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Tout mathématicien sait bien qu'il est impossible de comprendre un cours de
thermodynamique.
Arnold

Comprendre les concepts de thermodynamique est vital pour le future de I'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 deés aujourd’hui.

S.J. Blundell
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Introduction

\Commentaire absent du poly des éleves

Exercice : quelle est I’énergie cinétique contenