dire qu'elle revient & remplacer une courbe par la famille de ses tangentes (figure A.2). La
différentielle de la fonetion T est simplement :

dlr = dY — PdX — XdFP = —XdP (ALT)

On dit que X et P sont des variables conjuguédes.

On peut généraliser ceci & une fonction & plusieurs variables. Soit une fonetion ¥ (X, ..., &) de
n variables. On pose F; = dY/8X;. On appelle transformée de Legendre de la fonetion Y associde
i la wariable X; la fonetion T définie par :

T(X1, ., KXoy, P Xigs oo X)) = V(X1 ..., Xn) — PXG
A.4.2 Application a4 la thermodynamigue

On considére par exemple un systéme dont on peut écrire le travail regu an cours d'une transfor-
mation sous la forme dW =¥ dX. L'énergie interne s'écrira done :
dll = TdS + VdX

Cette relation décrit le systéme &4 partir des variables extensives § et X. L'entropie n'étant pas
facile & mesurer, on peut étre intéressé i caractériser le systéme & 1'aide de la température. A 1'aide
d'une transformation de Legendre, on écrira que :

dill —T8) = dUU — Tds5 — §5dT = —5dTI" + YV dX

Cette relation caractérise bien le svsteme A partir de T et X. Si enfin on souhaite caractériser le
gvsteme & 'aide uniquement des variables intensives, on écrira :

dill —T5-XY) =dU — TdS — 5dT — XdY — VdX = —5dI"' — X dY

Remarque : Les fonctions ainsi construites (U7 —T'5, U —T'5 — XV ) sont les potentiels thermody-
namigues du chapitre 5.

C.L’enthalpie H

Considérons maintenant un systéme en contact avec un réservoir via la pression. Autrement dit, le
réservoir assure sur le systéme une pression extérieure fixée par celui-ci. Ce sera le cas pour toute
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transformation monobare. On peut alors mener un raisonnement analogue a 1’énergie libre, ou la
pression remplace la température. Le nouveau potentiel thermodynamique s’appelle alors 1’enthalpie.

Dans ce cas, on procéde comme pour F mais en partant de — p = W d’ou

H=H(S,p,N)=U+ pV
=715 + uN
dH =TdS +Vdp + udN

La seconde loi pour I’entropie se traduit ici par un principe de minimum d’énergie pour H au lieu de F
ouU:

Principe de I’enthalpie H minimum : la valeur a 1’équilibre d’un paramétre interne non contraint
dans un systéme en contact avec un réservoir de pression doit minimiser 1’enthalpie H, la pression
étant celle du réservoir.

L’enthalpie correspond a la quantité de chaleur potentiellement disponible pour le systéme en contact
avec un réservoir de pression: o0 =dH a p et N fixés. Quand on ajoute de la chaleur dans un

systéme a pression constante, cela apparait comme une augmentation de I’enthalpie. Donc I’enthalpie
sera utile pour discuter de transferts de chaleur, car souvent un systéme est entouré de I’atmosphére,
qui joue le role de réservoir de pression a 1 atm. L’enthalpie peut étre comprise comme une sorte de
potentiel de chaleur d’un systéme.

Application : on utilisera I'enthalpie dans le traitement de la détente de Joule-Thomson qui permet la
liquéfaction des gaz (voir le chapitre sur les différentes détentes dans les fluides réels).

D. L’énergie libre de Gibbs G (ou enthalpie Iibre)

Considérons cette fois un systéme mis en contact avec un réservoir a la fois pour la température et la
pression. Donc le volume est libre, mais le nombre de particule est fixé et le réservoir imposera sa
température et sa pression. Ce sera le cas de toute transformation a la fois monobare et monotherme.
On veut donc enlever V de I’énergie et le remplacer par p. On écrit une nouvelle transformation de
Legendre mais cette fois a partir de F et non de U, pour garder I’aspect thermique du réservoir (on part
du systéme en contact avec le réservoir thermique et qu’on ajoute la perméabilité aux particules) :

oF
On partde — p = 5 et on pose, pour 1’énergie libre de Gibbs, encore appelée enthalpie libre (a ne

pas confondre avec I’enthalpie H) :
G=G(T,P,N)=F+pV
=U-TS+ pV
or par Gibbs-Duhem,
IS —pV+uN =U
d’ou
G =uN
dG =dF + pdV +Vdp = -SdT — pdV + wdN + pdV +Vdp
dG =-S8dT +Vdp + udN
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La encore, la maximisation de ’entropie totale revient & minimiser I’énergie libre de Gibbs pour un
systéme en contact thermique et de pression avec un réservoir Seul le volume est ici libre. Le principe
d’énergie minimum se traduit donc maintenant par un nouveau principe pour G :

Principe de I’énergie libre G minimum : la valeur a 1’équilibre d’un paramétre interne non
contraint dans un systéme en contact diathermal avec un réservoir qui impose également la pression
doit minimiser 1’énergie libre G, la température et la pression étant celles du réservoir.

On peut ensuite remonter aux autres quantités dans le systéme lui méme:

{8, g, -3
T )py op T.N ON Jr.p

E.L’nergie libre de Landau £2 ou grand Potentiel

De facon analogue a I’énergie libre pour un systéme en contact thermique avec un réservoir, on peut
maintenant considérer le cas d’un systéme toujours en contact thermique avec un réservoir, dont le
volume est fixé, mais qui peut échanger des particules avec ce réservoir, le potentiel chimique du
réservoir imposant le flux de particules. Autrement dit, le réservoir ici fixe T et p. On veut donc
enlever également N de I’énergie. On écrit une nouvelle transformation de Legendre depuis F
(puisqu’on part du systéme en contact avec le réservoir thermique et qu’on ajoute la perméabilité aux
particules). On appelle le résultat I’énergie libre de Landau, ou encore potentiel grand canonique ou
grand potentiel. Elle est parfois notée Q

I
Onpartde i = Z_N et on pose

Q=QT,u)=F—-uN

=U-TS — uN
or par Gibbs-Duhem, 7S — pV + uN =U
d’ou Q=-pV

dQ =dF — pdN — Ndu = —-SdT — pdV + udN — pdN — Ndu
dQ =—-SdT — pdV — Ndu

La encore, on peut voir comment se transpose la maximisation de 1’entropie. Ici, le réservoir peut
échanger particules et énergie et I’entropie systéme+réservoir s’écrit :

Se. =S.U,-U.,Ny—N,)+S.(U,,N.)

R+s

On veut maximiser I’entropie totale. On suppose de plus que Ng>>N; et Ug>>Uj
Ug>>U;. On peut alors faire un développement limité :

=S, (U N+ () + B

SR+S
U, ON,

(=N,)+8,(U,,Ny)

1 Q
= SyUy) = U, + 2N, +8,U N = 5,(U) =

Et 1a encore, maximiser I’entropie totale revient a minimiser 1’énergie de Landau Q du systéme seul.
Le réservoir a ici fixé T et u mais pas N. Le principe d’énergie minimum se traduit donc maintenant
par un nouveau principe :
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Principe de I’énergie de Landau £ minimum : la valeur a I’équilibre d’un paramétre interne non
contraint dans un systéme en contact diathermal avec un réservoir doit minimiser 1’énergie de Landau
Q, la température étant celle du réservoir et le volume étant fixé par le réservoir.

On peut ensuite remonter aux autres quantités dans le systéme lui méme:
o0Q o0Q o0Q
or ), , V). U )ry

F. Résumé

Systeme isolé : Energie interne U, variables S,V,N

Réservoir de température : Energie libre de Helmoltz, variables T, V, N
F=FT,V,N)=U-TS
dF =-8dT — pdV + udN

Réservoir de pression : Enthalpie, variables S, p, N
H=U+pV
dH =TdS +Vdp + udN

Réservoir de température et de pression : Energie libre de Gibbs, variables T,p,N
G=U-TS+pV =uN
dG =-S8dT +Vdp + pudN

Réservoir de température et de 1 : Energie libre de Landau - grand potentiel, variables T,V,u
Q=U-TS —uN =-pV
dQ =-SdT — pdV — Ndu

G. Relations de Maxwell

Les relations de Maxwell sont des relations entre dérivées partielles. On les utilise en général quand on
a une dérivée partielle de quantités difficiles a mesurer et qu’on veut la transformer en une dérivée
partielle directement mesurable, par exemple :

(&), (&)
oV )ry \0T),

On utilise par exemple ces relations dans la détente de Joule-Thomson. Plutdt que de s’en souvenir par
ceeur, il faut savoir les retrouver. L’idée est ici d’exploiter les dérivées croisées et de les exprimer de
différentes facons. Faisons le sur un exemple :

dU =TdS — pdV + udN = (a_u} ds +(8—U] dV+(a—Uj dN
aS ), oV Jsu oN ),

donc on peut croiser de deux fagons différentes les dérivées secondes de U :
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o’'U _ oU
ovos  asov

o) ) (2]
oV\aosS ), o oS\ oV )s .

),
o)y Las ),

ou plus rigoureusement :

On peut refaire le méme exercice pour F, G, etc... On déduit de la méme maniére de nombreuses

autres équations, par exemple:

T,u DM S,u V,u
( j ( jy [ J ( N]y
al T,u 6T , a/l TV 8T ,

11 existe plusieurs moyens mnémotechniques de s’en souvenir :
Par exemple, toutes les relations s’écrivent :

(56, 4%)

Ou les couples (®,®)et (*,x) sont des couples de

variables conjuguées (T,S), (P,V), (N,u) et ou on doit
mettre — quand V et T sont du méme c6té de 1’égalité.

Autre moyen : on dessine ce carr¢ :

11 faut trouver un moyen mnemo pour VFT-UG-SHP qu’on
écrit sur les bords du carré. Par exemple, a l'approche de
l'agrégation, "Vraiment Faut Travailler Un Gros Soir
Hors Paris "

Chaque potentiel a a ses cotés ses variables indépendantes.
Par exemple U a V et S comme voisins. Pour construire
I’équation d’état, on suit les fleches. Quand une fléche part

d’une variable, le signe est + mais si elle pointe vers la
variable, le signe est -.

Pour U, ses voisins S et V deviennent dS et de dV, et vu le
sens des fléches, on a donc

dU =TdS — pdV + udN

Dans cette représentation, on a « oublié » N et p, et il suffira juste chaque fois d’ajouter N . On lit

donc :

dG =Vdp — SdT + udN et dF =—pdV — SdT + udN et dH = TdS + Vdp + udN

Pour les équations de Maxwell, on se concentre sur les coins et on essaye de lire des dérivées

partielles : par exemple en regardant le bord gauche et droit du carré, on voit :
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ce qui donne la relation entre dérivées partielles :

(&), (%)

ui u oté d’un qu u :
Puis on bascule le ¢6t¢ d’un quart de tour et on recommence :
5‘(. -—q r'"""—IV
l i '
1 i
L

(&), &)

On met un signe moins si les fleches ne sont pas symétriques par rapport a la verticale.
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V. Le gaz parfait
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Nous allons étudier la théorie cinétique dans le cas d'un gaz dilué, qui va nous permettre d’établir
I’équation d'état des gaz parfaits, et également I’équation fondamentale de la thermodynamique a
partir de considérations microscopiques. C’est un des rares exemples ou l'on parvient a écrire
explicitement 1’équation fondamentale du systéme. C’est aussi un bon exemple ou la
thermodynamique permet de traiter cet objet physique a partir de I’équation fondamentale, mais ou il
faudra d’autres ingrédients (la physique statistique) pour comprendre microscopiquement d’ou vient
I’équation d’état.

Cette théorie va aussi nous permettre de comprendre un certain nombre de processus impliquant la
diffusion des particules : viscosité, conductivité thermique... que 1’on retraitera plus loin.

A. Vitesse des molécules dans un gaz parfait

Un gaz est dit parfait lorsqu’on suppose que ses molécules n’interagissent pas entre elles. C’est I’état
vers lequel tendent tous les gaz lorsque leur dilution tend vers I’infini. Dans ce cas, la seule énergie qui
compose 1’énergie interne est 1’énergie cinétique. Il faut donc que la distance typique entre particules
soit bien plus grande que la portée des interactions entre particules. On suppose donc que les seules
actions qui s’exercent sur les constituants du gaz sont les collisions supposées élastiques entre
molécules et surtout sur les parois du récipient. On suppose de plus une répartition statistique des
vecteurs vitesse a l'échelle mésoscopique qui soit la méme en tout point (homogéne) et a chaque
instant (stationnaire). Enfin, chaque direction de l'espace est équiprobable pour les vitesses (isotrope).
L’énergie interne s’écrit donc a priori comme la somme des énergies cinétiques dues aux mouvements
possibles des molécules, soit :

U = E translation + E rotation + E vibration

Dans le cas d'un gaz constitué d'atomes individuels, seule 1’énergie cinétique de translation des
molécules intervient, d’ou

U:Z%mvz

Pour déterminer la loi de distribution des vitesses, on a recours a la théorie de Maxwell-Boltzmann.
On commence par chercher dans une direction donnée x la distribution des vitesse g(x) telle que

g(v,)dv_ soit la fraction des molécules ayant une vitesse comprise entre v, et v_+dv_. L’énergie

de chaque particule étant Emvi , la probabilité qu’une particule ait la vitesse vy est liée au facteur de

Boltzmann :

2

X

T 2k,T

mvy

glv,)ce

On la normalise telle que : J. gv)dv. =1=g,

—00

[ m 5
V)= [——e
&) 27k, T

De méme pour vy et v, d’ou la fraction de molécules dont la vitesse est comprise entre (v, Y, ,V,) et

(v, +dv,,v, +dv, v +dv,) sécrit:
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mv? mvf mv? sz

2T 2kl 2kl " 2k,T
g(v)dv.dv dv_ xce " e e dv.dv,dv, e dv.dv,dv,

On cherche de méme la distribution f(v) de vitesse v en norme : entre v et v+dv, le volume est 4nv’dv
d’ou

WIV2

f(w)dv 47zvze_2kBT dv

On normalise 1a encore d’ou

3/2 mv?

m - e
vie T Distribution de Maxwell-Boltzmann

4
0=\ 57

Cette fonction de distribution des vitesses est la distribution de Maxwell-Boltzmann. Elle est
représentée sur la figure ci-apres pour différentes températures et différents gaz.

o

0.8 «10
R .o
. o5 b M,
0.6 " ’ & He
- ) . *H,
v B
s S
‘ oo7sk
0zl Y F
R 0028 F
o L 1
20 a
Fic. 2.1 — Distribution de probabilité du module Fic. 2.2 — Distribution de probabilité du module
de la vitesse de molécules d’hvdrogéne 4 plusieurs de la vitesse de molécules de plusieurs gaz & T =
températures 300 K

On peut en déduire la vitesse moyenne et la vitesse carré moyenne :

<vxjw@wzghT

—00

3k,T

<v?>= Ivzf(v)dv =

On retrouve la une application directe du théoréme d'équipartition de I'énergie, puisqu'il y a trois

1
degrés de libertés dans 1'énergie cinétique, donc Em <y’ >= Ek 1.
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Vitesse la plus Vitesse Vitesse quadratigue
probable v* MOYEeIne ty, IMOYenne u
Hydrogéne Hy 1580 1780 1930
Helinm He 1120 1260 1360
Azote Ny 420 470 520
Oxygiene Oy 300 440 480

TaB. 2.1 — Vitesse la plus probable v*, vitesse moyenne v, et vitesse quadratique moyenne u pour quelques
gaz a T = 300 K (en m,s)

Le théoreme d'équipartition de I'énergie

C 1. . N . - 2
Si I'énergie d'un systéme classique est la somme de n modes quadratiques (de la forme £ = ax”) et
que ce systéme est en contact thermique avec un réservoir a la température T, son énergie moyenne est

(Ey=n_k,T

Démonstration : comme ci-dessus, la probabilité P(x) d'avoir une énergie E = ax” est proportionnelle
au facteur de Boltzmann exp(—ax” /k,T) d'oui en la normalisant :

2

o bt
P(x)=——5—
fe kT e
et 'énergie moyenne vaut alors :
J. ax’e " dx 1
J. EP(x)dx = == EkBT
f e *o7 dx

Si on considére une somme de termes quadratiques, l'intégrale multiple correspondante se décompose
en intégrales individuelles d'ou I'énergie moyenne totale est nk,7 /2 pour n termes quadratiques.

Veérification expérimentale de la distribution de vitesses dans un gaz

La mesure expérimentale de cette distribution de vitesse permet de vérifier le modéle de Maxwell-
Boltzmann. Une premiére technique consiste a envoyer un jet de gaz émis par un four via deux disques
avec des fentes qui tournent trés vite avec un déphasage entre les deux disques pour sélectionner des
vitesses.

© ! th atomique La distribution des vitesses de Maxwell dans un jet atomique
peut étre étudiée par la méthode d’Eldridge : deux disques Dy
et s coaxiaux et solidaires, distants de [ = 40 cm, tournent

a la méme vitesse angulaire w = 8000 tr/min.

| ], i
i Les atomes du jet pénétrent par un orifice percé dans D)y en
position e = 0 a l'instant £ = 0. Ils viennent ensuite se déposer
o sur D3 en position a a l'instant ¢.

Une autre technique est présentée ci aprés. Une hélice est gravée a la surface d’un cylindre qu’on fait
ensuite tourner autour de son axe. Seules les particules a la vitesse v=wL/¢ passera. En changeant la
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vitesse de rotation, on sélectionne les vitesses. D’ot le data ci aprés. On mesure v'exp(-..v>) au lieu de
viexp(-...) pour deux raisons. Un premier facteur v vient de I'effusion (voir Blundell p.64): les atomes
qui sortent du trou du four ne sont pas représentatifs car ils vont plus vite en moyenne, car une plus
grande vitesse signifie une plus grande probabilité d'atteindre le trou de sortie. L’autre facteur v vient
de la taille finie des fentes qui fait que moins de molécules passent quand il tourne plus vite: la plage
de vitesses autorisées autour de v est de largeur proportionnelle a v (Blundell p.50)

PHYSICAL REVIEW VOLUME 99, NUMBER 4 AUGUST 15, 1955

Velocity Distributions in Potassium and Thallium Atomic Beams*{

R. C. Mrmierf anp P. Kusch
- Columbia University, New York, New York

20

o RuN 31
A RUN 60
0 RUN 57

INTENSITY

]

L=20.40 Cm
V=0,0424 Cm
h=0.318 Cm
L= 10.00 Gm

$o=2miT47 o
RADIANS

1.0 1.4
REDUGED VELOCITY V

Fic. 4, Typical potassium velocity distributions, The vapor
pressures in the ovens are given in Table II. Run 31 was made
with thick oven slits and runs 57 and 60 with thin slits,

Fre. 1. Schematic diagram of velocity selector.

B. Loi des gaz parfaits

On cherche maintenant a déterminer la pression qu’exerce un gaz sur les parois du récipient qui le
contient. Pour cela, on va évaluer la quantité de particules se déplagant dans une direction, puis
déterminer combien parmi celles-ci tapent sur la paroi par unité de temps et de surface. On calculera
ensuite quel moment elles transmettent a cette paroi, ce qui permettra finalement de déduire quelle
force moyenne est exercée par ces molécules sur la paroi, d’ou la pression.

Démarche : on évalue le nombre de particules qui tapent une surface via Maxwell, puis on calcule
l'effet de ces particules sur la paroi, et on en déduit la pression exercée sur la paroi. On doit d’abord
évaluer la quantité de particules se déplagant le long d’une trajectoire donnée. Si toutes les directions
de trajectoires sont équiprobables, la fraction de molécules dont la trajectoire est comprise entre 0 et
0+d0 est égale a ’angle solide dQQ=2nsin6d6. D’ou le nombre de molécules par unité de volume ayant
une vitesse entre v et vt+dv en norme et dont la direction de la trajectoire est comprise entre 0 et 0+d0
est alors
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N dQ N I .
7 f(v)dv i f(v)dv 5 sin d 6
ou le facteur 1/4m permet de bien normaliser dCQ (si tous les angles sont
considérés, O varie entre 0 et et I’intégrale de dQQ=2nsin0d0 vaut 4m). v dt
On cherche maintenant le nombre de particules qui vont taper une paroi d’aire
A pendant un temps dt. Toutes les molécules comprise dans le volume
Avdt cos @ dessiné ci-dessous taperont A.

Il suffit de multiplier ce volume par la quantité ci-dessus pour trouver le
nombre de particules de vitesse entre v et v+dv de trajectoire entre 6 et 6+d0

N 1 .
tapant A en dt, soit Avdtcos 6’7 f (v)dv5s1n 6d6 . D’ou finalement on teta

déduit ce méme nombre par unité d’aire et de temps :

v Cos H%f(v)dv%sin ado

Lorsqu’une de ces molécules tape la surface, elle lui

transfére un moment de 2mvcosO (voir schéma) par p=2mv,
conservation du moment . i >
teta <

La force moyenne s'écrit comme un moment moyen par

unité de temps donc la pression est un moment moyen par /

unité de temps et de surface. On en déduit la pression

comme [’intégrale sur toutes les vitesses possibles et sur

tous les angles 6 de ce changement de moment multiplié par le nombre de particules concernées :

o) /2

p= j dv j dO2mv cos O)(vcos eg f(v)%sin 6do)
0 0

/2

p= m%jvzf(v)dv Id@cosz @ sin 6
0 0
= mﬂ< vi>—
P V 3

Or <v* >=3k,T/m par le théoréme de Iéquipartition, d’ou I'équation d'état :

pV = Nk,T =nRT Loi des gaz parfaits

(ou n est le nombre de moles et R=N,kp=8.31J .K'lmol'l).

Pour un volume donné, tous les gaz exercent une méme pression, quelque soit la masse des molécules
qui les composent. Il est remarquable que la pression ne dépende pas de la masse des molécules mais
juste de la densité du gaz et de la température : c’est parce que des molécules plus massives

"' On a en effet my, =mv, +p ou v; et v¢ sont les vitesses initiale et finale des molécules et p est la
quantit¢ de mouvement transférée a la paroi. La conservation de 1’énergie cinétique s’écrit:
1 1 ’ . :

Emvi2 = Emv; +2pW et M la masse de la paroi, est bien plus grande que m donc v=v; et par

projection sur I’axe perpendiculaire a la paroi noté x, p =mv, —mv, =2mv,_=2mvcos@.
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transmettent certes un plus grand moment a la paroi, mais ont une vitesse moyenne plus petite, donc
font moins de collisions avec la paroi. Les deux effets s’équilibrent exactement.

On nomme "conditions normales de température et de pression" la situation a pression atmosphérique
a 0°C soit T=273K et p=1 atm~10> Pa. Dans ce cas, V= 22.4 I/mole (indépendant de la nature du gaz)

Pour un mélange de gaz en équilibre thermique, la pression totale est juste la somme des pressions de
chaque composant du gaz :

p= Znik sl = Z p; Loide Dalton des pressions partielles

Chaque gaz du mélange se comporte comme si il était seul a occuper le volume total. Si un gaz est par
exemple composé de 50% de N, 40% de O, et 10% de H,, et que la pression totale est de 1 Bar (10°
Pa), les pressions partielles des gaz dans le volume total seront de 0.5 Bar, 0.4 Bar et 0.1 Bar. Cette loi
est mise en évidence par l'expérience de Berthollet qui consiste a mettre en communication des
enceintes contenant des gaz pur a pression connue et mesurer ensuite la pression resultante totale.

L'équation d'état des gaz parfaits constitue une bonne \
By ; . . V4
définition pratique de la température. Connaissant le volume
et la pression, on en déduit la température de fagcon absolue.
C’est d’ailleurs cette loi qui a suggéré ’existence du zéro
absolue. En effet, en mesurant des gaz dilués, on a constaté
que la quantité PV /(T (°C)+ 273.15) était constante, ce qui

suggérait que la vraie température physique était en fait a ) : ) )
mesurer sur une échelle débutant a -273.15°C. 27315 -100 (') 160 200
Attention, cette équation n’est plus valable a trés basse T(°C)

température et il ne sera pas surprenant de la voir violer le
troisi¢éme principe de la thermodynamique lorsque nous
I’énoncerons.

(.
>

Figure1.2. VT diagram of adilute gas.

C. Energie interne

Pour un gaz monoatomique, on peut approximer 1’énergie interne totale par sa valeur moyenne
d’aprés Maxwell :

2
3k,T
U:N<%mvz>:Nlmu2 zNémL = j ZgNkBT

2 m

Donc I’énergie interne s’écrit

U=—nRT = ENk I Energie interne d'un gaz parfait monoatomique

ou on a posé n le nombre de moles et R tels que nR = Nk . On en déduit:

2
pV = EU Relation de Bernouilli

AN : a 300K, une mole a une énergiec U=3/2 * 8.31 * 300 = 3740 J. C’est 1’énergie qu’aurait la chute
d’un corps de 1kg de 370 m. Mais les mouvements étant désordonnés, on ne peut pas 1’utiliser en tant
que telle.
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3 2
Réciproquement, connaissant U = EnRT = ENkBT et la relation de Bernouilli pV = EU , on en

3 3
déduit U = EnRT = EpV d’ou la loi des gaz parfaits en posant R = k,N .

Pour un gaz diatomique, c'est a dire formé de molécules de deux 1 3
atomes, on ne peut plus considérer seulement 1’énergie cinétique de
translation des particules. Il peut maintenant y avoir des mouvements
de rotation et de vibration de la molécule composée de deux atomes. Si
on considére la molécule comme un ressort rigide, elle peut tourner
autour de deux axes. Cela correspond a deux termes :
L L
Energie de rotation : —— + —=

21, 21,

ou L, et L, sont les moments cinétiques et I; et I, les moments d'inertie. Nous négligeons la rotation
autour de 1’axe noté 3 de la particule elle méme car dans ce cas, le moment d'inertie est trés faible
donc I'énergie de rotation est trés grande et ne peut étre excitée par kgT qui est trop faible.

La molécule peut aussi vibrer le long de son axe comme un ressort d'ou I'énergie associée aux
mouvements relatifs des deux atomes l'un par rapport a l'autre et I'énergie potentielle du ressort. On
écrit ces deux énergies

1 (dr, dr,)’ 1
Energie de vibration : — 1| — ——2 | +—k(r, —r,)*
g 5 /u( i dt j > ( 1 2)

ou u est la masse réduite et k la constante de raideur du ressort. Cependant, les énergie de vibration
sont typiquement de I’ordre du 3000K. Donc ces énergies ne doivent étre prises en compte qu'a haute
température.

Ainsi, a température ambiante, on peut considérer la molécule comme rigide et il y a donc seulement
trois degrés de liberté de translation selon les 3 axes et deux degrés de liberté de rotation donc au lieu

3 . .5 .. .
de EkBT pour un gaz monoatomique, on aura ici Ek »I d’ou I’énergie interne vaudra cette fois

UzénRTzsz
2 2

De fagon plus générale, 1’énergie interne s’écrira :

U =cnRT Energie interne d'un gaz parfait (c=3/2, 5/2, ...)

ou ¢ est un demi entier : ¢=3/2 pour un gaz monoatomique, c=5/2 pour un gaz diatomique a basse
température, c=7/2 pour un gaz diatomique a haute température, etc, comme par exemple sur de
I'hydrogéne :
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/ Yibration

Cy —

2 /
' / Rotation

Translation

10 25 30 75100 230 5360 1000 2500 SQOD
Temperature, K

Capacité thermique pour un gaz de H,

D. Coefficients thermiques pour un gaz parfait, un
liquide ou un solide

Pour le gaz parfait, on peut déduire les coefficients thermiques de 1'énergie interne:

CV:{aU] =(8(cnRT)j — onR
oT ), or ),

H=U+ pV =U+nRT donc

CP:[GHJ :[6(U+nRT)j :[8_Uj +nR=[a—Uj +nR =cnR+nR =(c+1)nR
P P P or )y

oT oT oT
car U ne dépend pas de V ou p mais que de T pour le gaz parfait. D’ou

C, —C, =nR relation de Mayer pour les gaz parfaits

Cette relation présente l'interét de ne pas dépendre de la température ni de la nature du gaz parfait
(mono ou polyatomique par exemple).

Le coefficient y =C,/C,, vautici y = (c + 1)/ ¢ . Pour un gaz monoatomique, ¢=3/2 et y est donc

constant. Par contre, pour un gaz polyatomique, ¢ est le nombre de degrés de liberté divisé par 2. Ce
nombre augmente quand on chauffe le gaz. On observe donc en général des paliers pour y et des
marches quand on gagne des degrés de liberté (par exemple quand la molécule peut vibrer). C'est
pourquoi on préferera dans la suite exprimer les capacités thermiques en fonction de v.

Un liquide ou un solide sont trés différents d'un gaz car ils sont peu compressibles. Si nous voulons
mesurer Cy dans un solide ou un liquide, il faudrait augmenter sa température en maintenant son
volume constant, mais du fait de sa faible compressibilité, il faudrait pour cela appliquer des pressions
gigantesques. Au contraire, la mesure de Cp est aisée car le solide est en général a pression
atmosphérique constante. On peut cependant déduire Cy de Cp en adaptant la relation de Mayer grace
aux équations de Maxwell et a la définition de o et K :
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oT

C,-C, = T(a—S] - T(G—Sj _
P ar )y,

2

57|

a_Vj
or

a
C, —C, =—VT relation de Mayer généralisée

Kr

P

AZ)G]-
ov ). \or ),

Dans un solide ou un liquide, le second membre o’ VT / K, est négligeable devant C donc

C, = C, (liquides et solides)

On ne les distingue plus, leur mesure se faisant a pression constante.

E. Entropie et équation fondamentale

On a vu que le gaz parfait est décrit par les équations suivantes :

pV =nRT = Nk,T
U =cnRT = cNk,T

1
—Vk,

Il est possible ici de remonter a 1’équation fondamentale si 1'on parvient a exprimer S fonction de
U,V,N (car on connait déja U). On va utiliser 1’équation d’Euler : 7S — pV + N =U en ’écrivant

pour S :
U pV uN

§ =+t =S = eNky + Ny -

T T
On utilise Gibbs Duhem pour obtenir p/T:

(5 o)

Nd(ﬁj = Ud(—CNkB j + Vd(NkB j
T U v

dUu

d’ou en redivisant par N,

d[ﬁj — ok, N g AU
T N U

On en tire I’entropie via Euler :

+k,

uN

_ ckyUdN —cNk,dU _k,VdN - Nk,dV

av
= chydN = eNky =+ kydN = Nky =

dN

0

ky—

7

On intégre finalement : % =(c+ 1)k, lnNi —cky, ani —ky an + cste

0

U

0

”

S =cNk, + Nk, — N(c+ 1)k, lnNﬁﬁthkB ani+NkB an£+N*cste

0

0

0

a)’

S =N *cste+ kBNln[(i

0

v |

U

U,

I

14

Vo

)

Entropie d'un gaz parfait

Par exemple, a nombre de particules fixé N, pour un gaz monoatomique ou ¢=3/2, on observe que
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3/2 3/2
AS. . = Nk lnL+Nk an—f—Nk In L
i»f = B U»3/2 B V. - B 3/2

i i i i

On observe bien que quand le volume du gaz augmente, son entropie augmente. Attention, cette
équation n’est plus valable a trés basse température. Cette équation fondamentale S=S(U,V,N) définit
entiérement le systéme. Notez bien ici que la connaissance d’une équation d’état seulement, par
exemple pV =nRT, n’aurait pas suffi pour trouver I’entropie S. Alors qu’a l’inverse, la

connaissance de S permet de trouver pV =nRT .
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VI. Les fluides réels
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On appelle de fagon générale "fluide" un gaz ou un liquide. Le gaz parfait est un exemple de fluide
que nous avons traité ci-dessus. Il présuppose l'absence d'interaction entre les particules qui le
compose. Plus généralement, on intéressera ici aux fluides purs homogenes ou il peut y avoir des
interactions.

Les gaz non parfaits difféerent peu des gaz parfaits, comme le montre la figure et le tableau suivants
sauf pres de leur température de transition vers le liquide, comme on le verra plus loin :

— gaz réel
----- gaz parfait
Toe<Th <Ty <Ts

v
T =92 K T=202K

Azote Mo 1,419 (4 14%) 1,398 (— 0,14 %)

Oxygine Og 1,404 (4 0,3 %) 1,308 {— 0,14 %)

Tak. 6.1 — Valaur du coeflicient - des gaz &t éeart par rapport & sa valaur théorique caleulée dans le modals
du gaz parfsit (1.4 dans estta gamme de tampérature) pour qualquas gaz

D'un point de vue thermodynamique, ces fluides suivent toujours les principes de base et sont en
général caractérisés par une équation d'état, par exemple du type

V =Nf(T,P)
ou encore, ramené a un volume molaire :

V., =f(T,P)

Rappelons a nouveau que cette équation ne suffit pas pour caractériser toute l'information
thermodynamique, c'est a dire que ce n'est pas une équation fondamentale. Mais sa connaissance
(souvent expérimentale) permet quand méme de développer une partie du formalisme
thermodynamique.

On va considérer ici un fluide caractérisé par le développement du Viriel (c'est un gaz non parfait) et
un autre caractérisé par 1'équation d'état de van der Waals (la encore pour un gaz non parfait). On parle
souvent de "fluides réels" dans ce cas, en opposition avec le modéle du gaz parfait. Puis on traitera du
cas d'un liquide.
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A. Gaz non parfait : le développement du Viriel

"Viriel" signifie potentiel ou force en latin, c'est une appellation proposée par K. Onnes pour décrire
les effets dus aux forces entre molécules qui vont affecter la loi des gaz parfaits. Pour mesurer 1’écart a
la loi des gaz parfaits, on introduit le facteur de compressibilité Z :

7PV _ PV,
nRT  RT ,
e 20
. .. %R T e s mue
Pour comparer entre elles les lois suivies vel b S P4
par les gaz, on introduit de plus des D ey s Ll o
s, Oft : ' ., u .
coordonnées réduites en fonction du point o8F A *Rededtd=T 5/
.. . . . , . g% o
critique ou il y a liquéfaction: T,=T/Tc, ork : -, N
P~=p/p.. On trace alors Z en fonction de ces :zb'%g ##
’ . a§ w12 &
coordonnées (ci contre). T 2y = ® 4
[l = w F
esr i f} .&"':"
. o LR | )
On observe que de nombreux gaz suivent T % %
. . 4 p g B0 . o n-Butane
un comportement relativement universel. ¢ . T . mithare  topane
, . . , & ’ = éthane  © n-Heptane
C’est le principe des états correspondants. o3f w10 . o éhykne a dioryce de carbone
g ] r-.“ o PIOpANE W Bau
On observe également qu’aux basses 52
. r rin o-a
pressions, Z<1, donc le gaz réel est plus °

compressible qu’un gaz parfait. P S T T S T

Fic. 6.3 — Facteur de compressibilité réduite Z, de divers
fluides en fonction de la pression réduite p, pour plusieures
valeurs de la température réduite T} (figure extraire de [32])

Pour décrire un gaz réel, on voit que Z tend vers 1 quand p tend vers 0 (limite du gaz parfait) donc on
peut faire un développement limité pres de cette valeur. Si on se place prés de p=0, cela revient a se
placer prés de V infini. Donc on peut écrire ce développement en puissance de p ou de 1/V. Si on

considére une mole de gaz la encore pour une écriture plus simple, on effectue ce développement du
viriel :

Z = PV =1+B(T)+C(T)+D(T)+...

RT Vi Ve o Vi
=1+ B (T)P+C(T)P* + D' (TP’ +...

Développement du Viriel

Toutes les quantités peuvent alors également étre développés ainsi, par exemple

2 2 2
C, = CE=r"™" + RT 1d (BZT) + 12 d (CZT) + 13 d (DZT) -
Vo dT 2V dT V> dT

Le terme en 1/V décrit les interactions entre deux molécules, le terme en 1/V? celles a trois molécules,
etc. Plus la concentration est grande, plus l'importance des termes successifs est élevée (voir figure):
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Quand la concentration augmente dans le gaz, les interactions a deux corps, puis a trois corps
deviennent non négligeables. (extrait de Les Etats de la Matieére, De Meglio)

Les coefficients B, C, ... peuvent étre modélisés avec des modeéles d’interactions entre molécules, et
leur mesure permet de contraindre ces modéles. En effet, écrivons 1’énergie interne d’un gaz avec un
potentiel d’interaction V entre particules i et j selon :

+z i -7

l?ﬁj
Pour calculer la pression, on écrit d’abord la fonction de partition z puis 1’énergie
libre F = —k ;T In(z) puis la pression comme dérivée partielle de F. La fonction de partition z (ne pas

confondre avec Z du Viriel) s’écrit :

z=z, . *z

e.cin e.pot

oU Zin correspond au premier terme cinétique, qui doit, si on le considére seul, redonner la loi des gaz
parfaits. Le second terme s’écrit, via z oc exp(—pU) :

)

=Ty

gyt
) :1+VLNJ.d3rI...J.d3rN e ﬁE’QV(

z :—J.a’r1 J.dre EJZV(

e.pot

-1

On peut montrer que cette intégrale s’approxime pour un gaz suffisamment dilué ou il n’existe que des
chocs a deux molécules indépendants a :

—1+—--——jd3 e —1]=1-

e pot

NB(T)
Vv

— N 3,8V ()
BUU——i;jdrk —1]
D’ou I’énergie libre s’écrit :

=—k,TIn(z

e.cin e pot

)= -k, 1- 250
,

Ou Fy est I’énergie libre pour un gaz parfait sans interaction. On fait un dl au premier ordre du
deuxiéme terme en supposant les interactions faibles, d’ou

NB(T)

F=F,+k,T

La pression vaut alors

p:(&q :(&aj+%TNmn

ov ov V2
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Le premier terme redonne nécessairement la loi des gaz parfaits. On peut donc écrire cette expression
sous la forme :

nRT NB(T)
p= 74‘ kBTT
RT V

m
ou V =V/n. On reconnait le développement du Viriel au premier ordre, ou

B(T)=-N/ 2jd 3r[e_ﬂ e 1] : on voit donc dans ce mod¢le simple comment les interactions entre

particules peuvent étre reliées aux coefficients du Viriel. Réciproquement, la mesure expérimentale de
I’écart a la loi des gaz parfaits permet de mesurer B(T) et de le comparer a des modé¢les particuliers.

Nature des forces d’interaction dans un gaz neutre

A grande distance, dans un gaz neutre, les forces intermoléculaires ne sont pas coulombiennes mais

de type van der Waals. Elles viennent des corrélations entre polarisations électriques de ces molécules.

Elles sont attractives a longue distance et correspondent a des interactions électrostatiques entre

dipoles électriques portés par les molécules. Chaque dip6le induit un champ électrique sur un dipole

voisin qui varie en 1/r’ donc Iinteraction entre deux dipdles varie en 1/r°. La force correspondante
varie en 1/r’. Ces forces sont anisotropes. Elles peuvent avoir plusieurs origines selon la nature des
dipoles dans le gaz considéré :
- Si les dipdles sont permanents (par exemple dans HCI, NH;, H,0...), ils s’influencent via
leurs orientations qui ne sont pas toutes équivalentes, d’ou la force de Keesom :
p' 1
Fy =Cy—— Force de Keesom

T r

ou p est le moment dipolaire, r la distance entre molécules, Cx une constante. Son signe peut

changer avec le sens des dipoles.

- Siil y a des dipoles permanents et d’autres non permanents : un dipdle permanent porté par
une molécule A crée un champ électrique qui induit un dipdle sur une molécule B, d’ou
I’interaction entre les dipoles A et B appelée force de Debye :

p; |
F,=Cpy, 7"—7 Force de Debye
r

ou y, est la polarisabilité¢ de la molécule B. Elle est toujours positive.

- Siil n’y a pas de dipbles permanents, il peut quand méme y avoir interaction dipolaire : en effet,
si une molécule A a une répartition dissymétrique de son nuage électronique, elle présente alors un
moment dipolaire instantané qui provoque par influence la polarisation d’une molécule voisine.
Cet effet est proportionnel a la polarisabilité des deux molécules impliquées d’ou la force de
London, toujours positive également.

1
F, :CLZAZBF Force de London

Dans la table ci-contre, on voit quelques valeurs typiques de ces forces et de leurs énergies associces
pour différents gaz : quand le gaz est polaire (HCI, NH3, H,0), la force de Keesom domine clairement.
Par contre, pour des gaz non polaires, seule la force de London compte. La force de Debye est
globalement négligeable.
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Ey Ep Er Eaw
Ar 0 0 0,486 0,486
cO ~ ~ 0.5 0,5
HCI 0,189 0,057 0,962 1,208
NH3 0,761 0,089 0,842 1.691
H,O 2,079 0,110 0.514 2,703

TAB. 2.2 — Energies de Keesom, Debye, London et van der Waals pour quelques molécules en J/mol (valeurs
extraites de G. Dévoré, Cours de Chimie, Vuibert, Paris, 1984)

A courte distance

Les forces a courte distance deviennent répulsives, a cause du principe d’exclusion de Pauli qui
empéche deux électrons de coexister. Le potentiel caractéristique de ces forces est bien représenté
phénoménologiquement par la formule de Lennard-Jonnes :

12 6
V(r)=4¢ (gj — (gj Potentiel de Lennard-Jonnes
r r

B. Gaz non parfait : modéle de van der Waals

Une autre fagon de décrire I’effet des interactions est proposée par van der Waals. Non seulement elle
améliore la description des gaz, mais surtout, elle s'applique aussi aux liquides ce qui montre que gaz
et liquides décrivent en fait des états de méme nature desordonnée, trés différente de I'état solide
cristallin. Van der Waals propose deux corrections au modéle du gaz parfait ou pV =nRT :

Pour tenir compte des interactions entre molécules : on remplace p par p +n’a/V?

En effet, si il y a n moles de gaz dans le volume V, le nombre de premiers voisins d’une molécule
donnée est proportionnel a n/V (la densité). Les interactions moléculaires attractives a courte distance
que subit chaque molécule doivent donc abaisser 1’énergie potentielle d’une quantité proportionnelle a
n/V. Puisqu’il y a un nombre de particules total dans le gaz proportionnel a n, I’effet total sur 1’énergie

2 \ g oo g . .
esten an®*n/V =an” /V ou a est une constante caractéristique de la force des interactions.

Pour évaluer I’effet de ce terme sur la pression, imaginons qu’on change le volume du gaz V de dV,

7 : : 2 2 2 : .
alors 1’énergie qui est en an” /V changera de —an"dV /V~. On peut imaginer ce changement
comme €quivalent a 1’effet d’une pression effective « moléculaire » p, qui menerait au méme

changement d’énergie, soit — p, dV =—an’dV /V? d’ou p, =an’/V?>.On doit donc remplacer la

pression p dans la loi des gaz parfaits par p+an®/V?>. 1l y a un signe + car les interactions
attractives réduisent la pression réelle p par rapport a la pression P, parfait quU’aurait ce gaz sans
interaction. Dans la loi des gaz parfaits, en mettant p + an®/V?* au lieu de Pgaz parfait, ON @ bien réduit

2 2
pgazparfait de an /V .

Pour tenir compte du volume occupé par les molécules dans le gaz, on remplace V par
V' —nb oub dépend de la nature du gaz considéré.
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L’équation des gaz parfaits devient donc pour n moles 1’équation d’état de van der Waals :

[ p+n’ %)(V —nb) =nRT Equation de van der Waals

Qu'on peut aussi écrire

RT
" n? L e pour une mole : eri2 vV, —b)=RT

ST

m
ou V,,=V/n est le volume molaire. Les constantes a et b seront caractéristiques du gaz étudié, comme
le montre le tableau ci-aprés. Pour b, il suffit de calculer le volume qu’occuperaient les molécules. Si
on les assimile a des sphéres de rayon o, b vaut Ny*4/3nc°.

a b o
Hydrogene Ha 2,48 1072 266 10— 2,76
Hélinm He 344 1070 287 10— 2,66
Azote Ng 1,50 10-1 301 10-* 3,14
Oxygine Og 1,58 101 418 10— 2,03

Tak. 6.2 — Constantes de van der Waalz a (en J m® mol—?) ot b {en m® mol—!j et diamétres o des moléoulss
{em 10-19 m) pour quelques gaz

C. Les détentes

La différence entre les modeles de gaz parfait et de van der Waals n’apparait pas si on se contente
d’observer les formules qui les caractérisent. Cependant, elle est essenticlle et méne a des
comportements qualitativement différents dans certaines circonstances. Par exemple, on montrera dans
la partie sur les transitions de phases qu’un modele de gaz parfait ne permet pas d’expliquer pourquoi
sous une température donnée, apparait une transition de phase vers un liquide. Au contraire, un modele
de type van der Waals qui tient compte des interactions permet de faire apparaitre la transition de
phase. Cela démontre a fortiori qu’une transition de phase apparait car sous une certaine température,
les interactions jouent un rdle suffisamment fort pour obliger les molécules a s’assembler
différemment. Un autre exemple d’une différence qualitative entre les deux mod¢les apparait lors
d’une détente de Joule.

1. Détente de Joule (ou Joule-Gay Lussac)

La détente de Joule (parfois appelée détente de Joule-Gay Lussac) est un processus irréversible ou on
fait se détendre un gaz en mettant 1’enceinte dans laquelle il est contenu en communication avec une
enceinte vide. La détente est le processus ou le gaz remplit I’autre enceinte. On va chercher ici a
évaluer le changement de température que subit le gaz au cours de cette détente.
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Gaz Vide

(Volume V)) (Volume Y:}

Etat initial Etat final

Fi1c. 6.14 — Principe de l'expérience de Joule - Gay-Lussac

Au cours d’une telle détente, aucun travail n’est effectué (6W=0). L’enceinte étant isolée
thermiquement de 1’extérieur, aucun échange de chaleur avec extérieur n’a lieu (6Q=0). Le premier
principe impose dU=0. Donc I’énergie totale U du gaz dans I’enceinte est conservée au cours de la
détente. Par contre, I’entropie va augmenter au cours de cette détente. Pour déterminer la variation de
température du gaz quand on le détend, nous introduisons le coefficient de Joule qui mesure ce
changement a U constant:

T
M, = (8_) Coefficient de Joule
ov ),

De sorte que le changement de température au cours de la détente s’exprime :
Vs
AT = [ p,dv
1

Ce coefficient ne se calcule pas directement pour un gaz de van der Waals, car la condition « U
constant » n’est pas simple a traduire. Il serait plus commode de faire apparaitre des coefficients
mesurables par ailleurs. On va ici faire apparaitre le coefficient de dilatation isochore (a volume fixé)

15}
(_p) et la capacité thermique du gaz a volume fixé Cy :
V

_(8_Tj __(G_Tj (6_Uj __L(a_UJ
H ov ), ou)\ov ). ¢, \ov ),

. .. ox (8)6] Oz
Ouonautilis¢ | — | =— — i
oy ), 0z ) \ 0y ),

dU =TdS — pdV = [G_U) :T(a—S) -p
ov ), ov ),

:_LT(a_Sj_
fr=c \"\or), ~7

On utilise enfin la relation de Maxwell (6—SJ = (a_pj d’ou :
ov ), v

1 op
= —_-— T _— —_
Hy C, { (aTjV pJ

e Pour un gaz parfait, pV =nRT donc
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1 (. nR 1
1y =——[Tn——pj=——(p—p)=0
C,

Il n’y a pas de changement de température lors de la détente de Joule.

e Pour un gaz de van der Waals, en I’exprimant avec le volume molaire V,,

RT a [8}7) R
p= ——5 donc | — | =
v,-b V: or), V,-b

m m

1 R 1 R RT a l a
fy == | T p | s | T =
c,\ V, =-b c,\ v,-b V,-b V: c, v,
Donc si on augmente le volume de V; a V,, il apparait un changement de température
2 > 1 1 1
AT = [ pydv ="~ Zav ="~~~ <0
£ h CV Vm CV V2 I/l

Le gaz se refroidit lors de la détente. Physiquement, cela vient de ce que le gaz réel par rapport au gaz
parfait présente des interactions attractives de type van der Waals entre ses molécules ou atomes.
Quand on détend le gaz, la distance entre molécules augmente. Cela force le gaz a effectuer un travail
contre les interactions attractives. L’énergie totale étant constante, ce travail s’effectue au détriment de
son énergie cinétique : les molécules vont ralentir car elles doivent travailler contre les interactions.
Qui dit ralentissement des molécules dit finalement réduction de la température.

On voit ici une différence qualitative entre un modele de gaz parfait et un modéle tenant compte des
interactions.

2. Détente isotherme
Ici, on suppose que I’enceinte n’est plus isolée mais thermalisée a une température T. On n’a donc

plus U constant a cause des possibles échanges de chaleur mais T est constant. On cherche alors le
changement pour U fonction du changement de volume V a T fixé, soit (6U / 6V)T . On réutilise les

relations ci-dessus :

dU =TdS — pdV = (a—Uj :T(a—sj —p
ov ), \ov ),

o) &)= () )

On en déduit le changement d’énergie interne U quand on détend le gazde V,a 'V, :

AU = Vz(a—Uj av =" T(a—pj ~plav
n\ov ), 4 orT ),
e Pour un gaz parfait, pV =nRT donc
£ nR
Al]:J‘V1 [T7—pjdV:0

Il n’y a pas de changement d'énergie interne.
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e Pour un gaz de van der Waals, en I’exprimant avec le volume molaire V,

RT a op R
p= —— donc | ——| =
v,-b V: or), V, —b

m

T I 1 e R V7
n v, b v, -b Vb P

AU=["2av=a L
WV, Az

2

Les interactions entre particules via le terme "a" sont responsables du changement d’énergie interne.

3. Détente de Joule-Thomson ou Joule-Kelvin :

On va décrire ici un autre type de détente plus subtile mais d’un grand intérét pratique pour la
liquéfaction des gaz. L’idée est de pouvoir créer une machine qui non seulement utilise une détente
pour refroidir le gaz, mais peut ensuite utiliser ce gaz froid pour réalimenter la machine et le refroidir
encore plus, jusqu’a finalement le liquéfier. Une détente simple de type Joule ne sert donc a rien. D’ou
la proposition d’un nouveau dispositif par Joule et Thomson (plus tard anobli Lord Kelvin, d’ou les
deux noms possibles Joule-Thomson ou Joule-Kelvin).

On place un gaz dans une enceinte de volume de gaz V, petit et on maintient d’un c6té de I’enceinte
une forte pression p;. De I’autre c6té, au lieu d’ouvrir simplement la paroi vers une autre enceinte plus
grande comme dans la détente de Joule, on laisse cette fois le gaz passer dans un volume plus grand V,
via un milieu poreux (céramique poreuse, fibres de verre...) ou un étranglement (throttle en anglais)
tout en maintenant dans le volume 2 une pression p; plus faible. L’étranglement va ralentir le débit du
gaz et permettre de maintenir la différence de pressions entre les deux enceintes et assurer un flux
permanent de gaz. Dans les réalisations pratiques utilisant ce dispositif, la pression p, faible est créée
en pompant I’espace V,, le gaz pompé étant ensuite réinjecté dans le volume 1. D’ou l'intérét de
I’étranglement : sans lui, la détente ne pourrait étre maintenue, le gaz passant trop vite vers 2.

throttle

!
(2

r:r”

P2V

Si on considere le gaz de volume V, passant par 1’étranglement, il va subir un changement d’énergie
interne en passant dans V; a cause du travail fourni par les pistons. Puisqu’il n’y a pas ici de variation
de chaleur 8Q, I’enceinte étant isolée thermiquement, la variation d’énergie U se résume a la variation
de travail. Le travail exercé par le piston sur le volume V, pour le faire passer par 1’étranglement vaut

+ p,V, (travail regu par le gaz). Ce gaz une fois passé va exercer sur le gaz qui est devant lui dans
I’enceinte 2 un travail — p,V, (travail fourni par le gaz donc compté négativement). Ici la détente

s’effectue a 6Q =0, donc le changement d’énergie interne est égal au travail total (travail re¢u — travail
fourni), soit :

U,-U, =pV,—-p,V,
On peut réécrire cette relation en terme d’enthalpie :

p,V,+U,=pV,+U, d’ou H, =H,
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La détente de Joule-Thomson se fait a enthalpie constante.

On veut déterminer le changement de température au passage vers 1’enceinte 2 sous ’effet des
différences de pression, soit le coefficient de Joule Thomson ;. :(6T /Gp)H en fonction de
quantités mesurables expérimentalement, soit ici la capacité thermique et le coefficient de dilatation
isobare ¢ = (0¥ /0T), /V . La démonstration est analogue, mais H joue le role de U. On utilise, a N

() {2y ()
e\ ), e ) \ap ).~ T \ap ),

. ... [ ox (axj Oz
ouonautilis¢ | — | =— — il
oy ). 0z ) \ 0y ).

dH =TdS +Vdp = (‘ﬁ] :T(a_Sj Ly
ap ), p),

,UJT:_L T[a_SJ +V
C, p ),

14
On utilise enfin la relation de Maxwell (G_Sj = —(8—j d’ou :
T p

op oT
o= (2] v
Cp or ),

On en déduit le changement de température au cours du processus :
P> P2 1 6V
AT = dp=| —|T|—| -V (4
J;,l Hrap Ll C, ( (aij j P

Pour un gaz parfait,

e T(G_Vj 7 L PR B
C, or ), C, )4

De méme que pour la détente de Joule, il n’y a pas de changement de température. Par contre, pour un
gaz réel, un changement de pression Ap introduira un changement de température AT. Le signe de AT
peut €tre positif ou négatif. Donc a la différence de la détente de Joule, ici, il peut y avoir
refroidissement ou réchauffement, selon le signe de ;.

Si >0, la chute de pression entraine une chute de température.

Si <0, la chute de pression entraine un réchauffement.
En général, wyr dépend de la température et ne devient positif qu’en dessous d’une température dite
d’inversion définie par

Hyr=0 = T(a—VJ V=0 = (G_Vj :K
or ), or), T

constant :
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La raison physique est la méme que pour la détente de Joule : au cours du passage dans I’enceinte 2 de
pression et volume différents, la distance entre molécules augmente (ou diminue), et cela oblige le gaz
a travailler contre (ou avec ) les forces d’interactions attractives dont on tient cette fois compte. Sa
température va alors diminuer (ou augmenter). Par

exemple, pour le modele de van der Waals, S———————— .

. ;b= warming —

V —nb & RN e R

Donc le coefficient (8V /8T )p est différent de V/T et O F— 'h"ﬁ*-.,m e —
Wt n’est pas nul. On trace pour ce gaz de van der Waals 5 e

les lignes d’enthalpie constante (isenthalpes) dans un
diagramme p-T. On se place sur I’'une de ces courbes en
fonction de la température et de la pression initiales. Si —
on est & gauche du maximum, la détente va refroidir le 3 ——ﬂOOJ[HIg_

gaz car la pente 4, = (8T / Gp)H est positive. Mais si

T/T.
W
[
\

on est a droite, elle le réchauffera car 4, = (8T /dp),

est négative. Le tracé en pointillé fort représente les
températures d’inversion.

He H:
P/pe
ayr (K atm™) 0,062 _0.019 Sulj‘ .ch’aque ligne, H con.stant. La ligne
. L pointillée passe par les maximums de chaque
T; (K) 23,6 195 S TR
courbe. Dans la partie "cooling”, 1;>0.

Tap. 6.4 — Coefficients de Joule - Thomson asr mesurés &4 0
pour certains gaz usuels

On peut montrer, pour un gaz de van der Waals, que :

a”:L 2a 3 pab2 _b
C,\nRT " (nRT)

On voit bien que ce coefficient varie avec a, qui mesure la force des interactions dans ce mode¢le. Si on
n’avait pas de terme en b, le coefficient serait positif, et on aurait toujours refroidissement, car le gaz
devrait fournir du travail pour séparer ses molécules dans le grand volume. Mais si on introduit b, lié
cette fois au volume exclu, la variation est moins évidente car un grand volume est cette fois plus
favorable. D’ou les deux signes possibles. La température d’inversion est donnée par o,;r=0

Valeurs théoriques résultant de ce modéle pas aberrantes :

For nitrogen, for instance, we have a = 0.141 m® Pamol~2and » = 0.03913-10"3 m? mol™!.
At room temperature and a pressure p = 107 Pa Equation (4.145) yields 8y, = 0.188°C/10°
Pa, while the measured value is 8, = 0.141°C/10° Pa.

On voit dans cet exo que la température d’inversion varie comme a qui mesure la force des
interactions entre molécules.
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4. Liquéfaction des gaz

On utilise les détentes de Joule et Joule-Thomson pour la liquéfaction de gaz. Un gaz sous haute
pression (dans I’enceinte 1 de la figure précédente ou ci-apres dans la zone "Ppig,") est poussé via la
zone poreuse dans la zone 2 sur laquelle on pompe (d’ou une pression bien plus faible que dans 1). On
se place sous la température d’inversion, de sorte que la détente Joule-Thomson abaisse la température
du gaz. Le gaz froid pompé dans I’enceinte 2 est ensuite emmené vers un échangeur qui permet de
transmettre sa chaleur au gaz qui pénétre dans 1’enceinte 1 pour le prérefroidir et assurer qu’il soit sous
la température d’inversion. Le gaz 2 est ensuite comprimé a nouveau et préssurisé puis envoyé dans
I’enceinte 1. Et ainsi de suite. Dans les bonnes conditions, ce processus méne au refroidissement du
gaz puis a sa liquéfaction dans I’enceinte 2.

—

To and from compressor
or precooling stages

-

l I = Heat exchanger

— -

P_ [—\
oW I_ __)
— Pump ____

_—JT expansion valve
-

Liquefied gas

a gauche: schéma d'un liquéfacteur (en pointille, la zone poreuse). A droite, le cycle de Linde ou
on combine une détente de Joule-Thomson et un échange de chaleur au retour.

Si la température du gaz entrant dans 1 n’est pas sous la température d’inversion du gaz, il faudra
d’abord le prérefroidir par d’autres processus, comme par exemple une simple détente de Joule ou en
le mettant en contact avec un liquide froid. Par contre, une fois la température d’inversion franchie, ce
processus est trés efficace. On peut ainsi produire en grandes quantités de 1’oxygene liquide, de I’air
liquide, de I’azote liquide, de I’hydrogéne liquide (Dewar, 1899), et de I’hélium liquide (Ohnes, 1904).
Dans ce dernier cas par exemple, I’hélium est prérefroidi par de I’hydrogéne liquide.

(voir la Guerre du Froid)
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Liquéfacteur d'hélium : le dessin de K. Onnes pour le premier liquéfacteur (discours Nobel) a gauche,
et une version moderne (a droite).

D. Les Iiquides

Méme si il présente le méme désordre qu'un gaz, le liquide est bien plus dense donc bien moins
compressible. Il est également en général moins dilatable (c'est a dire que son volume varie moins
avec la température ou la pression). On peut donc raisonnablement faire un développement limité de V
enTetp:

V(T,p)= V(Toapo)[1+ao(T_To)_KT(p_po)]

ou o= l(@_Vj est le coefficient de dilatation isobare et x, = _l(@_f/j son coefficient de
y\orT ), Vior ),
compressibilité isotherme. On a donc construit une équation d'état du liquide valable tant que o et Kt
sont & peu pres constants. Au voisinage du point critique, c'est a dire de la zone ou le liquide est proche
de s'évaporer, cette approximation n'est plus valable, mais on peut alors utiliser 1'équation de van der
Waals au méme titre que pour un gaz. Si on veut raffiner ce modéle, il faut faire intervenir d'autres
paramétres, par exemple dans 1'équation de Soave-Redlich-Kwong :
nRT

p= —n? (a—cﬁ)z

V-nb  V( +nb)

Equation d'état de Soave-Redlich-Kwong

ou bien dans un modéle de billes impénétrables indéformables qui n'interagissent qu'au contact et
menent a I'équation (Carnaham et Sterling) :
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l+n+n>-n’
(1-n)’

ou m est le rapport entre le volume des billes et le volume total du liquide.

pV =nRT Equation d'état de Carnaham-Sterling

Expérimentalement, les liquides ont une compressibilité de l'ordre de 10™ Pa™ alors que les gaz ont 10°
* Pa’. IIs ont une dilatation deux a dix fois plus faible que les gaz (ot o~3 10° K). Leur capacité
thermique molaire est de I'ordre de qq 10 J/mole/K, plus grande que celle des gaz (il est plus difficile
de chauffer un liquide qu'un gaz).
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VII. Transitions de phase, équilibres
entre phases
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Transitions de phase, équilibres entre phases

Dans ce chapitre, nous introduisons les raisons pour lesquelles un systéme peut subir une transition de
phase. Puis nous traitons des transitions entre phases vapeur-liquide-solide d'un corps pur et des
équilibres entre ces phases aux points de transition. Enfin, nous introduisons plusieurs concepts et
quantités importants pour décrire de facon plus générale toute transition de phase : chaleur latente,

parametres d'ordres, phénomeénes critiques...

A. Instabilités

Le second principe de la thermodynamique implique que S soit maximale a [’équilibre

thermodynamique. La condition S maximale
(d*S<0) est reliée aux considérations de
stabilité. A quelles conditions un systéme est-
il en équilibre stable ou instable ? Imaginons
deux systémes identiques séparés par une
paroi, dont chacun ait une entropie S(U) qui
suive la courbe ci-contre. Si on transfére un
peu d’¢énergie AU d’un systéme vers ’autre,
I’entropie passe de 28(U) a
SU+AU)+SU -AU). Si la courbe est

convexe, l’entropie finale est plus grande,

[S(U+ aU) + S

FIGURE £.1
For a convex fundamental relation, as shown, the average entropy is increased by transfer
of energy between two subsystems; such a system is unstable.

donc le systéme est instable : en enlevant la paroi, I’'un des systémes verrait son énergie croitre et
I’autre décroitre, et de méme au sein de chaque sous-systéme. Il y aura alors de fortes
inhomogénéités et apparition d’une transition de phase. Pour qu’un systéme soit stable, il faut donc

que S(U) soit concave, ou encore (825' /oU 2)

V,N —

< 0. Si on raisonne sur un transfert de volume AV

ou de matiére AN, on trouve 1a aussi une condition de stabilité analogue. Si un modéle statistique
donne un S(U) avec des parties convexes, alors 1’équation fondamentale de la thermodynamique est
I’enveloppe de la courbe et des tangentes aux parties convexes .

Dans la figure ci-contre, par exemple, la partie BCDEF est instable |
et sera remplacée par BHF. Sur cette partie, il y a séparation de
phase : une partiec du systtme est en B et I'autre en F, en
proportions variables. Si on considére S(U,V), il s’agira de plans

tangents plutdt que de droites.

Pour avoir une situation stable a la fois vis a vis de U et de V, il faut cette fois :

S(U +AU,V +AV,N)+SU - AU,V — AV, N) < 2S(U,V,N)

ce qui implique les trois conditions :

(0*s/0U%), , <0

(0*s/07%), , <0

s a’s (s .,
ouU? ov* \oUoV )

Autrement dit, on doit interdire des instabilités en volume ou en énergie, mais également de facon
couplées (derniére condition). On peut retraduire ces conditions de stabilité pour les autres potentiels
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thermodynamiques : F doit étre une fonction concave de T et V; H doit étre une fonction concave de S
et p, et G doit étre une fonction concave de T et p.

2 2

oT vy ).y
2 2

oP” )y 8" ),y

2 2
0 GJ <0 (a G j <
or” ), oP” ),

Le principe de LeChatelier-Braun donne un critére de stabilité :

Toute inhomogenéité qui se développe dans un systéme doit induire un processus qui tende a
l’éliminer

ou encore

Les conditions générales d’équilibre des systemes thermodynamiques conduisent a ce qu 'une action
extérieure mettant le systeme hors équilibre fasse naitre en son sein des transformations qui
affaiblissent cette action extérieure.

La deuxi¢me formulation est plus forte que la premicre : non seulement la perturbation doit induire
elle méme un processus pour atténuer son effet, mais tout processus secondaire induit par celle-ci doit
aussi atténuer la perturbation initiale.

Exemple : une capacité mobile plongée dans un liquide compressible. Si on augmente la charge
électrique de la capa, la ddp augmente. Par le ppe de LeChatelier, le mouvement des parois doit aller
dans le sens de réduire la ddp, donc d'augmenter la capacité, donc de réduire la distance entre parois.
Exemple : de I'eau saturée en sucre, en équilibre avec du sucre solide. Si on chauffe, le sucre veut par
ppe de LeChatelier s'opposer a I'augmentation de température. Donc le sucre solide se dissoud car cela
absorbe de la chaleur. Au contraire, si on refroidit, la solution précipite en solide.

Exemple : photon est absorbé par un fluide dans un récipient. Cela chauffe localement le fluide. La
chaleur se répand et par ce principe, ce flux de chaleur doit étre tel que la température prés du point
d’impact revienne progressivement a la température ambiante. On tend a nouveau vers une situation
homogéne. Ces inhomogénéités sont les « fluctuations ».

On peut le traduire mathématiquement : si une fluctuation affecte un paramétre X; de dX lf ,etqu’elle
est accompagnée d’un changement d’un parametre intensif P; de dPlf , cela entraine une réponse de

X notée dX| qui suit :

dP, -
dTIdX ldx! <0 principe de LeChatelier

1

En effet, si on modifie X, par une fluctuation et qu’il modifie P;, la réponse du systéme sera telle que
X, change pour rétablir la situation initiale, donc de signe opposé au changement initial. Si de plus ce
changement affecte aussi une autre quantité X,, alors X, changera de sorte que P; change de fagon
opposée a la fagcon dont la fluctuation a modifié P, au départ :

dii a X2
dPlf dp" 2 <0 principe de LeChatelier Braun
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B. Transitions solide-liquide-vapeur

Considérons maintenant le cas de transitions entre les phases d'un corps pur (solide, liquide ou
vapeur). Le bon potentiel thermodynamique a prendre en compte est celui de Gibbs, G, car il permet
de traiter un systéme en contact avec un réservoir a la fois pour la température et la pression. Une
transition de phase entre différents états d'un corps peut étre obtenue soit en modifiant la température,
soit la pression. Par exemple, quand on fait bouillir de I’eau, elle est a la fois en contact avec un
réservoir thermique (la casserole chauffée par la plaque) et un réservoir de pression (I’atmosphére).

1. Origine de la transition : le potentiel de Gibbs

Nous allons montrer comment un gaz peut transiter de 1'état vapeur vers I'état liquide dans le cas du
modele de van der Waals. Le gaz est stable si son potentiel de Gibbs G a un seul minimum, et au
contraire, il est instable et transite lorsque le potentiel de Gibbs présente plusieurs minimas
équivalents.

Représentons G calculé dans ce modéle pour différentes A p elevé
pressions en fonction de V a température fixe. On exprime
d’abord F en utilisant liquide

6_Fj RT «a

p{) AT _a
— G
o)y V-b 'V o=p.
d’ou par intégration par rapport a V :

F=f(T)—RT1n(V—b)—§

ii

vapeur
ou f est une fonction de la température. On en déduit / p faible

» Vv
G=F+pV=f(T)—RT1n(V—b)—§+pV

Sur la figure ci-contre, on observe que G(V) présente deux minimas locaux. A basse pression, le
systeme choisi le minimum correspondant au volume plus élevé (points noirs), mais a haute pression,
il préfere le minimum a plus bas volume. Le systéme transite de la phase basse pression, grand volume
(la vapeur) vers la phase haute pression petit volume (liquide). La transition entre ces deux phases a
lieu & une pression p. dite pression critique. En ce point, les deux minimas sont équivalents, et le
systéme peut aussi bien exister dans les deux états: il y a coexistence entre liquide et vapeur.

Si on s'interesse maintenant a 'effet de la température : on trace les isothermes dans ce méme modéle
de van der Waals dans un diagramme (p,V) de Clapeyron. La pente est liée & la compressibilité

1(oV
isotherme du gaz k. = —;(a—j . On observe qu'a basse température, la pente est parfois positive,
P Jr

ce qui signifierait qu'en comprimant le gaz, son volume augmenterait.
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A A
p p
s s
T elevée l
[

V /‘\. T=T.

ot/K ) \
M B B

A
T faible
Vo Vp " "
\V; G

isothermes de van der Waals et potentiel de Gibbs G correspondant

Cette situation n'est pas physique, et le systéme va alors €tre instable et transiter vers un nouvel état.
On appelle température critique la température Tc qui délimite les deux types d’isothermes, avec ou
sans pente positive. Considérons une de ces isothermes pour T<Tc dans la figure ci-apres.
Augmentons de facon quasistatique la pression a partir de A. Au dela de B, trois volumes sont
possibles (par exemple O, K et D). Celui ou la pente est positive n’est pas stable (K). Mais les deux
autres volumes, Vg et Vp, sont possibles: lors de la transition de phase, il y a coexistence et équilibre
entre ces deux phases, l'une en D correspondant a la vapeur (volume élevé), I'autre en O correspondant
au liquide (volume faible). La encore, si on représente le potentiel de Gibbs, le systéme veut minimiser
G, et va passer par D et non pas par K.

Construction de Maxwell

On peut proposer une construction géométrique qui permet de trouver ou se trouvent les points O et D
sur un diagramme de Clapeyron p,V. Appelons ces points B, et B, comme sur la figure ci-aprés. On
peut exprimer G(p(B,)) fonction de G(p(B))) :

B
¢ 0G P
G(py,.T)=G(py.T)+ | [—J dp
p ),

By

oG
or (—j =V d’ou, sachant de plus que
b ),

G(pg,,T)=G(py,T), il vient nécessairement :

B,
.[Vdp =0

By

Les deux points sont donc déterminés tels que les aires des deux
zones grisées sur la figure soient égales.
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Surfusion, surchauffe, sursaturation

Si on parvient a éviter toute fluctuation dans le liquide, on peut parcourir la ligne métastable SM, qui
correspond a une "surchauffe" du liquide : le liquide n’est pas évaporé mais
la moindre instabilité le fera s’évaporer instantanément et le systéme aller
vers D,0 (exemple de surchauffe : de I’eau au four a microonde chauffée
peut ne pas bouillir et étre au dessus de 100°C. Si on la sort alors, dés qu’on
la perturbe, on observe une transition brutale. De méme pour la surfusion si
on refroidit sans perturbation de I'eau vers 0°C, qui devient de la glace
seulement quand on la verse).

A

C’est ce qui est utilisé par exemple dans les chambres a bulle en physique
nucléaire : de I’hydrogéne liquide transparent y est placé en surchauffe
(liquide au dela de son point de vaporisation). Le mouvement d’une G
particule chargée suffit comme fluctuation pour nucléer une corde de bulles

de vapeur qui font apparaitre une trace. En appliquant un champ magnétique, on
observe alors la déviation de la particule sous son effet, d’ou on en déduit le
rapport charge sur masse (Prix Nobel Donald Glaser 1960).

v

Les phénomeénes analogues pour les autres transitions sont appelés :
vapeur sursaturante pour la liquéfaction
surchauffe pour la vaporisation
surfusion pour la solidification

Généralisation

On peut généraliser les arguments précédents a toute transition de phase. Comme on I’a indiqué, le
potentiel pertinent est celui du Gibbs car la transition s’effectue en général a pression et température
constantes fixées par un réservoir, c'est-a-dire monoterme et monobare. Pour une phase pure, on doit
donc chercher le minimum de G. Lors de la transition, G présente en général deux minimas A et
B dont les positions s’inversent quand la température varie. Le systéme passe de 1’un a 1’autre lors de
la transition. Nous voyons ici le role essentiel des fluctuations qui permettent a G de ne pas rester dans
le premier minimum.

G —>
o

G(T, P, N) —>~
iig{“;" o
P>

a gauche : T.est vers T; quand un mini local gagne sur l'autre. Au milieu, ligne de transition T, pour
différents couples p,T. A droite, ce qui se produit quand on se déplace sur la ligne de transition pour
différentes T¢.
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Lorsqu’on se déplace sur la ligne de transition entre deux phases, les deux phases sont équivalentes du
point de vue thermodynamique, c'est-a-dire que les deux minimums ont la méme valeur de G. Le
systeme peut donc coexister dans les deux phases, jusqu’a un point critique Tp ou il n’y a plus qu’un
seul minimum.

2. Equilibres d’un corps pur sous plusieurs phases

Nous avons vu, dans notre é¢tude de la transition de phase, qu’un corps peut coexister au moment de sa
transition dans plusieurs état et que son potentiel de Gibbs est alors le méme dans toutes ces phases.
Un corps pur existe sous trois phases : solide, liquide et gaz (ou vapeur). Le gaz occupe tout le volume
offert. Le liquide a un volume propre mais prend la forme du récipient qui le contient. Le solide a un
volume et une forme propre. Parfois, ces définitions sont problématiques, par exemple pour des
métaux qui deviennent pateux a haute pression ou pour le sable.

On appelle :
- fusion la transition du solide au liquide et solidification I’inverse
- vaporisation la transition du liquide au gaz, et liquéfaction I’inverse
- sublimation la transition du solide au gaz et condensation I’inverse

. L ™  Etat gazeux
Vaporization

Liguéfaction

Etat liguide \ \
1 Sublimation Condensation

-

Solidification

Fusion

Etat solide

Il peut aussi exister sous forme de plasma, qu’on qualifie parfois de quatriéme état de la matiére. Ce
qui les différentie les états de la matiére est li¢ aux degrés de liberté auxquels on autorise les molécules
qui les composent. La thermodynamique ne permet pas de comprendre la nature de ces états, mais de
décrire phénoménologiquement le passage de I'un a I'autre et les conditions d’obtentions de ces
différentes phases.

+ =—— Flectron

Solide Liquide Gaz Plasma

Fic. 7.5 — Les quatre principaux états physiques de la matiére
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O peut facilement mettre en évidence les transitions de phase avee un dispositif tel que celui de la
figure 7.1, utilizé en 1860 par Andrews sur le OOy, La pression exercée par un piston est transmise
an gaz par une colonne de mercure ce qui permet de contraler indépendamment la pression p du
gaz et sa température T'. On mesure alors le valume.

On obtlent les rasultats présentés sur la Agure 7.2 sous forme d'isothermes. Dans chacune des trois
phasas (solide, liquide et gaz), la pression diminue lorsque e volume molaire augmente.

_| P Solide

\, A

F Solide + Liguide

. - ol Gaz
co, Liquide { "
Mercure Liguide + Gaz N

- ¥ mol

F1z. 7.1 — Principe expérimental de 1"expérisnce F1a. 7.2 — Courbe schématique représsntant Iévo-

d"Andrews. L'ensamble baigne dans un thermostat Iution de la pression et du volume molaire du COg

qui permet de fixer la température T du gaz

Solidification : un critére simple

Comment passe-t-on d'un solide a un liquide ? On peut supposer que la liquéfaction a lieu quand
l'agitation thermique d'un atome est trop grande. On compare donc l'amplitude de l'agitation
thermique (dans un modele d'oscillateur harmonique simple) et la distance entre atomes. La fusion a
typiquement lieu quand l'amplitude excede 10% de la distance avec les atomes voisins. Cela permet de
déterminer une température de fusion typique. C'est le critére de Lindemann. On peut écrire la
vibration des atomes via le théoréme d'équipartition sous la forme :

m(2zv, ) <u2> =k,T
ou vg est la fréquence d'Einstein, m la masse des atomes. Il y a liquéfaction au dessus de Tiyson quand

<u2> >C La2 ou a est la distance entre atomes, et Cpigemann 12 constante qui dépend du solide

considéré. Typiquement, C, de I'ordre de 0.5, c'est a dire qu'il y a fusion quand , /<u2> >alT.

Concentrons nous maintenant sur un corps pur précisément a la transition, lors de la coexistence entre
différents états. Lors d’une transition, il y a un transfert d’énergie car les liaisons entre particules n’ont
pas la méme énergie dans les différents états (avec une hiérarchie, en général :solide>liquide>gaz). Par
exemple, quand un solide fusionne en liquide, il faut lui fournir de 1’énergie pour rompre ses liaisons.
Si on ne fournit pas assez d’énergie, la fusion est partielle et il y a alors coexistence a 1’équilibre entre
la phase solide et liquide. Attention, ces deux phases ne se mélangent pas a l’échelle microscopique.
Leurs potentiels chimiques p sont indépendants et ne dépendent chacun que de p et T, et le nombre
total de particules est constant :

=T, p) et p,=p,(T,p); N+ N, =cste d’ou dN, =—dN,

Le systéme est isolé et a 1’équilibre, donc a température et pression fixées, dU =0 et dS =0 et
dV =0 dou:

dU =0=TdS — pdV + p,dN, + p1,dN, =0+ 0+ p,dN, + p,dN, = (u, — pt,)dN,

w (T, p) = u,(T, p)

On peut généraliser ce résultat au cas ou trois phases coexistent :

w (T, p)=u, (T, p)= (T, p)
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A lequilibre d’'un méme corps pur, les potentiels chimiques et les potentiels de Gibbs sont égaux.
Cette égalité 1,(T, p) = u,(T, p) se traduit graphiquement dans un plan (T,p) par une courbe, et
pour trois équilibres par trois courbes :

P

critical point

20 L solid

P

p/p.

triple point

P.(To)
Py

0.0 ! ! ! ! !
0 1 2 3 4

ot

T/t

Equilibre entre les phases liquide, solide et gaz, schématiquement (gauche) et réaliste (droite) :
la courbe de solidification est en réalité tres abrupte.

Si on passe a travers I’une de ces courbes, les deux phases coexistent jusqu’a ce qu’on ait transféré
I’énergie suffisante. Pendant la traversée, il y a variation du volume car la densité volumique des deux
phases n’est pas identique : ¢’est le palier de transition, qu’on peut observer dans un diagramme de
Clapeyron :

T @ asend

mélange

WilTo, Fo) V. ValTo, By) V
1.

Sur ce palier, (OV /OP);, est infini car on fait varier V sans modifier p. Si on veut maintenant

representer tous les paliers correspondants aux différentes lignes de transition, la figure finale est plus
complexe :
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P

Pe

Ps(To)
Py

FIGURE 7.3: Correspondance entre le plan de Clapeyron et le plan (7', P)

Les trois phases coexistent a un point unique, appelé point triple dont quelques valeurs sont :

He Hg N-g O-g COQ NH_; HZO
Te (K) 5,2 33,2 126,2 155 304,2 405 647
pe (bar) 2,3 13 34 51 74 113 221
Tr (K) - 13.8 63,2 54,4 216,6 195 273,16
pr (mbar) - 69 122 1.5 5200 59 5,9

On appelle pression de vapeur saturante a une température donnée la pression a laquelle est le gaz
qui coexiste avec sa phase liquide. Autrement dit, si on comprime un corps en phase gazeuse a une
température donnée (compression isotherme), c’est lorsqu’on atteint la pression de vapeur saturante
qu’apparaitra la premicére goutte de liquide. Puis on parcourt le palier de liquéfaction AB ou la
proportion de liquide augmente jusqu’a devenir entiérement liquide en B. Puis en D apparait un
premier cristal de solide et en E la phase est entierement solide.

La courbe de vaporisation est différente des deux autres car elle s’arréte en un point C appelé point
critique (dont quelques valeurs sont reportées ci dessus). Si on se place au-dela de ce point a T>Tg, le
corps pur peut transiter alors de fagon continue du gaz au liquide sans qu’on sache distinguer deux
phases séparées. Le systéme est homogeéne a tout instant et on I'appelle "fluide" car on ne sait pas si il
s'agit de gaz ou de liquide.

En général, le diagramme final ne retient que les lieux des points d’inflexion, pas les courbes
intermédiaires :
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P} =
g
%:
Pel--4—=+
¥ Saz
o
[=H
£
2 e liquide
= ]
2 I+ gaz
757 (— :
/ ligne triple : solide + liquide + gaz
I
solide,| + gaz
1
Ve

=
FIGURE 7.4: Equilibres mono, bi et triphasés dans le plan de Clapeyron

On peut aussi les représenter en trois dimensions pour avoir a la fois le diagramme p,V et p,T

T

pression

FIGURE 7.8: Surface d’état, cas général
Evaluons le volume massique du mélange diphasé de fagon graphique a partir du diagramme de
Clapeyron. Pour cela, supposons que nous nous plagons sur le point M ci-dessous sur un palier AB de
coexistence liquide-gaz:

|
ph ;

Pe

Ps(To)
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Nous définissons le titre massique x d'une phase par le rapport entre sa masse et la masse totale du
systéme. Le volume massique v est le rapport V/m. Le liquide a donc ici une masse 7, , un volume

v,

g = My, Vy, et de méme pour le gaz. Les deux phases sont disjointes donc le volume total et la
masse totale valent

V = Vgaz + I/liq
et le volume massique total vaut
_ V _ Vliq + Vgaz _ mliq mgaz _
V= ; - m - m Vllq + m vgaz - xliqvliq + xgazvgaz

On utilise alors

X _ mllq _ 1 mgaz _ 1 X
g — T+ - a.
q m m gaz

v=(1=x, )V, + X,V

gaz ~ gaz

Le volume massique v est le barycentre des volumes massiques des phases pures. On peut donc
déduire Xy, du diagramme p,V graphiquement :

v=v,  MB
X = =
AB

gaz
v gaz - Vliq

Le rapport des distances MB/MA donne donc le rapport entre la masse du gaz et la masse totale du

mélange diphasé. De méme, on peut calculer 1'énergie, I'enthalpie et I'entropie d'un mélange diphasé
entre deux phases notées 1 et 2 en se rapportant a chaque fois aux masses :

U U U H H H S S S
—=x,—+(-x)—%r et —=x,—+(-x)—F et —=x,—4+(1-x)—=
m m m m m m m m m
De fagon analogue a la détermination graphique de Xg,, dans un diagramme p,V, la derniére expression

peut étre utilisée pour une détermination graphique de x; cette fois dans un diagramme T.,S : dans la
figure suivante, on a

S=Sy, LM
Se: —Sug LV

ga.

X =

gaz

T!

Courbe

d'ébullition P <P
Courbe
de rosée
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Quand a lieu I'ébullition ?

Considérons un liquide en équilibre avec I'atmosphére. Le liquide s'évapore a sa surface quelque soit
la température. Lorsqu'on le chauffe, I'apport de chaleur a pour effet essentiel d'élever la température
du liquide., qui continue de s'évaporer a sa surface.

Par contre, quand la température du liquide atteint la température d'ébullition, c'est a dire quand la
pression exercée par 'atmosphére sur le liquide vaut la pression de vapeur saturante, alors les apports
supplémentaires de chaleur ne permettent plus de chauffer le liquide, car celui-ci ne peut que
transiter maintenant vers la vapeur. La chaleur apporté sert alors a cette évaporation (sous forme de
chaleur latente), et la température n'évolue plus. Ainsi, I'eau chauffée dans I'atmosphere subit p=1
atm. Sa pression de vapeur saturante vaut 1 atm a 100°C, donc a cette température, elle se met alors a
bouillir, c'est a dire a subir une vaporisation mouvementée et précipitée. Sa température reste
constante jusqu'a vaporisation compléte. Le mécanisme d'ébullition (présence des bulles) vient de la
présence combinée et subtile de gradiants de température, de la présence d'anfractuosités ou fissures
contenant de 1'air qui se gonflent de vapeur et s'élévent ensuite dans le récipient (voir le livre de Diu).

- Si on diminue la pression au dessus du liquide, cela diminue la température d'ébullition.

- Si il n'y a pas de volume disponible (piston posé a la surface), sa pression augmente et aussi son
Psar- Quand ps,; dépasse la pression exercée par le piston (pression exterieure), la vaporisation
commence, et il y a ébullition.

- si on chauffe un liquide dans un volume fini, si un autre gaz que la vapeur d'eau est present, la
pression exercée sur le liquide est toujours plus élevée que la pression de vapeur saturante du liquide
lui méme car la pression de 'autre gaz s'ajoute a celle-ci. Le liquide s'évapore mais ne bout pas.

Le cas particulier de I’eau

En général, la ligne séparant le liquide et le solide dans le diagramme T,p est de pente positive, sauf
pour I’eau (et quelques rares autres exceptions comme le bismuth) :

1
e 10

" critical point 2 [ " )
" eritical point

20 F solid | liquid 7 L solid | liquid

... atmospheric pressure

p/p
b
p (bar)

gas

1.0 triple point

triple point

0.0 | 1 | | | “J-'- " | .I |
0 | 2 3 4 5 200 00 100 500 GO0 700 BU0

/T, T (K)
Diagramme usuel a gauche et diagramme de [’eau a droite :
la ligne solide-liquide est de pente différente.

Alors que la pluspart des corps se dilatent quand ils fondent, ce n’est pas le cas de 1’eau qui fait
I’inverse. Si on pressurise de la glace pas loin de son point de fusion, on peut la

faire fondre. C’est ce qui est responsable du mouvement des glaciers (parfois, on

prétend que c’est aussi ce qui permet aux patins a glace de fonctionner, mais c’est

la un processus plus complexe qui fait intervenir la friction et des élévations locales 5y
de température). Cette particularité est due aux liens hydrogenes dans I’eau. Ces @) - )
liaisons hydrogene lient 1’¢électron autour de I’hydrogéne et un oxygene voisin,

essenticllement via des interactions dipolaires. Ce lien est fort dans 1’eau liquide, ce

qui explique la valeur élevée de la température d’ébullition de I’eau par rapport a

d’autres corps. A cause de ces liens, I’eau se solidifie dans une structure :
cristallographique trés ouverte, et moins dense que le liquide. @
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structure cristallographique de la glace : On
observe des tunnels hexagonaux qui rendent cette
Structure tres ouverte
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3. Equilibres entre plusieurs corps, équilibres chimiques

Coexistence de corps purs sans réaction chimique

Nous considérons maintenant non plus un seul corps pur mais un mélange de corps purs sans réaction
chimique, appelé mélange inerte. Supposons que le systéme est composé de C especes chimiques
différentes, pouvant chacune présenter P phases différentes (solide, liquide, gaz, ...). Si nous
supposons que les différentes espéces chimiques ne réagissent pas entre elles, alors du point de vue
thermodynamique, chaque phase constitue un sous-systéme a 1'équilibre. A 1'équilibre, toutes les
températures et pressions de ces sous-systémes sont €gales, ainsi que leurs potentiels chimiques.

Combien faut-il de variables extensives pour caractériser le mélange ? Le mélange est entiérement
caractérisé si on connait sa pression p, sa température T, et les fractions molaires de chaque espéce C.
Mais on connait pour chaque espéce le nombre total de moles donc on n’a besoin que de C-1 fractions
molaires pour chaque phase, soit (C-1)P fractions. Il y a de plus égalité entre tous les potentiels
chimiques de chaque espéce c, soit :

u=u’=..=u’ dou  (P-1)C équations
Donc au total, 1+1+(C-1)P-(P-1)C=2+C-P:

régle de Gibbs (ou régle de phases) : il faut 2+C-P variables intensives pour déterminer 1'équilibre
thermodynamique

Exemples :

- del'eau pure liquide : C=1, P=1 : C+2-P= 2 variables nécessaires. En effet, p et T suffisent par
exemple pour définir I'état de ce corps.

- de l'eau a la transition liquide-gaz : C=1, P=2 : C+2-P= 1 variable nécessaire. En effet, si on
décide de p, cela impose T et réciproquement sur la ligne de transition.

- de l'eau au point triple : C=1, P=3 : C+2-P= 0 variable nécessaire. Il n'y a plus de degré de
liberté, p et T sont fixés et ne peuvent étre des variables au point triple a 273C.

- un mélange binaire de deux corps loin de leurs transitions respectives : C=2, P=1 : C+2-P=3
variables nécessaires. En effet, il faut non seulement par exemple p et T, mais aussi la
concentration de 1'une des phases par rapport a l'autre pour définir le systéme.

Coexistence de corps purs avec réaction chimique
Supposons que, dans un mélange de plusieurs espéces, il y a des réactions chimiques de la forme :

a, A, +a,A, +...<< b B, +b,B, +...

ou a; moles (ou particules) de I'espéce A, réagissent avec a, moles (ou particules) de l'espece A, etc,
les a; et b; étant les coefficients stoechiométriques.

Le nombre de particules de chaque espéce n'est plus constant, mais li¢ aux autres espéces. Si la
réaction chimique a lieu dR fois, on a alors :

dN, =-a,dR et dN, =+bdR
dN, =-a,dR et dN, =+b,dR

etc...
A 1'équilibre, on utilise le potentiel de Gibbs, car p et T sont imposés, d’ou

dG =-S8dT +Vdp + Z,ul.dN[ implique :
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ZyidNi =0 dou ZuiaidR:z,ujbde
i i J

D@ =D pb,
i j

Cette loi modifie la régle de Gibbs car chaque réaction enléve un degré de liberté. Si il y a R réactions,
le nombre de variables intensives nécessaires est alors K+2-P-R.

C. La chaleur latente

On appelle chaleur latente (de fusion, sublimation ou vaporisation) notée L le supplément d’énergie
nécessaire pour faire transiter le systéme entre deux phases. On observe par exemple que le temps mis
pour chauffer une casserolle jusqu'a ébullition est bien plus court que le temps qu'il faudrait pour que
tout son contenu s'évapore. Cela signifie que 1'énergie a lui fournir pour élever sa température quand
lI'eau est liquide est bien plus faible avant la transition mais qu'une fois la température de transition
atteinte, on doit alors dépenser une énergie considérable pour arriver a faire transiter tout le liquide en
gaz. L'énergie a fournir pour élever la température du liquide de 1° est a peu prés Ciiquige (car 6Q=CdT)
donc L est bien plus grand que Ciiquige- En effet, pour I'eau, C est de 1'ordre du J/g alors que L est de
'ordre de 2000 J/g.

250 :
: steam
200 | : T
2 150
g 120 L/ T,
R
= 100 F
\\ratel'
50 | :
U 1 | | | |
300 350 T, 400 450 500

T (K)
Entropie de I’eau lors de sa vaporisation a 373K a pression atmosphérique,
dont on deduit L = 40.7kJ/mole = 2261 J/g

On ’appelle aussi enthalpie de fusion, de sublimation ou de vaporisation. En effet, a la température T
de la transition, cette chaleur s’écrit :

L=00=TAS
or G=puN est identique entre les phases, donc on exprime la variation d’enthalpie :

AH =A(TS+ Nu)=TAS +0+0

donc la chaleur latente s’identifie bien a la variation d’enthalpie lors de la transition :

L=AH
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Le changement d’entropie vaut donc au passage de la transition
_AH L
r T

On le voit bien dans un diagramme (S,T) :

&az

coexistence
gaz et
liquide

Aﬁde

La chaleur latente correspond a un changement d'entropie a la transition. Elle peut donc s’exprimer en
fonction des capacités thermiques des deux phases, puisque celles ci mesurent aussi l'entropie (par
exemple pour une vaporisation, la capacité thermique du gaz seul et celle du liquide seul a la
température de transition) :

AS

SA

L/T

> T

as—L_s, s
T

ChaseZ_Chasel =TdS2 _TdSl =7—'61(512_511)=T'i £ =T ld_L_iZ

P r dT dT dT dT\ T TdT T

d’ou on déduit 1’équation de Clapeyron :

dL

Cphase2 ™ phasel = dT

L
- ? Relation de Clapeyron

Il y a un saut de capacité thermique lors de la transition de phase entre ses valeurs dans les deux
phases prises séparément. En mesurant la hauteur de ce saut, on peut en déduire L.

On peut déduire une autre relation utile de G,(p,T) = G,(p,T). Si on modifie peu p et T, cette
relation devrait rester vraie tant qu’on reste dans un état d’équilibre :

G (p+dp,T+dT)=G,(p+dp, T +dT)
G, +dG, =G, +dG,

ou encore dG, =dG,, d’ou dG =—SdT + Vdp implique
-8,dT +V,dp =-S,dT +V,dp
dp
S, =8, =0,-V)—
» =8 =, 1)dT

d’ou une autre relation de Clapeyron pour la chaleur latente :

117



Thermodynamique Classique Transitions de phase, équilibres entre phases

L=T(S,-8)=T, - Vl)j_? Relation de Clapeyron

Cette relation montre comment le volume et la pression varient lors de la transition en fonction de la
chaleur latente. Plus la différence de volume est élevée entre les phases, plus la chaleur a fournir est
importante. On peut comprendre graphiquement cette relation sur un diagramme p,T. Si on considére
par exemple une transition solide-liquide, on doit fournir de I’énergie pour faire fondre le solide, donc
L>0. Le liquide occupe plus de place donc AV>0 donc la pente dp/dT est positive. Autrement dit,
quand on augmente p, on va vers le solide, plus dense, et si on augmente T, on va vers le liquide. Par
contre, dans le cas particulier de 1'eau, la pente dp/dT est négative donc AV<0 car L>0. Cela implique
que l'eau liquide est plus dense que 1'eau solide car elle occupe un moins grand volume. C’est pour
cela que les glacons flottent dans un verre (et les icebergs dans 1’océan).

D. Classification des transitions de phase

Pour les transitions que nous avons étudiées, le fait qu’il existe une chaleur latente finie L =7TAS ala
transition implique une capacité thermique a la transition infinie car

=5
»\er),

T = T i T

On appelle ce type de transition du premier ordre car le systéme va transiter entre deux régions
séparées dans 1’espace des configurations thermodynamiques. Si les états entre lesquels le systéme
transite sont au contraire contigus, on appelle cela une transition du second ordre. Il s'agit de
transitions, plus « douces », ou I’entropie n’est pas discontinue mais présente juste un point
d’inflexion:

G V C

_ﬂ_ﬂ__'_,_,_,-—'-":

T - . .

De fagon générale, on peut classer les transitions a partir du potentiel de Gibbs G. Ehrenfest propose la
classification suivante :

Classification d'Ehrenfest : une transition est d’ordre n si G et ses dérivées jusqu’a 1’ordre n-1 sont
continues mais qu’une de ses dérivées d’ordre n est discontinue.

Si un des dérivées de G par rapport aux variables intensives T,p,... est discontinue, la transition est du
premier ordre car cela fera diverger la dérivée seconde, donc les capacités thermiques,
compressibilités, coefficients de dilatations etc. C’est le cas des transitions gaz-liquide-solide. Si
toutes les dérivées premicres de G par rapport a T,p,... sont continues, mais que ce sont les dérivées
secondes qui sont discontinues, la transition est dite du second ordre. C’est le cas de la
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supraconductivité, de certaines transitions magnétiques, de la superfluidité (d’ou le nom de point
lambda).

E. Phénoménes critiques

Prés du point critique a 1’approche d’une transition de phase, les

fluctuations deviennent prépondérantes et induisent souvent des

divergences dans les différentes réponses du systéme. On appelle ces

phénomeénes critiques. Ils ont été observé pour la premiére fois dans les

fluides ou l'on observe une forte diffusion lumineuse prés de la

transition liquide-gaz (opalescence critique). Cela vient du fait que les

gouttes de taille micrométrique diffusent fortement la lumiére. apparition de l'opalescence (partie
blanche) ici dans un mélange

Une fagon phénoménologique de traiter de ces zones de transition a ét€¢  methanol-hexane a 42.4°C

proposée par Landau pour des transitions de deuxiéme ordre. Pour une

transition de phase donnée, on identifie un paramétre d'ordre, dont les fluctuations divergent a la

transition. Ces transitions s'accompagnent en général d'une brisure de symétrie, et le parametre d'ordre

mesure le degré d'ordre qui apparait dans la phase la moins symétrique. Voici quelques exemples :

transition parametre d'ordre exemple
ferromagnétique moment magnétique Fera 1044 K
superfluidité dans amplitude quantique de la fonction d'onde “He vers 2K
1'hélium 4
supraconductivité Amplitude de la paire d'électrons Plomb a 7K
alliage binaire proportion d'une espéce atomique sur un Cuivre-Zinc a 739K
sous-réseau
ferroélectricité polarisation BaTiO; a 408 K
o o o oL

oL [#4 o [v.4

Fia. 7.26 — L’alliage Cu-Zn tend a former un systeme ordonné A basse température : tous les atomes de
cuivre occupent les sites a, tandis que les atomes de zinc occupent les sites 3. A haute température, les deux
types d’atomes se répartisent indifféremment sur les sites & et 4. En augmentant la température, on passe
d'une symétrie cubique centrée a une symétrie cubique simple

Landau propose alors de développer le potentiel thermodynamique approprié en puissance du
paramétre d'ordre prés de Tc ce qui permet alors de déduire les différentes réponses quand on
s’approche de T.. C'est légitime car ce paramétre d'ordre s'annule a Tc. Ce développement permet
alors de calculer les comportements analytiques des fonctions de réponse prés de Tc. Prenons
I'exemple de la transition vers un état ferromagnétique. On note M 'aimantation du corps qui apparait
sous T,, paramétre d'ordre de la transition. On développe alors le potentiel de Gibbs G selon les
puissances de M. De plus, a 'équilibre, toutes les directions de 1'aimantation sont possibles donc G est
le méme pour M et -M, donc une fonction paire de M, d'ou on écrit :
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1
G(T,M) = A,(T)+a(T)M* + Eﬂ(T)M4 +... Développement de Landau

On cherche M qui donne G minimum et qui prédise une situation stable, donc que la dérivée de G par
rapport & M soit positive :

(5—5) ~2aM +2M° =0 =20 +2M* =0 =>M=0 ou M=.-al/p
T

aZG azG aZG
(GMZJT ~20+68M° >0 :(aMzJT(M:O):2a ou (aMZJT(M:J—a/ﬂ):_4a

Quand T<T¢ on veut M>0, ce qui impose a et B de signe opposé. On veut aussi une solution stable,
soit

[;ﬁ} (M =\-a/B)=2a+68M> =—4a >0

o doit donc étre négatif.
Quand T=Tc, M, tend vers zéro donc a tend vers zéro. En ce point, on veut une stabilité donc

0’G 2
> | ®2a+6pM" >0 donc f>0.
oM~ ),

Quand T>Te, on veut M=0 et wune solution stable. Cette fois, cela impose

2
(SMCi (M =0)=2a > 0. Par continuité avec Tc,  est positif aussi.

T

On a donc les comportements pour G représentés ci-contre. Au

dessus de T¢, un seul minimum stable correspond a M=0. En G T="Te
dessous de Tc, deux solutions stables correspondent a M ou -M.
T<Te

Prés de Tc, le changement de signe de o peut donc s'approximer .
par un développement @ =a(T —T,). Et le fait que B reste T>Te
positif peut s'approximer par sa valeur en Tc £ = S(T.) = . Vo . '
d'ou finalement prés de Tc : \ }

G(T,M)=~ A/(T)+a(T -T.)M"* + 3 BM* i -0 L/

AN e 1V

On en déduit I'aimantation pres de Tc :

M(T <T.)=+-a/B=JaT,-T/p =\/%1/Tc -T

On peut aussi en déduire l'enthalpie libre, I'entropie, et les coefficients thermiques :

2
a

si T<Te G=A(T)- (T-T.)

c

si T>T. G=A,T)
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2
si T<T, Sz—(é—Gj:—M+a—(T—TC)
or T B
si T>T, S:—M
dT
2A T 2
si T<T, szT(a—Sj A 1OV i
or ), dT B.
. d*4,(T)
si T>T, Cp:_T—dJO“Z

En réalité, les prédictions de cette théorie ne correspondent ni aux résultats expérimentaux, ni a des
résultats exacts obtenus pour des modéeles solubles (comme le modéle d'Ising & deux dimensions). Par

exemple, le paramétre d'ordre évolue plutot en M oc (T —T,.)** au lieu de M oc (T —T,.)* de ce

modele. Le probléeme vient de ce qu'on postule en fait que l'énergie la plus probable est celle
maximisant l'entropie, et qu'elle correspond a I'énergie moyenne calculée en thermodynamique. Mais
cette hypothése n'est plus valable dans des régions de trés fortes fluctuations ou la valeur la plus
probable n'est plus nécessairement la valeur moyenne. En effet, prés de la transition, les fluctuations se
développent a toute échelle. Pour corriger cette théorie de Landau, il faut faire appel a des techniques
de groupe de renormalisation. Dans ces méthodes, on effectue des transformations mathématiques via
des changements d'échelles, qui permettent d'éliminer des degrés de liberté pour 'hamiltonien prés de
la transition. L'itération successive de ces renormalisation permet de converger vers des points fixes,
qu iindique finalement ce que devient le systéme. La théorie de Landau a cependant le mérite de
montrer simplement et qualitativement les comportements typiques pres de Te.

De fagon trés générale, qu'il s'agisse de la théorie de Landau ou des groupes de renormalisation, les
phénomenes critiques sont caractérisés par des exposants qui définissent leurs comportements pres de

T, par exemple o dans M oc (T'—T,.)“. Ces exposants sont les mémes pour un type de transition,

quelque soit le matériau, et on parle alors de classes d'universalité. Tous ces coefficients sont reliés a
la facon dont la longueur de corrélation - la longueur sur laquelle se correlent les fluctuations- diverge
pres de T.. Ainsi, la compréhension profonde d'un type de transition permet d'en traiter d'autres dans
des domaines de la physique trés variés, du magnétisme a la supraconductivité, des polyméres aux
cristaux liquides (c'est pour avoir développé ce type d'analogies que Pierre-Gilles Degennes obtient un
prix Nobel en 1991).

Extension de la notion de paramétre d'ordre

Si il n'y a pas brisure de symétrie lors de la transition de phase, on définit quand méme un parametre
d'ordre comme la variable dont la valeur n'est pas déterminée de facon unique sur la ligne de
transition. Par exemple pour la transition liquide-vapeur, on choisit la masse volumique, car lors de la
transition, on peut avoir deux volumes possibles a pression donnée. De méme que pour l'aimantation
évoquée précedemment, pres de la transition, on aura la encore des lois du type :

pliq _pvapeur oc (TC _T)ﬂ
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VIII. Diffusion et phénomeénes de
transport
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Jusque 13, nous nous sommes intéressés a des situations d'équilibres thermodynamiques. Nous allons
maintenant considérer les transformations qui relient entre eux ces états d'équilibre. Par exemple, si on
chauffe un c6té d'une barre métallique, quel flux de chaleur parcourt alors la barre ? Cette situation
intermédiaire traite d'une situation a priori hors équilibre et donc non traitable avec les outils de la
thermodynamique. Cependant, nous pouvons quand méme faire de la thermodynamique a condition
qu'on puisse définir un équilibre local: c'est le cas si tout sous-systéme macroscopique infinitésimal du
systéme global peut étre considéré comme a 1'équilibre thermodynamique. Autrement dit, c'est lorsque
U, N, T, S... peuvent étre définis localement. Cela ne peut se faire que si cet équilibre local a le temps
de s'établir par rapport a la contrainte qui a mis le systéme hors équilibre, donc si on peut distinguer
deux échelles de temps :
- un temps court caractéristique du retour a I'équilibre d'un sous-systéme
- un temps plus lent caractéristique de 1'évolution de la contrainte ou bien le temps de retour a
'équilibre global

Ces situations hors équilibre sont en particulier caractéristiques des phénomeénes de transport :
transport de particules, transport électrique, transport de chaleur, et phénoménes couplés
thermoélectriques. Tous ces processus de transport sont provoqués par l'existence d'un gradient (de
température, de potentiel, de potentiel chimique...). Nous les décrirons, puis nous introduirons le
formalisme nécessaire pour traiter d’effets couplés ou plusieurs diffusions ont lieu simultanément.

A. Diffusion de particules

1. Traitement des collisions

Nous supposons ici le cas d’un gaz parfait, avec un modeéle simple de chocs élastiques entre
molécules d’un gaz dilué. Nous supposons en particulier que :
e chaque molécule ne subit pas trop de collisions, donc que le temps entre collision est bien plus
long que le temps pendant une collision
e seules les collisions a deux molécules sont prises en compte
e entre chocs, nous adoptons une description classique du mouvement des molécules

Nous notons T le temps de parcours moyen entre deux collisions, A le libre parcours moyen, c'est-a-
dire la distance moyenne parcourue par une particule entre deux collisions et c la section efficace.

Temps de parcours moyen ¢
Pendant un temps d¢, la molécule balaye un volume de section o, la section vdt

efficace et de longueur vdt, v étant sa vitesse. Siil y a n molécules par unité de ®)
volume, la probabilité que la molécule subisse un choc pendant dt est novdt.
Donc on écrit :

probabilité P(t) qu’elle survive jusqu’a ¢+dt sans choc = Probabilité qu’elle o)
survive jusqu’a ¢ * probabilité qu’elle ne subisse aucun choc entre ¢ et t+d :

P(t +dt) = P(t)*(1 - novdt)

P@)+ d—Pdt =P(t)—-novP(t)dt = 1dp =—nov
dt P dt

P(t)=e""" car P0)=1

On peut en déduire le temps de parcours moyen T entre deux collisions. La probabilité pour la
molécule de survivre jusqu’a t est P(¢), puis de subir un choc entre t et t+dt est novdt d’ou le temps

de parcours moyen est
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T= ItP(t)navdt = Ite_""”navdt = ije_xdx L
o o nov nov

Section efficace o

On peut calculer la section efficace o dans un modéle de sphéres rigides : si une molécule A sphérique
se dirige vers une autre molécule B, elles se heurtent si A est dans le cylindre d’axe celui de sa
trajectoire et de rayon ra+rp. La section du cylindre est la section efficace qui vaut, si ra=rg:

B
I'A+rB
Libre parcours moyen A4

La distance A entre deux chocs est simplement :

c=n(r,+ry) =dm’ =md’

ﬂu=<v>r=L

no
En réalité, <v> n’est pas ici juste la vitesse moyenne d’une molécule, car on ne doit pas supposer

comme nous 1’avons fait jusque 1a que les autres sont immobiles. On doit plutot prendre <v1 - v2> ce

qui fait finalement apparaitre un facteur\/z qui importe peu dans cette approche déja naive.

Ordres de grandeur

Dans un gaz typique a 300K, la loi des gaz parfaits donne pV=NkgT et n=N/V d’ou n=p/kgT.

p=10° Pa et kg=1.38 10 et T=300 K d’ou n= 2. 10* m™. La section vaut o=nd” et d vaut en gros qq
Angstrom, donc 6~4 10"°m’. Enfin, v~500m/s d’ot t=1/(500*4 10"°*2 10*)=10" a 10" sec. Et A=t
v ~10°#500~10"m. Une molécule subit une collision toutes les nanosecondes et parcourt entre deux
collisions 0.1 pm.

2. Loi de Fick

Maintenant que le mouvement des particules est caractéris¢, nous pouvons traiter de la diffusion de ces
particules. Pour cela, nous supposons toujours les mémes hypotheses, et nous considérons dans la suite
des intervalles de temps toujours bien plus longs que t pour assurer un comportement collectif
macroscopique, possible seulement si de nombreux chocs ont lieu.

> o—r o—p 1

negrand  |9g00e® &> © o> U petit
._” o2 %0 o—>

M ° o——>0
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Si nous imposons un gradient de potentiel chimique, il apparait un flux de particules du fort potentiel
vers le faible potentiel, qui correspond a une diffusion des particules. En effet, le gradient de potentiel
chimique entraine un gradient de concentrations, que les particules vont chercher a éliminer en
diffusant des zones concentrées vers les zones diluées. Dans un langage thermodynamique, la non
uniformité d’une grandeur intensive (ici le potentiel chimique p) va provoquer un transport de la
grandeur extensive associée (ici le nombre de particules N) pour rétablir I’uniformité. Cela provoque
I’apparition d’un courant de particules J, tel qu’il passe en x, a travers une section S, pendant d¢, un
nombre de particules J,(x,¢) S dt .

La loi de Fick stipule dans une approximation linéaire que le courant de particules J est proportionnel
au gradient du nombre de particules:

—_—

J, = —DVn Loi de Fick

Un gradiant de concentration induit donc un courant de particules. En effet, microscopiquement,
chaque particule peut aller dans toutes les directions, mais il en vient en moyenne plus d'un coté de
I'échantillon que de 'autre a cause du gradiant de concentration d'otl un courant total non nul.

La théorie cinétique des gaz permet de démontrer la loi de Fick et de déterminer D. Raisonnons selon
I’axe x. En un point donné, il arrive un flux de particule caractérisé par le courant J, de gauche et un

flux de droite. En moyenne, nous supposons que les particules venant de gauche ont subi leur dernier
choc en x-A,, et de méme a droite. Il arrive donc des x négatifs la moitié des particules qui se

1
trouvaient en x-A, c'est-a-dire En(x —A.) (et de méme en x+A):
1 . o
J,= En(x - A, )<vx> depuis les x négatifs
1 . »
J, = En(x + A, )<vx> depuis les x positifs

J,(x)= %n(x— 2.)(v,) —%n(x +A)(v,) = —%ftx(w)

Si 0 est ’angle par rapport a Ox, <vx> = <V>COSH Z =vcosd et A, =Acos@d’ou on calcule la

moyenne sur 6 en intégrant sur une demi calotte sphérique :
1 i 1 2 - 1
<Vx/1x> = IVX/IXZﬂ sin@d o = j vAcos  @27sinGdo = —<v> A
27 2 3

On revient a trois dimensions :

= 1
J,(x)==DVn ou D= g/1<v> Loi de Fick pour un gaz parfait

Quand le libre parcours moyen A est petit, cela limite la diffusion car il y a alors beaucoup de
collisions, donc le flux de particule répondant au gradient est alors faible. De méme, si v est faible, les
particules se déplacent lentement, et la diffusion est 1a aussi moins bonne. Puisque A~1/no~1/n~1/p, D
varie en inverse de la pression. De plus, A~1/p~1/T et v*~T donc D varie en T*"

Ordres de grandeur

Dans un gaz, D~Av~10"%500~10" m?.s

Dans un liquide, D~10° m’.s™ et dans un solide, D~10>"m?s". C’est logique : il est plus difficile pour
une particule de diffuser dans un solide que dans un liquide, et dans un liquide que dans un gaz.
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3. Equation de diffusion

(@)
o

Nous cherchons a établir cette fois une équation qui caractérise ° SN\ o @)
I'évolution temporelle de la diffusion des particules. Pour cela, ° o x) o) 00 Ju(x+dx)
il suffit d'établir 1'équation de conservation du nombre de -

particules et d'y injecter la loi de Fick. Pour traduire la ° o o5 ° o/
conservation du nombre de particule, nous effectuons un bilan o o

sur un petit volume compris entre x et x+dx, de section S. Le x x+dx
nombre de particules varie dans ce volume entre ¢ et t+dt de :

dN = N(x,t +dt) — N(x,t) = S dx [n(x,t + dt) — n(x,t)]|= S dx dt g—’t’

et il entre des particules entrant en x pendant dt, dont le nombre est J, (x,)Sdt, et des particules
sortant en x+dx pendant dt, dont le nombre est J, (x+dx,?)Sdt, d'ou le bilan qui traduit la

conservation du nombre de particules :

dN =S dx dt% =J, (x,0)Sdt —J (x +dx,t)Sdt = —S dt dx &,

X

d'ou la loi de conservation du nombre de particules et sa traduction a trois dimensions :

Yy O 0 ona3D. div7n+a—"=0
ox ot ot

Eny injectant la loi de FickJ, = —-D a%x , il vient:

0 0’ 16}
T D—’Z ou, a 3D, T DAn  Equation de diffusion des particules
ot ox ot

Ce type d'équation admet des solutions du type :

n(x,t) —Lexp _x
" S\anDe 4Dt

ou Ny est le nombre total de particules, S la section du tube dans lequel a lieu la diffusion. Ce type de
solution caractérise donc le profil de densité des particules et la fagon dont il s'étale au cours du temps
et dans I'espace. 1l est tracé a différents instants ci-contre, et en un point donné au cours du temps.

£0.45} "
L0.40
-0.35
£ 0.30
£0.25
- 0.20
-0.15
é—o.m
005

& 10

Ditfusion : n{x) 4 trois instants successifs Diffusion : n(t) en un point donné

La largeur a mi-hauteur de ce profil vaut :
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L=4/4D¢tIn2

Il apparait 1a une caractéristique essentielle de la diffusion : l'extension spatiale du domaine occupé par

les particules varie en \/; et non en t comme ce serait le cas pour un mouvement uniforme des

particules. Ou réciproquement, le temps typique de diffusion varie en L* et non en L. Autrement dit, la
diffusion est moins efficace qu'un transport uniforme.

B. Conductivité électrique

¢ grand O o2 90 °R 000 200 ¢ petit
o © «—o6p° .!4:—’.: 8 ogo

)
Je

D’un point de vue thermodynamique, le probleéme de la diffusion des charges électriques est analogue
a celui de particules : la non uniformité du potentiel électrique noté ¢ crée un gradient de potentiel
chimique pour les particules chargées seulement. Concentrons nous sur le cas des électrons de charge -
e. Le potentiel chimique se généralise alors a:

/J = Iuchimique - e¢

La encore, il apparait alors un transport de ces particules chargées pour contrebalancer ce gradient d'ou
un courant électrique noté J. (densité de courant volumique). La loi de diffusion est donc analogue a
celle du transport de particules, mais s'applique cette fois aux particules chargées :

J =—eJ = —0§¢ et E= —6;15 d'ou

e n

J.=cE LoidOhm

ou o est la conductivité électrique en S.

Une théorie cinétique permet la aussi de démontrer cette loi : en présence d’un champ F, les électrons
acquicrent une vitesse moyenne opposée a ce champ en plus de leur propre vitesse aléatoire. Par le

principe fondamental de la dynamique, mdv/dt = —eE . Aprés un premier choc, chaque électron
acquiert donc en moyenne avant de subir un autre choc une vitesse :

<~> eEt
V)= ——
m

ce qui engendre une densité de courant €lectrique

— - T —

J =-nev= E

e

m

On reconnait la loi d’Ohm ou la conductivité s’exprime :

O =
m
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C. Diffusion de chaleur

T grand —_ T petit
Jq

D’un point de vue thermodynamique, le probléme de la diffusion de chaleur est analogue a celui de
particules : la non uniformité de la température va provoquer un transport de I’énergie U cette fois et
non plus des particules (U étant la grandeur associ¢ée a T). La encore, on peut proposer une loi

linéaire entre J,, et VI'. Cependant, on préfére I’exprimer avec un transport de chaleur, plus simple a

mesurer. Nous montrerons plus loin que le transport de chaleur est égal a celui d’énergie si il n’y a pas
de flux de particules. D’ou

—_

J 0= —xVT  Loi de Fourier

La encore, la théorie cinétique des gaz permet de démontrer la loi de Fourier et de déterminer k. Les
molécules transportent cette fois de la chaleur sous I'effet du gradient de température dT, au lieu du
gradient de densité des particules dn. On mesure cette chaleur transportée par leur capacité thermique

C, c'est-a-dire le flux d’énergie nécessaire pour changer leur température de 1°K. On remplace d%x

par —C, d%x d'ou cette fois:

—

= 1
Jo(x)=—kVT ou k= ECV/1<V> Loi de Fourier pour un gaz parfait

Dans un gaz, C est indépendant de la température, donc k varie comme <v> donc en 7 comme le
montre la figure.

00

Ordres de grandeur
Dans un gaz, k~10% W/m/K ; dans un liquide, k~1 W/m/K et dans
un solide, k~1 a 100 W/m/K. 1l est cette fois plus facile de conduire
la chaleur dans un solide que dans un liquide et dans un liquide que
dans un gaz. Pour les solides, les métaux sont bien meilleurs
conducteurs thermiques que les isolants car ce sont les électrons de
conduction au niveau de Fermi qui assurent cette conductivité : pour
le cuivre, , k~400 W/m/K et pour du verre, , k~1 W/m/K. o

200

100 +

K (mW m” I\'_Ij

Ne

Comme pour la diffusion des particules, on peut utiliser 1'équation de 0

conservation de la chaleur : ™% (K)
. or conductivité thermique de
divJ, + Ca— =0 différents gaz
t
ou C est la capacité thermique. On y injecte la loi de Fourier d'ou:
o «
— =—AT Equation de la chaleur
o C,

ou p est la masse volumique. Un raisonnement aux dimensions fait apparaitre un lien entre le temps
caractéristique de la diffusion ty, la distance caractéristique Ly, et k :
1 K

2
td@ﬁ’ Cv Ldiﬁr
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Par exemple pour un métal de 10cm de long, x/C, = 10 m*s™" donc le temps typique pour que la
chaleur diffuse est 7, = Li,w,C /x=0.1/10" =100sec et pour un métal de Im de long,

Ty = Lf,mf pC/xk=1*/10" =3h. La chaleur diffuse donc lentement, a I'éschelle de la minute au

moins.
Mesure de la conductivité thermique

On choisit en général d’imposer un courant de chaleur J, et de mesurer
alors le gradiant de température correspondant, d’ou on déduit «.

Dans un solide, il faut procéder au montage suivant : fixer une extrémité
de I'échantillon a une source froide dont on maintient la température (un
gros bloc de cuivre), et injecter un courant de chaleur J; grace a une
résistance chauffante connectée a l'échantillon par un fil. Cela crée un
gradient de température d'apres la loi de Fick qu'on mesure avec deux
thermomeétres, d'ou on déduit k. Les connections électriques aux
thermomeétres et a la résistance chauffante sont réalisées par des fils de
résistance thermique trés grande devant celle de 1'échantillon, pour éviter
les fuites thermiques (par exemple du manganin trés fin).

Dans un gaz, on peut utiliser un principe analogue, avec une géométrie
cylindrique: le gaz est coincé entre un cylindre intérieur et un cylindre
extérieur. Le cylindre extérieur est maintenu a une température basse et
on injecte le flux de chaleur via un chauffage dans le cylindre intérieur.
L'élévation de la température du cylindre intérieur est alors relié a la conductivité thermique :

K_gln(b/a)
2 T, 1T,

ou Q est la chaleur injectée par unité de temps et de longueur du cylindre, b et a
sont les diamétres indiqués dans la figure :

C'est notamment par cette technique dite de fil chaud qu'on peut mesurer de

trés basses pressions dans des dispositifs pompé. C'est le principe de la jauge

de Pirani. Le courant a injecter dans la source de chaleur pour maintenir la température du cylindre
intérieur est lié a la pression du gaz & mesurer puisque « varie en p'~ La jauge doit étre au préalable
calibrée sur une pression connue du gaz a mesurer ensuite.

Autres sources de conductivité thermique

La diffusion thermique n'est pas la seule fagon qu'a un corps de transmettre un flux de chaleur sous
l'effet d'un gradient de température. Pour les liquides et les gaz, il y a les phénoménes de convection,
qui impliquent cette fois des transports supportés par des mouvements macroscopiques de la maticre

(exemple : l'air prés d'un radiateur dans un picce). Il y a aussi le rayonnement thermique que nous
traiterons dans la partie sur I'électromagnétisme.

D. Viscosité

Ici, nous traitons d'un fluide ou existe un flux de vitesse de gradient transverse non nul. C'est le cas
d'un fluide placé entre deux plaques en mouvement en sens opposé:
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: Iy

X gas L U

P = ” |

La force transverse de cisaillement induit un gradient de vitesse d <vx>/ dz . La viscosité du fluide

mesure sa résistance a une telle déformation. Elle est définie par

F_db)
A dz

ou F/A est la force appliquée par unité de surface, A est 1’aire de chaque plaque. n est la viscositg,

mesurée en Nm™s ou en Poiseuille. La loi de diffusion relie alors le courant de quantité de mouvement

P« selon z et cette viscosité par :

Loi de Newton

d <vx > 1 <v>

J =— oun=—nmi
D, selon z n dZ n 3

L'expression de cette viscosité peut étre retrouvée par un raisonnement analogue aux autres diffusions.
Ce courant de quantité de mouvement vient du fait que les molécules qui se déplacent selon z passent
de région a petit v, vers des régions a plus grand v, d’ou le transfert de moment p; selon z.

Résumé :
gradient flux effet loi de diffusion théorie
cinétique des
gaz dilués
v nombre de diffusion de Fick J —_DV 1
" particules particules ¢ () " D= §/1<v>
VT chaleur conductivit¢ thermique | g J_’ — & VT 1
= énergie outer Jo k= Ecv’1<v>
62 moment viscosité d{v, 1
() transverse Newton J, =-7 % n= E”mi<">
z
v p charge conductivité électrique Ohm J_’ _ _66 b= UE n qz i
e o=
m

E. Effets thermoélectriques

1. Production d'entropie et formalisme d'Onsager

Nous cherchons a évaluer la production d'entropie quand on impose un changement d'une variable
extensive (u, N, p...). Considérons un systéme de volume constant dont la température, le nombre de
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particules ou la charge électrique puissent varier. La variation d'entropie correspondante s'écrit 'aide
de densités volumiques d'énergie, d'entropie, de charge

ds=2du—tdn+..=Y XdF
T T -

ou on associe F; (qui vaut u,n,...) a la grandeur intensive X; (qui vaut 1/T,-p/T...). Le gradient de X;
agit alors comme une force qui génére I’apparition d’un courant J; de la quantité F;, par exemple le
gradient de -p/T génére un flux de particules J,. Le tableau ci-dessous donne quelques exemples :

variable F; variable intensive affinite V (X)) densité de courant
Xi ' induit

densité d’énergie u /T val (1 /T) Ju

densité de particules n -ulT 6(_ u/T) In

densité de particules chargées n de +ep/T 6( ed/T) Je

charge -e

Ce courant satisfait une relation de conservation du type :

%+divJ—;=0
ot

Ces différents courants provoquent un courant d'entropie. Par analogie avec ds = ZX dF; , on peut

1

l'exprimer selon:

J, = ZX,.J,. :?Ju —?JN +...

Par contre, il n'y a pas conservation d'entropie. Au contraire, il y a création d'entropie, et le taux de
production d'entropie par unité de temps X s'écrit :

— oF, — oF, — ==
> =%+div J, :ZXia—t’+div X, J, = ZX,.a—t'+ZX,.div J 4> J, VX,
=37 VX, = J_'u.%'(%) + Eﬁ(—g) T

Pour déterminer les différents courants J; engendrés, nous supposons maintenant une approximation de
réponse linéaire, c'est a dire que les courants J; varient linéairement avec les affinités :

oJ, 0s
J, =2 L,F, ou L, =—"etF, =
— 7 ' OF, ¢

J

Le théoréme d'Onsager stipule alors la relation de symétrie :
L,=L, Théoréme d'Onsager

Ce théoréme se base sur les symétries par renversement du temps des lois physiques locales et le fait
que la décroissance typique d'une fluctuation au cours du temps est la méme pour un flux d'énergie ou
toute autre quantité.

Démonstration :

? en présence d'un champ magnétique, il apparait un signe - : L;j(B)=L;i(-B); de méme pour une force de Coriolis.
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- On écrit les fonctions de corrélations des parametres extensifs X; (comme N ou U) :
<@, (0, (1) >=< (X, = X )O)X, = X)) >

- On suppose qu'il y a réversibilit¢ au niveau microscopique, c'est a dire qu'une fluctuation
quelconque et la méme fluctuation obtenue par renversement du sens du temps ont la méme
probabilité : <, (0, (¢) >= <, ()ex;(0) >

- On calcule cette fonction de corrélation en supposant qu'elle suit la méme dépendance
temporelle que le flux macroscopique J; qui lui est associé :

dX. da.
Ji:_lzzLijﬁj&:ZLijﬁ
dt 7 8Xj dt ; Gaj

On calcule la dérivée de I'entropie en supposant que S varie comme exp((S —S,,)/ k). Et un peu de

mathématiques permettent de montrer que

d d L
<ai(0)5aj(t) >= <Eai(t)aj(0) >dou L, =L,

Le théoréme d'Onsager permet de traiter les effets thermoélectriques ou des phénomeénes de transport
¢électrique et thermique coexistent. La aussi nous raisonnerons a volume constant. On préfere
introduire un flux de chaleur plutét qu'un flux d'énergie, car il est plus facilement mesurable. Puisque

00 =TdS , alors

_ —

1= p— — —
Jo=TJs =T( Ju="0y) =, — )y

et les affinités associées a -Jy et Jp deviennent alors 6(1/ Tyet (1/T )ﬁu car
ds 1 1 1 |

—=>J VX =JV——-J V—=JV—-J uyVN——J,—Vu=J,V—-J,—V
dt Z i i u T N T u T N/u T NT /u o T NT ,U

Si il y a a la fois transport de particules et de chaleur, on peut écrire, grace au théoréme d'Onsager
(Lix=Lay) :

_—

| Qs =1
—Jy =L11?Vﬂ+l’12v?

— 1= =1

JQ :le FV,U‘FLHVF

Ce sont ces deux équations qui vont nous permettre de traiter tous les effets thermoélectriques. On
incorpore les effets électriques via 4 = £,y — €@ pour des électrons de charge -e.

Dans les cas non couplés, on retrouve les lois précédentes ce qui permet d’exprimer les L;j en fonction
de quantité mesurables expérimentalement.
e Si on applique juste une ddp ¢ il n'y aura pas de gradient de température et le transport de
particules chargées J. s'exprime :

—_ —_— 1_.

1= 1
J, =—el, =+el, ?Vﬂ =+e’L,, FV¢ =—e’L,, FE

d'ou par identification avec la loi d'Ohm J, = o £ on en déduit
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ol
Ly =-——
e
e Si on applique un gradient de température alors il n'y a pas de courant de particules mais il

peut y avoir un gradient de pu donc
0=L, ~Vu+1,vL
T T
Jo=L,iVu+rrL, vt
0 2 2V
Nous voulons identifier avec la loi de Fourier J, (x)= —&VT

1= =1 1= =1
O=L11?VIU+LIZV? Lll?Vﬂ'Flev?:O

=
= =1 = =1 1= =1
—xVT = +;<T2v? =L, ?V;HrLsz? L, FV;H(LD —KTz)V? =0

Le déterminant est nul d'ou

2

2 2 _ L11L22 _le
Ly(Ly-«T")-L, =0 = K‘T
Nous pouvons maintenant considérer des situations mixtes en présence a la fois de VI et de
différence de potentiel électrique.

2. Effet Seebeck

On considére un thermocouple formé de deux
matériaux différents notés A et B soudés en 1 et 2.

Les électrons vont alors diffuser d'un métal a
l'autre pour ajuster a la méme valeur les potentiels
chimiques entre métaux. Si maintenant on impose

une température différente en 1 et 2, cela impose

un potentiel chimique différent en 1 et 2. Les 1
¢électrons vont diffuser vers le coté froid pour
compenser ce gradient. D'ou un courant thermique

Jo . Mais du fait que ces électrons sont chargés
négativement, le déséquilibre de population qui
apparait induit une différence de potentiel
¢électrique. A son tour, ce potentiel électrique va
provoquer un courant d'électrons dans le sens opposé J.=-eJn. En régime permanent, le circuit étant
ouvert, le courant total est nul, donc les deux courants J, et J. se compensent.

métal A

Calculons cette ddp en fonction des Lj;. Il n'y a pas de courant électrique donc

o S - L, = L, 1z
0=-J, :LH%V;hLLDV%: Vu= —iTVl:+ilVT

11 Lll

On peut calculer la tension entre a et b placés par exemple sur le métal B :
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€y =My — M, =y — [y + Uy — 1)+ 1) — 4,
CLY AT tLY AT (LY dT

S =iy Rt o Bl
2Lf1 T 1L1Al r aLfl T

Il n'y a pas de différence de température entre a et b donc J‘
2 11

L) T

_LffLe Lo )dr_j
el

¢ab - LIAI - J.gABdT

1

ou le coefficient thermoélectrique dit Seebeck associé au thermocouple est :

Eoer\ Lt I

2L1191 T

(Lodl | (Lydl Ly dl
s AT

€ mesure en V/K la tension qui apparait pour un gradient de
1°K. Typiquement, un thermocouple entre métaux développe un € de l'ordre du pV/K et pour des

semiconducteurs ou des isolants de 'ordre de 100 uV/K.

D'ou vient la différence entre métaux et isolants ? Dans un métal, le
potentiel chimique se trouve en pleine bande de conduction et varie peu
avec la température. On déséquilibre donc peu p avec un gradient de
température, la diffusion correspondante des porteurs est faible, et le
pouvoir thermoélectrique est donc faible. Dans un semiconducteur, le
potentiel chimique est dans la bande interdite ("gap") et le nombre de
porteurs dépend exponentiellement de la distance entre bande de
conduction et potentiel chimique. Donc le déséquilibre de p introduit un
déséquilibre trés important en nombre de porteurs, d'ou une diffusion
correspondante des porteurs importante et le pouvoir thermoélectrique est
alors élevé.

Les thermocouples sont des dispositifs qui utilisent ce type de montage

»

isolant ou
semiconducteur

WA
A

meétal

a deux métaux pour mesurer la température : si on connait la température d'une soudure, la mesure de
la chute de tension permet de déduire la température de l'autre soudure. On utilise des alliages
métalliques. Chaque type est adapté a une gamme de température spécifique, et aux conditions

d'utilisation.
) ) Limites Coef. Seebeck Erreur
Type| Metal A (+) Metal B () theoriques a(uvrcyaTec standard
Platine Platine . o . o o
B 30% Rhodium | 6% Rhodium 0a1820°C 5,96 pv a 600°C 0.5%
Nickel . o . o 4R EO
E 10% Chrome Constantan 270 a 1000°C 58,67 pV a0°C 1,7% a 0,5%
J Fer Constantan | -210 4 1200°C | 50,38V ao°’C | 22% a0.75%
K Chromel Alumel -27041372°C | 3945uVa0°C | 2,2% a0,75%
N Nicrosil Nisil -27021300°C | 2593 pVaon’cC | 2,2% a0,75%
Platine . . o . o o A o
R 13% Rhodium Platine -50 4 1768°C | 11,36 pV 4 600°C | 1,5% & 0,25%
S Platine Platine -50 4 1768°C | 10,21 pV @ 600°C | 1,5% a 0,25%
10% Rhodium <1 H it
Cuivre Constantan | -270 a 400°C 38,75 pV a 0°C 1% a 0,75%
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1,1% a 0,2%
1,1% a 0,4%

06%a01%

06%a01%
0,5% a04%



Thermodynamique Classique Diffusion et phénomeénes de transport

3. Effet Peltier

On garde le méme montage formé de deux matériaux différents notés A et B soudés en 1 et 2. Mais
cette fois, au lieu d'imposer un gradient de température, on fait circuler un courant électrique 1.

métal A

< et )

1_>
~Jy =Ly Va1 *0

1 — -
Jo =L12?V,U+L22 *0=L,

On appelle le coefficient Peltier (mesuré en Volts):

L
IT=—" tel que Jo =11J,
Le

On en déduit une relation entre le coefficient Peltier € et le coefficient Peltier :

e=11/T Relation de Thomson

L'effet Peltier consiste donc a induire un courant de chaleur grace a un courant électrique. Ce type de
dispositif a le méme effet qu'une pompe a chaleur ou un réfrigérateur : un travail électrique permet de
pomper de la chaleur (du c6té 2) ou d'en fournir (du c6té 1). On peut alors mettre en série des
jonctions de ce type pour construire des "modules Peltier", qui permettent de refroidir ou réchauffer
grice a un courant électrique dans un espace petit.
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source froide

Flux de chaleur
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Module Peltier et son insertion dans un systeme pour refroidir un microprocesseur

4. Effet Thomson

Nous imposons maintenant a la fois un gradient de température et un courant électrique a un seul
métal (non plus & deux métaux soudés).

< mr qe——((; s <)

Ce montage crée 1a encore un flux de chaleur dans le métal J 0= I1J, et on peut montrer que

12

dT
ou 7 est le coefficient Thomson qui indique la quantité de chaleur produite par Ampeére et par degré.

+E &, =T, -7,

137



Thermodynamique Classique Diffusion et phénomeénes de transport

138



Thermodynamique Classique Les basses températures

IX. Les basses températures

effet fontaine dans de I'hélium superfluide
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A. Le troisiéme principe

Le deuxiéme principe renseigne sur les changements d'entropie au cours de transformations.
Cependant, l'entropie est définie a une contante pres. Sa mesure via la capacité thermique en fonction
de la température ne permet en effet d'obtenir que ses variations relatives :

rC,
S(T)=S, + jTO7dT

Le troisiéme principe impose que cette constante soit nulle, autrement dit que l'entropie vaut zéro a
température nulle. Il existe plusieurs formulations de ce troisiéme principe. Historiquement, la
premiére formulation vient de Nernst et s'inspire des réactions chimiques. Empiriquement, les
réactions chimiques évoluent telles que celles qui produisent le plus de chaleur soient favorisées. Donc
si on part d'un Hj, c'est la réaction menant au H; le plus faible qui aura lieu. Par ailleurs, il faut
minimiser G. Donc quand T tend vers zéro, le changement d'enthalpie AH (chaleur dégagée par la
réaction) et le changement du potentiel de Gibbs AG (la direction dans laquelle va la réaction) tendent
vers une méme valeur, et Nernst postule de plus que AG et AH tendent vers cette valeur
asymptotiquement avec la méme pente initiale.

Pour des conditions a peu prés isothermes, la relation

G =H TS implique AG =AH —-TAS
d'ou AS >0 quand T — 0:

Postulat de Nernst : quand 7' — 0, toutes les réactions au sein d'un systéme a I'équilibre ont lieu
sans changement d'entropie.

Planck compléte ce postulat par une hypothése supplémentaire en 1911 et formule ainsi le troisiéme
principe :

Troisiéme Principe (postulat de Planck) : l'entropie de tout systéme a l'équilibre tend vers zéro
quand 7 tend vers zéro..

Une derniére version de ce troisiéme principe est proposée par F. Simon en 1937:

Postulat de Simon : la contribution a I'entropie du systéme par chacune de ses composantes qui est a
'équilibre thermodynamique tend vers zéro quand 7' — 0 .

Cette nouvelle formulation permet de traiter de cas plus subtils : par exemple un cristal ordonné dont
chaque atome porte un spin nucléaire. A basse température, on peut s'intéresser a la fois au cristal ou
au systéme de spins nucléaires indépendamment, chacun pouvant subir la troisiéme loi différemment.

Le troisiéme principe ne s'applique pas a toute la thermodynamique a l'inverse des autres principes,
mais seulement aux basses températures et aux systémes a l'équilibre. Il découle en fait naturellement
de la physique statistique : quand 7 — 0, la proportion de molécules a I'énergie E varie selon
exp(—E/k,T) donc tend vers 1. Autrement dit, le systéme va choisir un état fondamental parmi
toutes les configurations possibles, celui de plus basse énergie. Il n’y a plus qu’un seul microétat
possible, et le nombre de configurations est Q=1 d’ou une entropie S =+k, InQ=0.

Attention, si le systéme n'est pas a 1'équilibre thermodynamique, ce principe ne s'applique pas, méme a
trés basse température. C'est par exemple le cas des verres dont la structure atomique est désordonnée
et n'est pas un cristal parfait. Cet état n'est a priori pas celui de plus basse énergie, et devrait relaxer
vers 'état ordonné. Mais ce temps de relaxation peut &tre trés long d'ou 'aspect "solide" du verre.
Cependant, il reste de l'entropie méme a treés basse température.
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Consequences du troisiéme principe

e Toutes les capacités thermiques tendent vers zéro quand T tend vers zéro :

c, , =15 [
roe? aT PouV alnT PouV

Quand 7 — 0, S — 0 d'aprés le troisiéme principe, et In7 — —oo donc C — 0

e Tous les coefficients de dilatation tendent vers zéro: on le voit griace aux relations de
Maxwell. Par exemple la relation de Maxwell indique :

(51] _ [ﬁ]
oT ), OP ),
Tout changement d'entropie tend vers zéro donc (a%P)T — 0 quand T — 0. D'ou la dilatation

. 1 . e
isobare @ = —| — | tend vers zéro aussi. De méme pour la dilatation isochore.
P

e Aucun gaz ne peut rester parfait quand 77— 0
Quand 7" — 0, C, et C, tendent vers zéro donc la relation de Mayer C, —C,, = nR ne peut plus étre

satisfaite. De méme, la formule trouvée pour l'entropie du gaz parfait ne tend pas vers zéro quand
T — 0. En effet, a basse température, les interactions entre particules du gaz ne peuvent plus étre
négligées, et le modéle de gaz parfait n'est plus valide. Cela va d'ailleurs permettre au gaz de se
liquéfier si il est assez dense a suffisamment basse température (comme on I'a vu par exemple dans le
modéle de van der Waals).

o Il estimpossible d'atteindre T=0 en un nombre fini de transformations

Si on veut refroidir un systéme, la facon la plus efficace de le faire est d'utiliser un cycle de Carnot,
c'est a dire une succession de transformations isothermes et adiabatiques en agissant sur un paramétre
X (par exemple le volume, ou le champ magnétique ou autre). En effet, on veut d'abord, pour X=X,
refroidir a S constant, c'est a dire de fagon réversible et adiabatique pour éviter tout transfert de chaleur
inutile. Cette transformation transforme X; en X,. Puis on se raméne a X; ce qui va réduire la
température. Et ainsi de suite. A cause du troisiéme principe, on voit bien graphiquement dans une
représentation S,T qu'il est impossible d'atteindre T=0 en un nombre fini de transformations, ce qui ne
serait pas le cas si on autorisait S a tendre vers une constante non nulle différente pour les deux valeurs
de X.

X2 Xy

T =R T
Descente en température dans le cadre du troisieme principe ou S tend vers zéro (a gauche) et dans un
cas impossible ou S pourrait prendre deux valeurs difféerentes a T=0 (a droite).
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B. Comment atteindre les basses températures ?

Au départ, on peut utiliser des machines thermiques comme des réfrigérateurs. Puis pour aller a de
plus basses températures, on utilisera des liquides cryogéniques dont le point de liquéfaction est
suffisamment bas. Pour aller encore plus bas en température, il faut avoir recours a des astuces telles
que le cryostat a hélium 3, le réfrigérateur a dilution et la désaimantation adiabatique.

1. Les machines thermiques

Dans le chapitre sur les machines et moteurs, on a montré comment on peut utiliser deux réservoirs
thermiques a des températures différentes pour produire du travail (moteur). On peut réciproquement,
si on fournit du travail au cycle thermique, ou pour pomper de la chaleur soit pour chauffer (pompe
thermique) soit pour refroidir (réfrigérateur).

2. Les fluides cryogéniques

Les liquides dont le point de liquéfaction est a basse température sont la fagon la plus simple de
refroidir un matériau. Les plus utilisés sont résumés sur le tableau ci-dessous.

Triple-
Inversion- Boiling Critical Critical  Triple point
temp. point temp. pressure point  pressure
Gas (K) (K) (K) (atm) (K) (Torr)
Helium (*He) ~40 3-2 3-34 1-15 — —
Helium (*He) 51 4-2 5-19 2:26 — —
Hydrogen 205 204 332 13-0 14-0 54
Neon 270 27-1 44-4 259 246 324
Nitrogen 621 77-3 126 33-5 63-1 94
Argon 723 87-3 151 48 83-9 512
Oxygen 893 90-2 154 50 54-4 12

3. Faire s'évaporer le liquide

On peut pomper sur la vapeur au dessus du liquide de facon adiabatique. Le liquide va alors s'évaporer
et donc devoir dépenser de la chaleur latente pour rompre les liens entre ses molécules. Il va donc se
refroidir. Si on pompe trop, il finira par se solidifier. Par exemple un pompage modéré sur un récipient
contenant 1 litre d'azote liquide pendant 5 mn permet de descendre sa température de 77K a 70K. On
peut descendre jusqu'a T = 0.5 K en pompant sur de I'hélium 4. On peut voir concrétement cette
transformation sur le diagramme de Clapeyron: on part de la phase liquide+gaz et on réduit p a V fixé,
donc on va d'isotherme en isotherme avec T décroissant.
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Plk
Pl---
]
=
I=)
= I
P--- :
ligne triple : solide + liquide + gasz
I
sn:lir_le: 3 gaz
1
V. 14

Cette transformation ne permet cependant de descendre que jusqu'au point triple : en dessous, le
liquide devient solide, et le contact thermique avec 1'objet a refroidir est alors moins bon. Cette
méthode se limite donc a T>T oint wiple-

4. Le cas particulier de 1'hélium

L'hélium est le corps dont le point de liquéfaction est le plus bas connu (vers 4.2K pour 1'hélium 4),
mais surtout, c'est le seul liquide qui ne se solidifie pas quant la température tend vers zéro, a pression
atmosphérique. Cela vient de ce que les interactions entre atomes sont faibles, et que 1'hélium étant
léger, il ne se localise pas dans une matrice ordonnée méme a basse température. Ces interactions
interatomiques sont les plus faibles connues pour les solides car il n'y a pas d'électrons de valence
(contrairement a Il'hydrogéne) pour créer des liaisons chimiques (covalentes, hydrogenes,
métalliques...). De plus, le nuage électronique a une symétrie trés sphérique les couches étant pleines
et donc une trés faible polarisabilité. Les interactions liées aux forces de van der Waals donc a la
polarisabilité sont ainsi trés faibles. De ce fait, a cause du principe d'incertitude, méme a température
nulle, il subsiste des effets d'énergie quantique de point zéro qui destabilisent le solide par rapport au
gain -ici trop faible- qu'on aurait a organiser les atomes cristallographiquement.

L'hélium présente deux isotopes, I'hélium 4, et I'hélium 3 (d'abondance négligeable dans I'hélium
naturel). A basse température, ces deux isotopes se comportent de fagon radicalement différente, car
I’hélium 4 est un boson, mais I’hélium 3 un fermion. De ce fait, I’hélium 4 peut devenir superfluide
vers 2K alors que I'hélium 3 n'est superfluide que vers 1 mK.

5]

4

| [ Solid (bce)

Solid o

— o 3F .
& 4 (hep) = S:pirﬂuld
= o phase
S 31 f(beo) Normal Liquid 7 2| Superfiuid
@ g B phase -
T 2] o Normal liquid
o 1t

1 { Superfluid

. 0 - Gas .
as 1 I L L
O T 2 5 &%t & 000t 0001 001 01 1 10 100
Temperature (K) Temperature (K)

Diagrammes de phase de l'hélium 4 (gauche) et I'hélium 3 (droite)

La superfluidité est un état de la matiére purement quantique et correspond a un analogue de la
condensation de Bose-Einstein pour un liquide. L'hélium 4 est un boson, et peut donc a suffisamment
basse température former un gaz quantique ou une fraction macroscopique de ses atomes se place dans
un état quantique unique de basse énergie, puisque le principe d'exclusion de Pauli ne s'applique pas.
La superfluidité est une propriété quantique qui se manifeste a 1'échelle macroscopique, comme la
supraconductivité. Dans un superfluide, la viscosité est nulle, et ce fluide peut circuler a travers des
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canaux de diametre trés faibles, par exemple les pores d'une
porcelaine ou bien entre deux plaques de verre distantes de

moins qu'un micrometre. La superfluidité s'accompagne aussi l:
d'une conductivité thermique trés élevée, cent fois meilleure i
que celle dun métal. Les superfluides peuvent également 5::: Scale 1,000,000
"remonter” le long de parois par capillarité¢ car ils mouillent &+
- Ecale x1000

parfaitement les surfaces, et peuvent donc se déplacer 3,

librement dans des couches de quelques nanometres gﬁ

d'épaisseur le long des parois. La transition superfluide est o} Sali o

appelée "transition lambda", a cause de la divergence ?J S0

logarithmique observée en chaleur spécifique qui ressemble a W51 80 51015 420246 @0 wH®

T-T, degress T-T, milidegrees T-T, microdegress
un lambda grec. )
transition superfluide dans ['hélium 4

De fagon tout a fait surprenante, la superfluidité a aussi été mesurce par chaleur spécifique

découverte dans I'hélium 3 mais seulement a 1 milliKelvin. Le

mécanisme a l'oeuvre est ici plus subtil et analogue aux supraconducteurs : a suffisamment basse
température, deux *He peuvent s'apparier grace & une interaction entre leurs spins nucléaires, un peu
comme deux ¢électrons s'apparient grace aux vibrations des atomes dans un supraconducteur. Une fois
appariés deux par deux, ces *He se comportent comme des bosons et la superfluidité est possible. Mais
la symétrie de cette superfluidité est différente de celle de 1'*He, en particulier sa réponse a un champ
magnétique.
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Premiere observation expérimentale de la superfluidité de ['hélium 3 par Osheroff : la mesure de la pression dans
la cellule Pomoranchuk, pendant une compression, montre un changement de pente au cours du temps, qui révele
en fait la superfluidité de I'hélium 3 vers 1 mK.

5. Les trés basses températures grace a 1'hélium

Les propriétés spécifiques décrites ci-dessus permettent d'utiliser I'hélium liquide pour accéder aux
plus basses températures atteintes a ce jour. D'abord, grace a son trés bas point de liquéfaction (vers
4.2K pour 1'hélium 4) et au fait que c'est le seul liquide qui ne se solidifie pas quant la température
tend vers zéro a pression atmosphérique, on peut 'utiliser comme liquide cryogénique aux trés basses
températures. En pompant sur I'hélium 4, on peut descendre jusqu'a a peu prés 1K. Si on utilise de
I’hélium 3 (bien plus colteux), on peut descendre jusqu’a 0.3K. Pour aller plus bas encore, il faut
utiliser le fait qu'en dessous de 2K et au dessus de 1 mK, 1'hélium 4 est superfluide alors que 1’hélium
3 ne l'est pas.
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2
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5 a trés basse température,
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0 avec maiorité de *He.
0 20 40 60 80 100

proportion de *He dans un mélange *He+*He (%)

On peut utiliser cette différence fermions-bosons entre hélium 3 et hélium 4 pour concevoir un
réfrigérateur de type quantique, appelé réfrigérateur a dilution. On utilise pour cela astucieusement le
diagramme de phase du mélange “He+’He représenté ci-contre. A trés basse température, ce mélange
se décompose en une phase 100% He légére flottant au dessus d'une phase plus lourde mélangée
6.4% *He + 93.6% “He. Mais a ces températures, les “He de ce mélange deviennent superfluides, un
état qui présente une entropie négligeable face aux *He qui, eux, restent des fermions. Du point de vue
de l'entropie, le liquide *He pur flotte au dessus d'une sorte de gaz dilué¢ d'atomes *He (entourés en
réalité du superfluide *He).

Diminuons alors la proportion des *He dans la partie basse de la boite qui contient 6.4% *He + 93.6%
*He. Le systéme compense alors en faisant migrer des atomes *He de la phase liquide pure vers le
mélange *“He+’He. Du point de vue thermodynamique, cela revient & faire s'évaporer des atomes *He
du liquide vers le gaz, donc & casser des liens entre *He de la phase liquide pure. Cela coiite donc de
I'énergie de chaleur latente a ce liquide, ce qui entraine un refroidissement de l'ensemble. C'est le
principe du cryostat & dilution. Pour entretenir ce refroidissement, on réinjecte en permanence les *He
extraits du mélange du bas de la boite par le haut, aprés les avoir distillés.

6.4% ‘He + gaz “He
93.6% “He ‘He «——
R
a trées basse température, un mélange ‘He+'He se Quand on enleve des ‘He du bas, cela
décompose comme indiqué. Parceque les *He deviennent oblige d'autres *He a migrer du haut vers
superfluides, seule l'entropie des *He compte, et la situation le bas, ce qui revient a une évaporation
revient a celle d'un liquide flottant au dessus de son gaz du liquide, et refroidit l'ensemble.
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Les cryostats a dilution permettent de descendre jusqu'a des températures de seulement quelques
milliKelvins. Pour descendre encore plus bas, il faut avoir recours a des techniques telles que la
désaimantation adiabatique ou 1'effet Pomeranchuk.

*He pump loop

To pump
Pumped
“He bath
—> Vacuum
Condenser
Constriction ,>lleat shields
Still
Heater
Heat exchang
ixi $He
Mixing chamber
#He + *He

Liquid
‘He

Key:
He Liquid . h‘;‘“‘d
gas He ey k
“He

Le cryostat a dilution : en chauffant ("heater") le mélange *He + *He connecté au bas de la chambre
de mélange ("mixing chamber"), on peut extraire par distillation les *He du mélange. Pour compenser
cette perte en “He, des *He migrent alors de la phase pure en *He du haut de la chambre vers le bas,
ce qui refroidit l'ensemble. Pour maintenir ce refroidissement par dilution, on réinjecte les atomes
He extraits par distillation en haut de la chambre. (a droite, un vrai cryostat a dilution sorti de son

réservoir d'hélium)
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L’effet Pomeranchuk utilisé lors de la découverte de la superfluidité de 1'hélium 3 décrit un étrange
phénomeéne qui a lieu lorsqu'on refroidit I'hélium 3 a haute pression (entre 29 et 34 atm). L'hélium 3 se
solidifie progressivement vers 1K, mais si on poursuit le refroidissement, il redevient liquide vers
0.1K. C'est parce que le solide a de facon surprenante une plus grande entropie que le liquide a trés
basse température. Cela vient du fait que les spins nucléaires interagissent et s'orientent de facon
forcée dans le liquide, pas dans le solide. On peut utiliser cet effet de fagon astucieuse pour refroidir de
I'hélium 3 jusqu'au mK. Mais on utilise plutot de nos jours la désaimantation adiabatique.

6. Désaimantation adiabatique.

La désaimantation adiabatique est une autre technique de refroidissement. Cette méthode tire partie du
fait que l'entropie d'un ensemble de moments magnétiques diminue quand on applique un champ
magnétique.

Si on aimante un ensemble de spins, qu'on le couple au systéme a refroidir, puis qu'on le désaimante
ensuite de fagon adiabatique, 1'ensemble des spins gagne de 'entropie. Il puise cette entropie dans le
systéme a refroidir, en général en ralentissant les vibrations de ses atomes. Le systéme se refroidit
donc alors que le systéme de spin se "réchauffe" au sens ot son entropie augmente. Dans la pratique,
on peut utiliser les spins des électrons dans des sels paramagnétiques. Par exemple, des alliages de Gd
produisent des changements de 3 a 4 K par Tesla.

La désaimantation adiabatique nucléaire utilisée de fagon couplée a un cryostat a dilution permet
d'atteindre des températures inférieures au mK ! Pour cela, on utilise cette fois les spins des noyaux.
Ceux-ci sont plus faibles que les spins électroniques et bien moins couplés entre eux, ce qui permet de
les "refroidir" bien mieux.
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X. Electromagnétisme et
thermodynamique
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Nous voulons trouver la relation entre la température d’un corps et 1’énergie électromagnétique qu’il
irradie. Pour cela, considérons une cavité de volume V portée a la température T. Nous supposerons
qu’elle constitue un gaz parfait de photons, qu’on peut donc lui appliquer la théorie cinétique des gaz,
mais pour des photons. Cette cavité contient n photons par unité de volume. La densité d’énergie du
gaz de photons s’écrit donc:

u=—=nho
V
D’aprés la théorie cinétique des gaz, on peut écrire la pression sachant que la vitesse des photons est

r : 2
c et leur énergie mc”:

1 ) 1 , 1 u
=—nm{v°)=—nmc” =—nhow =—
P 3 < > 3 3 3

Le flux de photons par seconde est nc/4 d’ou la puissance incidente sur les parois de la cavité vaut :
nc 1
P=ho—=—uc$
4 4

Nous cherchons la dépendance en température de u. On utilise :

dU =TdS — pdV

oU oS op
” (anT (anT r [aT]T d

ou on a utilisé une relation de Maxwell. En utilisant p =u/3 on trouve :

u:T(la_uj u
30T ), 3

4u :T(a—uj
oT ),

44T _du
T u

u=AT*

On peut finalement en déduire la puissance incidente par unité de surface

1
P= Zuc =oT* loi de Stefan-Boltzmann

ol o est la constante de Boltzmann et o = Ac/4. Nous pouvons exprimer les autres potentiels
thermodynamiques : puisque le gaz est en contact avec un réservoir thermique a la température T, le
bon potentiel est celui de Helmoltz F. On veut I’exprimer fonction de U :

F:U—TS:U+T(8—FJ
oT ),

On pourrait montrer que cela revient a

4
V‘;{ dT —-Te(V) = —%AVT“ ~Tp(V)

F= —TI%dT —T¢(V) = —TJ-
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U VAT* 1 .
F::Jj}EdT—7¢03_—Tjjﬁ—dT—7¢03_—§AVT —T¢(V)
oF) 4 |
S__(a_TjV —EAVT +¢(V)

Quand T tend vers zéro, le troisiéme principe impose que S tend vers zéro donc ¢(V)=0 donc :
1 4 4 3
F:—EAVT etS:EAVT

La capacité thermique de ce rayonnement vaut :

CV:[QQJ =4A4VT’
orT ),

Application : le transfert de chaleur dans une étoile

Au coeur d'une étoile, il y a production d'énergie par des réactions de fusion nucléaire. L'étoile irradie
alors les photons créés d'ou sa luminosité. Il faut donc que les photons produits au centre de 1'étoile
diffusent jusqu'a sa surface. Ce processus est analogue a la conduction thermique des électrons dans un
métal. Le flux de chaleur transporté par les photons est

Jo(r)=-K ou K:%Cﬂ,<v>

photon 87"

avec ici, <v> = ¢ et la capacité thermique qui varie en T°.

151



Thermodynamique Classique

Programmes d'agrégation

Programmes d'agrégation

LECONS DE PHYSIQUE 2010

Les lecons sont a traiter au niveau des classes préparatoires scientifiques ou au niveau de la licence

de physigue.

1. Contact entre deux solides. Frottement de

glissement. Applications au glissement et au
roulement

2. Caractere non galileen du référentiel
terrestre. Conséquences

3. Mouvement d'un solide autour d'un axe
fixe. Equilibrage statique et dynamigue.
Exemples.

4. Approximation gyroscopique. Effets dans
les domaines macroscopigue et
microscopigue

5. Exemples d'utilisation des lois de
conservation en dynamique des systémes

6. Prncipes de la cinématique relativiste.
Conséquencss.

7. Dynamigue relativiste. Exemples.

8. Notion de viscosité d'un fluide.
Ecoulements visqueux Nombre de Reynolds.
Exemples simples

9. Modéle de I'écoulement parfait d'un fluide;
_validité. Relation de Bernoulli ; limites et
applications.

10 Phénoménes interfaciaux impliquant des
fluides : applications.

11. Modéle du gaz parfait.

12 Fonctions d'état caractéristiques d'un
systéme a I'équilibre thermodynamique.
Identités thermodynamiques. Applications.

13. Evolution et condition d'équilibre d'un
systéme thermodynamique fermé. Potentiels
thermodynamiques. Exemples.

14. Thermodynamique des phénomeénes
irreversibles.

15. Application des deux premiers principes
de la thermodynamique au fonctionnement des
machines thermiques.

16. Etude thermodynamique d'un systéme
constitué par un corps pur sous plusieurs
phases. Exemples.

17. Notion d'état microscopique. Interprétation
statistique de I'entropie. Exemples.

18. Introduction au facteur de Boltzmann a
partir d’'un exemple au choix.

19. Rayonnement d'équilibre thermique.
Corps noir. Application aux transferts
thermiques radiatifs.

20. Etude d'un phénoméne de transport :
conduction thermique ou diffusion de
particules. Applications.

21. Conversion de puissance
électromécanique. Exemples et applications.

22. Induction électromagnétique. Applications.

23 Résonance magnétique Exemples et
applications

24 Systemes bouclés. Applications.
25. Traitement analogique d'un signal

électrigue. Etude spectrale. Exemples et
applications.

26. Exemples de phénoménes de propagation
unidimensionnels. Ondes progressives, ondes
stationnaires. Aspects énergétiques

27 Ondes acoustiques dans les fluides.

28. Propagation dans un milieu dispersif :
vitesse de phase, vitesse de groupe. Paquets
d'ondes planes et évolution. Exemples.

29. Propagation guidée. Exemples et
applications.
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30 Dispersion et absorption d'une onde
électromagnétique plane dans un milieu
diglectrique. Modélisation microscopique

31. Effet de peau. Comportement d’une onde
électromagnétique a la surface d'un
conducteur

32. Proprigtés et applications du rayonnement
dipolaire électrique.

33. Notion de rayon lumineux. Principe de
Fermat. Conséquences et applications.

34. Application des lois de l'optique a I'étude
d'un instrument d'optique au choix.

35 Obtention d'interférences & deux ondes en
optique_ Notion de cohérence.

36. Interféromeétres a division d’'amplitude.
Applications.

37 Diffraction de Fraunhofer Applications

38. Diffraction par des structures périodiques
dans différents domaines de la physique.

39 Absorption, émission spontanée ou induite
du rayonnement. Coefficients d'Einstein.
Applications.

40, Aspects corpusculaires du rayonnement.
MNotion de photon.

41. Aspects ondulatoires de la matiére. Notion
de fonction d’onde.

42 Exemples de phénoménes quantiques.

43 Confinement de I'électron et quantification
de I'énergie. Exemples.

44 Effet tunnel. Applications.

45, Le noyau - stabilité, énergie. Applications
46. Oscillateurs & deux degrés de liberté en
meécanique classique : modes propres.
Systémes a deux niveaux d'énergie en

physigue quantique. Analogies et différences.

47. La molécule : stabilité, énergie.
Applications.

48. Cohésion de la matiére condensée.

49  Chaine unidimensionnelle infinie
d'oscillateurs harmoniques. Approximation des
milieux continus.

50. Capacités thermigues : description,
interpretations microscopiques.

51. Paramagnétisme, ferromagnétisme -
approximation du champ moyen.

52. Propriétes macroscopigues des corps
ferromagnétiques Applications.

53. Mécanismes de la conduction électrique.
Loi d'Ohm. Effet Hall. Applications.

54. Phénoménes de résonance dans
différents domaines de la physique.

55. Exemples d'effets de non linéarité sur le
comportement d'un oscillateur.
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Premiere année de prépa

I- Les états de la matiére

1. Introduction a la thermodynamicue

Niveaus d'observation de la matiére L'etude an nivean microscopigue est envisagee seulement

(IMUECIosCOpPIUe, MESOSCOPIGUE &t MACTOSCOPIUe) cualitatrvement.

2. Description d'on systeme. En premmere année, on utihsera umquement des systemes fermes.

Systéme ouvert. systéme ferme.

Homogénéité, phases. On donnera pour des exemples trés simples le nombre de variables

Taniables d'état, grandeurs mtensives, grandeurs extensives. necessares pour décrire un systéme ; en particulier il suffit de deux

fonction d'état, equation d'état. variables powr décrire un systeme fermé monophase homogene de
composition fixée au repos. Un tel systéme est dit divariant.

Température absclue et température Celsins. La température sera définie a partir de I'équilibre thermicue. On

Systéme en équilibre macroscopigue global mentionnera quelques thesmometres usuels sans ancun
développement quantitatif.

3. Modele macroscopique du gaz parfat

a. Equation d'état du gaz parfait O présentera wes brievement l'allure des 1sothermes de gaz réels
en coordonnées d'Amagat. Le gaz parfait sera défini comme Linite
du gaz réel et I'on en déduira son équation d'état.

b. Meélange 1déal de gaz parfasts ; pressions partielles. Les mélanges de gaz sont traités en vue du cours de clumie.
4 Fhudes réels et phases condensees. On se confentera d'une bréve présentation.
Fhudes réels : équation d'etat £/ F, I, T)=0. O présentera wn exemple d'équation d'état (celle de Van der

Waals ou une anfre) en montrant les hens entre les termes
correctifs et la nature (attractive ou répulsive) des interactions. Ta
meémetisation de la formule n'est pas exgible.

Dilatation et compressibilité don fhuide. O e bomera 4 définer les ceefficients o et T, on écrua la
différentielle de I7(T, P): dV=1" (odT - 4T dF) ; le ceefficient
est hors programme.

Phases: condensées, Les phases condensses seromt etudiées dans le cadre du modéle

incompressible et indilatable. Quelgues caleuls dordre de grandeur
permettront d'en discuter les hypothéses.

On signalera que dans les conditions de pression régnant dans les
planétes un solide est significativement compressible.

5. Etats d'wn corps pur.

Diagranmme d'état en coordonnees (P, T ;
Point critigque, point triple. Sont exclues |

Diagramme d'état en coordonnées (P, V). - toute émude au voisinage du point critique,
Théoréme des moments dans le cadre de Péquilibre Hguide-vapenr. |- les propriétés du fluide supercritique.

II - Evolutions d'un systéme fermé

1. Definttions

Transformations élémentaires
Transformations fintes. chenuns, cyeles

2 Echanges énergéticues On réservera la notation d pour les grandeurs élémentaires qui sont
des differentielles exactes et & pour les autres quantités
elémentaires.

Les notations A et AQ sont rigourensement proscrites.
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4. Travail des forces de pression (ou ransfem mecamique). Les priissances PouIront 78 otes:s |

Puissanse mecanique. .

Transformations isobares, monobares et isochores. Ferd
(O calonlers M pour guelques wansformations classiques du
ZAZ pariait.

[br. Tramsfert thermiique. Puissance thermique. Moton d'sdisbaticite. |Pouwr preciser certaimes caractenistiques des wansferts thermigues
Sources de chalenr, transformations isohemes st monothenme:.  |(durss, sens de I'échanze) on infrodnira, sans citer 1a Iod de Fourier,
11 nodon de resistnce tenvdque. On simaler que ce concep
m'est valable gulen regime permanent

[T Eilan d'enerzie.
1. Prermsr princips
Principe dequivalence ou de conservation. hcmmma@ehm&mlﬁeepm}eamm denergs
Enerzie tomle. snergie inferre. energie alpehriquemens requs par e systéms, sera claiement

Uu:bjacuimajarurdappu'me muos enciaats 4 évaluer le
transfert termique lors dime evolnton non adisbatiogne en
utilizant e praniier principe.
Ouﬂmalaal'anmdupu‘amerpnnﬂpedmle cas gensral

£ sant infervendr I mmma@mw
alMTes qUe CelT [E»ﬁ:re:.prssanmfs (Dnna‘ul;uerapa:.lx
dJ.EE"u]hequ'llpmn' avair 3 distingner [énerris cindtigue
miacroscopique de I'énergie e )

Cu decrira lenperisnce de Joale-Mimver

1. Fonction d'stat energie inferne L7

Capacite thenmigue 8 vohme constant La capacite thenmigue Cir sera definia conmme 1 darives partielle
. de ['énsrgie inteme par rappart 2 13 temperanTs.
Energie infeme dim gaz parfait. (Premisre loi de Joule) La premiars loi de Joule sera sdmise en smendant d'Sme justifiée en

dervaéme anmée

L'enernple de Ménergie mteme dun gar parfui monostommique
pennesa de donner une mieTpretaton micrescopique de l'energsie
ierne. Dans le cxs des gaz parfaits non monoatoniiques, it
developpement sur la capacse Cw esthors progranme ; oo
sg:ﬂkmcepmiﬂqlnmmmdzpmimzmﬂ dala
, ) rElpETIITE.

Energie infeme dim gaz reel. L'enprassion de V'énergie mreme d'n gaz rés] daps ke modele
chiisd (Wan der Wials ou mure) sera donmeée sAns que 53
mEmoTisation ne soit exigible.

Enersie inems dime phese condensée dans ke modile 1 ='azit d'wiliser la relation 407=C; T} dI daus le cas ou l'oa pew

meonipressible et indilatable confiondre Cp et Cu.

3. Fonction d'etat enthalpie H

Capacite fienmigue 8 presslon JonstantE La capacite thenwigue Ly sera definie comime In derives partielle
da lenthalpie par rappart 3 |a temperatre.

Enthalpie dim zaz parfait (seconde lod de Toule) La secoads Lol de Foale et une comsequence de la premiée loi de

_ Ju:].e.laqu&ll.eaa[hﬁse.
Enthalpie dime phase condensee dans ls modale moompressible et |05 g.td‘u.uhserlare]aumsppm._bae dHT[] dL'= CyT) dT dans le
mdilzmble cas ou l'on pet confondre Cp et Co et 5l la vanation de pression

reste modsree
Enrhalpis da changement d &t din coops par 4 pression st (O atablira ke Liem svec Venthialpie de réaction inmrodiise dams le
tespeiranre fidss, covrs de chirmie.

O siznalera la:ecsared‘moimeune&m’blem;glam
poTr decrite Je systime | e poi sera developps en denddne s,

4 Applications dn prenyier principe
- Detente de Joule Gay-Tussac Dies elements de calonmeimie seront donnes en TRV pradgques.
- Bilans émergetiques lors des mransitions de phase.
IV - Bilan d'entropie

[ Second prindpe | principe devohmon

Fonction J'etar endopie 5. Oumﬂqmqlnhlmamﬂanen&md‘mmpﬂﬁpem
Enncpleueaeeurupq.eemmgee Seaie - 45= 85 + 85
Tramsformistions réversibles ot rraversibles (O distingvera La reversibilise

Imécaniqrs (ApOreimation
raisormable en M'absence de froctements solides) de la réversibilise
thermtoque (mpossible a aremdre).
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Tramsformanons monothermes (ou isothermes) dm systeme fenme

Une fransfonmation reversible 2 une daree mfmss (condition
nécessaite mais non suffisante de réversibilieg). Om aviters
d‘uuhﬂ}equlj.ﬁcaufqmﬂmuquemﬂ;kcasmmsum
ferma, lenropie schangaa ast e quodienr dn ransfern thenmigua
par La temmérarure de Imisrfacs.

La mnillité de Nemiropie créée est le crifére de réversibilise.

1. [dendte thermndynanique fondarmentals

Felatton ewtre U, 5 ot les anires srandsurs extensives

Idemtira thenmodyrantoque dans le cas dum systéne dvariaes: -
dL = TdS - PV

Diefinificms thenmodyrsmiques de ks reperanre & de 1a pression

Fepresentzion endelpigue (dF = TdS + FaP ) de [identre
thenmodynamique.

Pour 1= systerne 3 legulibre, Jes relations ente grandess
themodynamiogues pemvent fouses ére daduites de celle relisnt
T'énsrgie reme. T'enmopie &t kes auires Erandeurs extensives. Ceme
prnpnamstmpl.eummde:.l'et}pnﬂupes En premiére
ammaa, cepmampl:enesemdnﬁlﬂppe que dans le cas du systame
divarisnt defini a Ualines saivant.

O insistera sur les condittons restreinses de la validie de cene
identité (svatime fermné homogéns da compositon fivee) par
comparaison aver Nilisation dn premar princips.

Motion de grandenr mfensive comuznes 3 Tne T
Ia ot Toppose de La pression sout definis couume les
derivees parielles de 1a fonction 175, FI. )

Dour 1a pression et 1a tenipersture, lidentize erre los defimiticns
thenmodynarnigues et celles witlisees jusque 1a seront sintplement
affinnees

Catte evpreszsion decoule sirmplemers: da la définition de
Tleathalpie gue lon emvisaze ol conene vne fonction de Setda P
Om semcibilisers les emdianss su choix crecial des vaziables.

O indiguera que s 1s composition et pas e ou que e
systéme nest pas fermé i faut faire intervenir danires Erandeurs
entensives : les quantites de matiers dos comstmarts, doot les

1mablesmme:mnpmmesmh§pﬂmﬁ.’l chinmiques,
Ce paint ne sera développs gu'en dewdéme anmée.

3. Applications du second principe.

- Eptropie dune phase condenses dans le models indilatable et
inc 3

- Bilan emmopimue lars dim changement d'étar isohare tsatherme et
reversible dum corps pur.

4. Machines themiques

Apphication du premier et din dewteme poncipe st machines
themmignes Cycliques monotherres et dithenmes.
Dlescription de cytles themmodynamuques de Sudes.

U monTers guiun oycle menodenne west jamals moter.

En exercice, en premiére smnes, on se limiters sux cvcles de gaz
parfaits. On ermvisazers en cours 1m cyvecle svec chansements detat

deuxieme année : PCSI et en gros PTSI et en gros MPSI
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FROGRAMME

COMMENTAIRES

1. D gaz parfait moncatomigque aux fluides réels et aux phases
condensées

L'etude du gaz parfut sert a introduire le vocabulaire de la thermody-
namicue sans formalisme excessif: systéme homogéne, pression,
tenpéranire, squilibre thermodynamicue, variable extensive, variable
mtensive, équation d'état, fonction d'état.

Un des objectifs du programme est de faire apparaitre ce qui est parii-
culier au gaz parfait monoatomigque, ce qui est généralisable au gaz
parfait et ce gui est généralisable aux fluides réels.

Description des caractéres généraux de la distribution des vitesses
moléculaires (homogénsitd, 1sotropie, vitesse quadratique moyenne).

La loi de distribution des vitesses, la théorie des capacités thermiques
(thécréme déqmipartition) etle théoréme duvinel sont hors programme.

Definifion cinéticue de 1a température, de la pression. Relation entre
pression et vitesse quadiatique moyenmne.

On adopte un modéle elémentaire o les particules onf toutes la mé-
me vitesse en norme et ne se déplacent que dans les deux sens de trois
directions orthogenales privilégiées. On admet la validité de l'expres-
sion de la pression, sousreserve de remplacer la vitesse des particules
par la vitesse quadratique moyenne,

ﬁquat[cm d'état du gaz parfait.

Energie inteme. Capacité thermigue & volume constant.
Expressions de 'énergie interne du gaz parfait moncatomique, puis
du gaz parfait non monoatomigue.

O indique que pour un gaz parfait non monoatemicgue Cy dépend de
la température ; dans le cas du gaz parfait diatomique, on présente la
courbe Cvi(T) mais avcune théone a ce sujet ne figure auprogramme.

MNotions sommaires sur les finides réels.

On affirme 'équation d'état et lexpression de l'énergie interne pour 1
gazréel dans le modele de Van der Waals et on dégage la sigmification
physique des termes correctifs. La mémorisation des formules
comrespondantes n'est pas exigible.

Notion de dilatation et notion de compressibilité d'un fluide.

On se borne a defimir les coefficients a ety ; le coefficient f est hors
programime. Tintilisation des ceefficients o et yrenlisison avec I'équa-
tion d'état est hors programme en prenuére année.

Modele dune phase condensée meompressible et mdilatable : énergie
interne.

11 s'agit simplement dwtiliser la relation approchée dU=Cx (T dT.

2.Eléments de statigue des fluides dans le champ de pesanteur

O se lumite au cas du champ de pesanteny vniforme. La relation
genérale faisant infervenir le gradient du champ de pression est hors
T O SrAINE E11 PreSre amde.

Relation dp/dz=- pg. Applications au cas d'on fluide meompressible
et homogene et au cas de l'atmospheére 1sotherme dans le modzle du)

gaz parfait.

L'étude de I'atmosphére isotherme permet de fare apparaitie le 1éle
de b T. Par alleuss cette étude permet de justifier par un calenl d'ordre
de grandeur que la pression dans un gaz soif en général considérée
comme uniforme en thermodynamigque.

La tension superficielle est hors programme.

L'étude des rotations des corps flottants (roulis, tangage) est hors
programme.

Poussée d' Archimeéds.
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3. Premier principe. Bilan: d"énergie

Ancune démparche westimposse. Uuut[iecdfmajaresrd‘:pprmdrel
it etdiants A evaluer ba transfert thenmigne lors dume evolubion noo|
adrabatique en whilizant le premuer prncipe. Le prermier principe est
Enomeé dans be cas général faisant infervenir i terme d'énergie ciné
uquenm-:l:mp:que Om e lirnite o cas ot 1a Epammum I'emer-|
g&malmm&mcmmﬁ e souléve pas de dif-|
foulees. Pour les wansferts (ravail, chzlenr) ca adopte les notstions|
W, 8T ar 80 et, mklmﬂ:mtﬁﬂm]!:m—
roms AT7, AH dU etdH. O insiste sur 1a siznification de ces notstions,
Les notanons AW et AQ) souf proscrites.

Premisr principe. Enengie interme.
Tramsferts - mﬂtﬂmﬂ(mcmlﬂnﬂ mavail ; cas partculier
chu ravail des forces de pression.

Enrhalpie ; capacite themmiques & pressicn consmme.

L'enchalpis estulisee povr I'etde de ladésere de Toule-Thomson 21
pour exprimer be transfert thesmique lors de certaines évolutdons,
notarement en chimie.

Enrhaipie du gaz parfait. )
Enthalpie d'une phass condenses dans le modale moompressible etin-
dilatable.

Pour les gaz parfaits, on signale que Cee-Cve = F_ Pour les phases
condensees, ﬂs@:mﬂﬂ&nﬁw]arﬂaummﬂ&ﬂ{—
C(T)dT ; o se lintite mne cas oft oo pent coafoadre C, a0 Cs.

Deterte de Jonba-Gay-Lussac. Datente de Jonle-Ealvin (o Jouls-
Thomson).

(O insiste sur Iixerét de ces detesttes pour L'etnde dos fhrides resls.

4. Denxieme principe. Bilan: d'entropie

Dienmisane pringips. E-'I.'I:IIIIIJ.I:II:ISIE'I.'E!SI.EILE et imeversibles. Foncton
d'écat enTopie Fraopie cese, erTopie echangzse.

L'objectifne se limite pas au czloul de lentropie crese - il comvient]
d'amalyzer ez cavses doraversibilieg.

Idemrirs themodynamique fordamentale pour 1 fuide homogéne
U = TdSpdV' ; definitions themmndynaniiques de la pression et de
s femperatize.

(O e dedudt denrite thermodyramique dH=Td5Vip. L's equiva-
lerce erire les defnitions thempodynannques e les defmtions cmeg-

ques de la pression ot de 1a tenmperanze est smplement affinmee.

Enmmopie du gaz parfait. Lod de Laplace Entropie dime phasa
condenses dans le models moompressible et mdilatable.

Pour les phases condamséss, il Sagit siplement didliser s relation)
approches 45=C, IT'T ; on se limite swx cas o 'on pet confordre
L e

[MJoticms &lamnentaires sur Iinterpramtion stxtistioue de l'entropie -
formmile de Bolmnann.

Orize limite a 'émnde dan systeme 3 den etass. Tovre énsde da 1s ther-|
modymarigue statstgue ast hors progranme. Le Hen avec 1a notion|
' mfionmation manquante (enmopie de Sharmon) est hors progranme.

Trotsiéme principe de la thenmodynamique.

O s contente d'affirmer que l'snropie dum corps por cristallise par-
Eait tend vers zare lorsque |a tremperature thennodynamique tend vers|
ZErD.

5. Machine: thermiquoes

Applicatice du prevter principe ef du devdéne princips s
machines themmigues cyclqne didermes : rendement. efficacies,
theoreme de Camot.

Ot 1'ébade zenérale des divers types de machines dithermes cycli-
quies on ='stache 4 présenter e machine reéslle u chon en msistm|
51z la modelizadon des evolutons, mars cette présentton ne fait ok
ljet de I'acquisition dsnome connaissamee spacifigus Eugbl.&I_amn.L
thode demde da 1a detente de Joule-Thonson peut éme géneralises|
dans un exercice oo un profléme pour émdierime machine o 1e fhi-
deestem aconlemens, mesis auomne connAissance 3 Ce st n'est exig-|
bl : Is fornmilation genérale dss principes de la thermodymigus
pour de tels systemes est hors-programme.

. Etude descriptive du corps pur diphasé en équilibre

Diiazramme (p, T), point miple. poine crifique. Erfhalpie et enropie
de chanzement d'etat.

En premtiérs arnée I'approche est descrptive et 1a formmile de Cla-|
pevion esthors progranme. 1'emde sera completas en deygéme an-|
née PC (condidon d'sguilibre, fommnde de Clapeyron). On s lmite
s changements detar solide-lgude-zaz. Le disgramime (T.5) est]
hors-progranmme

Cas de léquilibes Hoguide-vapeir diagramme (pr) (dit de Clapeyron),
itre e vapenr, bilans dendralpie ot £ enropie pour o systéme
diphase.

1 5"azit sendement d'exploiter sur des exeniples les expressions de £

e AS d'une part pour le mélange diphasé = lone dunpalisr otheme
admwpﬂrlehqmdedan;lemdﬁed‘lmphm condenses
imeonmpressible et indilatable. I'émde des capacites theniquas Ja

des courbes de chanzerment d'étar ext hors programmes.
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Programmes d'agrégation

Annexes supplémentaires au programme de I'agrégation:

«E - Physique statistique ; thermodynamique.
I- Postulats statistiques. fthhmsmusuqm.
- Sysiéme en éguilibre avec un thermostat ; ens
semble canonique ; fonction de partition ; fm.‘:-
tions thermodynamigues.
- Application au gaz parfmtclamqun mu‘npns
du gaz parfait.

- Ensemble canonique généralisé ; pumneldu—
migue®,
- Statistiques quantiques. Applications au gaz
parfait d'¢lectrons, au rayonnement, aux vibra-
tions dans les solides. Cundmsatim de Bose ;
exemples®,
- Fluctuations statistiques. -
11 - Fonctions thermodynamiques, -

- Définitions, propriétés, variables :Imnud:r~
namiques, ransformations de Legendre,
- Potentiels thermodynamiques et conditions

déquilibre,

= Transitions de phase de premire espice ; no-
tions sur les trnsitions d'ordre supérieur. .
I - Phénoménes de transport. :
Diffusion, viscosité, conductibilité thermique,
conductibilité électrique.
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Formulaire
Premier principe dU = oW +oQ
W = —pdV + Fdl + cdd + edg + EdF + BdM ..

Energie interne et entropie :

dU =TdS — pdV + udN
as=Lav+Lay —Fan
T T T

Euleur TS — pV +uN =U
1

Gibbs Duhem SdT —Vdp + Ndp =0 ou Ud(?j + Vd(?j - Nd(%j =0

Systeme isolé : Energie interne U, variables S,V,N

Reservoir de température : Energie libre de Helmoltz, variables T, V, N
F=FT,V,N)=U-TS
dF =-8dT — pdV + udN

Réservoir de pression : Enthalpie, variables S, p, N
H=U+pV
dH =TdS +Vdp + udN

Réservoir de température et de pression : Energie libre de Gibbs, variables T,p,N
G=U-TS+pV =uN
dG =-SdT +Vdp + udN

Réservoir de température et de 1 : Energie libre de Landau - grand potentiel, variables T,V,u
Q=U-TS—uN =-pV
dQ =—-SdT — pdV — Ndu

coefficient de dilatation isobare o = l a—V
yor ),

. T 1(op

coefficient de dilatation isochore S =—| —
pP\oT ),

. ey 1oV

coefficient de compressibilité isotherme x, = ——| —
Vadp ),

capacité thermique (ou chaleur spécifique) molaire a pression ou volume constante

o)) e
or ), \dT), or), \dT),

Gaz parfait : pV =nRT = Nk,T U =cnRT = cNk,T
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Formulaire

Force généralisde

Déplacement généralisé  Trawvail

Tap. 1.2 — Expression du travail pour divers déplacements et forces généralisées. Les unités et les dimensions

Hydrostatique

Fil tendu

Fil tordu

Surface libre

d'un liquide

Pile

systéme

chimigue

Milieu
diélectrique

Milieu
magnétique

Pression p
Pa = [M][L]7[T]*

Traction F'
N = [M][L][T]*

Couple de moment M
Nm = [M][L]*[T]~*

Tension superficielle o
N/m = [M][T]®

Potentiel électrique ¢
Vo= [M]LF[T]*[A]

Potentiel chimique p

7= ML

Champ électrique E

Volume V —pdV
m* = [LJ?

Longueur { Fdi

1= [

Angle # M dg
Ajre A T dA

m? = [LJ?

Charge q g

¢ = [T][4]

Nombre de molécules N pdN

Moment dipolaire total P EdpP

Vim = MILT]7*A]7Y Cm = [L][T][A]

Champ magnétique B
T = [M][T]7[A]™

sont données en regard des variables

Aimantation totale A BdM
T = L]

TABLE 3.1: Propriétés générales des transformations finies

Systéme | Transformation | AU AS Q W dU | dS | 6Q | oW
, i 0 0 o |oflofo| o] 0
isolé (isentropique)

irréversible >0 0 0 non définis
adiabatique

thermi- | réversible w 0 0 qq | 6W | 0 0 qq

quement | (isentropique)
isolé | adiabatique :

sriévecsibla w >0 0 qq non définis
i ! !
fi\(;f]m;g::bati ue) | & f % / Tas W | s
T * [ /i a| + || rdas| qq
= méme signe 5Q T
isotherme QT TAS
siti irréversible o
o aq #0

thermi- | (non adiabatique) | 3 qq non définis

quement =
isole | monotherme >Q/T | <TAS

; W
réve‘rSIble 0 0 #0 1 é@, 7ds | aq
cyclique avec 5Q T
irréversible W
. i 0 0 =0 non définis
cyclique
gaz réversible 0 Q #0 0 6Q | W +4Q
parfait | isotherme T avec T =0
(section | irréversible W+Q .
424) |tellequery=7; | © | #9 =0 way dGiais

- qq : quelconque c'est-a-dire > 0, < 0 ou = 0 suivant la nature de la transformation

— non définis : les quantités infinitésimales ne sont pas définies pour les transformations
finies irréversibles (voir le tableau 2.24 page 36)

- transformation irréversible monotherme : T est la température de la source

— lorsque le travail reu se traduit par une variation de volume :

!
o W=—[ PdV
® sile trava‘.ﬂ est regu de fagon réversible, Poyy = P
e le travail a toujours le signe de —AV
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Bibliographie

En frangais
grand public :
e Chaleur et Desordre : le second principe de la thermodynamique, Ed. Pour la science / Belin
Le second principe pour le grand public, sans formules.
e [’entropie et tout ¢a, P. Depondt, Cassini Ed. La thermodynamique presque pour grand
public, pas de formules
niveau prépa :
e Thermodynamique, M. Hulin, N. Hulin, M. Vessié¢, Dunod Ed. Treés concis et clair
e Thermodynamique, S. Olivier, H. Gié, Ed. Lavoisier tres adapté au programme de prépa -
bons exos corriges
Introduction a la thermodynamique, C. Lhuillier, J. Rous, Dunod simple et clair, assez bas
niveau
Comprendre la thermodynamique, G. Gonczi, Ellipses, simple et clair
Les Etats de la Matiére, J-M. Di Meglio, Nathan Université. Trés clair et concis

Un peu au dela :
e Thermodynamique, B. Diu, C. Guthmann, D. Lederer, B. Roulet, Hermann Ed. Comme le
Callen, introduction du postulat plutét que des principes
e Lecgons de thermodynamique, B. Latour, Ed. Ellipses plutot des commentaires sur des sujets
qu'un cours structureé.
e Du Microscopique au Macroscopique - R. Balian, Ellipses Assez formel et trés poussé.

En anglais
grand public :
e Thermal Physics, J.C.Lee, World Scientific La physique statistique avec les mains
niveau prepa:
e Concepts in thermal physics, S.J. Blundell & K.M.Blundell, Oxford Univ. Approche simple,
peu de formalisme, mais profonde, trés pédagogique, et trés bonnes illustrations
e Thermal Physics, C. Kittel, Freeman Ed. Trés (trop) simple et tres physique
e Thermodynamics and introduction to thermostatics, H. B. Callen, Wiley & Sons Ed. Tres
profond et pourtant lisible, développe l'approche des postulats
e Thermodynamics and statistical mechanics, Greiner, Neise, Stocker, Springer Ed. synthétique
et clair
Un peu au dela:
e Fundamentals of statistical and thermal physics, F.Reif, McGraw-Hill Ed. La physique
statistique et surtout les phénomeénes de diffusion et de transport
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Index

Index

B

Bernouilli (relation) - 79

C

capacité thermique - 34

capacité thermique (mesure) - 35
chaleur (Equation) - 129

chaleur latente - 116

Clapeyron (1ere relation) - 117
Clapeyron (2eme relation) - 118
coefficients thermiques et thermoélastiques - 33
compressibilité isotherme - 34
conductivité thermique (mesure) - 130
conservation de 1'énergie - 12
cryogénie - 139

cryogéniques (fluides) - 142

cryostat a dilution - 145

Cycle Air Diesel - 59

Cycle de Beau de Rochas ou d'Otto - 58
Cycle de Carnot - 51

Cycle de Lenoir - 58

Cycle de Stirling - 57

cycles diphasiques - 60

D

démon de Maxwell - 45

Désaimantation adiabatique - 147
Détente isotherme - 93

Détente adiabatique d’un gaz parfait - 47
Détente de Joule Gay-Lussac - 91
Détente de Joule-Kelvin - 94

Détente de Joule-Thomson - 94

Détente isotherme d’un gaz parfait - 47
diagrammes - 9

Différentielle - 16

Diffusion (Equation) - 127

dilatation isobare - 33

dilatation isochore - 33

dilution (cryostat) - 146

Distribution de Maxwell-Boltzmann - 75

E

eau- 113

¢ébullition - 113

Ehrenfest (classification) - 118
Electromagnétisme - 149

énergie interne U - 12

énergie libre de Gibbs G - 67

énergie libre de Helmoltz F - 64

énergie libre de Landau Q2 :grand Potentiel - 68
enthalpie H - 66

163

enthalpie libre de Gibbs G - 67

entropie - 18

entropie (physique statistique) - 27

Entropie d'un gaz parfait - 82

équation fondamentale - 22

Equilibres d’un corps pur sous plusieurs phases - 107
équipartition de I'énergie (théoréme) - 76

Euler (équation) - 37

extensive * 8

F

Fick (loi) - 126
fleche du temps - 44
fluides réels - 85
fonctions d'état - 8
Force de Debye - 89
Force de Keesom - 89
Force de London - 89
Fourier (loi) - 129

G

gaz parfait - 73
gaz parfait

entropie - 82
gaz parfait (énergie interne) - 80
gaz parfaits (loi) - 78
Gibbs (regle) - 115
Gibbs-Duhem (équation) - 37

H

hélium - 143

information (théorie) - 29
Instabilités - 102
intensive - 8

isolants - 135

L

Landau (développement) - 120
LeChatelier-Braun (principe) - 103
Libre parcours moyen - 125

limite thermodynamique - 8
Liquéfaction - 97

liquides - 98

Loi de Dalton - 79
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Index

M

Machines thermiques - 49
Maxwell (construction) - 105
Maxwell (relations) - 69

Mayer (relation) - 81

métaux - 135

mort thermique de 1’Univers - 47

N

Nernst (postulat) - 140
Newton (loi) - 131

o

Ohm (Loi) - 128
Onsager (théoreme) - 132

P

parameétre d'ordre - 119

parametre d'ordre (généralisation) - 121
parois - 9

Peltier (effet) - 136

Phénomenes critiques - 119

Planck (postulat) - 140

point triple - 110

Pomeranchuk (effet) - 147
pompes a chaleur - 55

Pompes thermiques - 61

potentiel chimique p - 26

Potentiel de Lennard-Jonnes - 90
Potentiels Thermodynamiques - 63
Premier principe - 15

pression - 25

pression de vapeur saturante - 110
principe (premier) - 15

principe (second) - 18

principe (troisieme) - 140

Principe zéro - 30

Q

quasi statique - 43
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R

réaction chimique (coexistence) - 115
réfrigérateur (fonctionnement) - 60
réfrigérateur a dilution. - 145
réfrigérateurs - 55

Réversibilité - 42

S

Second principe - 18
Section efficace - 125
Seebeck (effet) - 134

Simon (postulat) - 140
Stefan-Boltzmann (loi) - 150
surchauffe - 106

Surfusion - 106
sursaturation -+ 106

T

température - 25

température (mesure) - 30

températures (basses) - 139

Temps de parcours moyen - 124

thermocouples - 135

thermoélectriques (effets) - 131

thermométres - 30

Thomson (effet) - 137

Thomson (relation) - 136

transformations - 9

transformations de Legendre - 65
Legendre (transformations) - 65

transitions de phase (classification) - 118

travail - 12

Troisiéme Principe - 140

Vv

van der Waals (équation) - 91
Viriel (développement) - 87
Viscosité - 130

Z

zéro (principe) - 30



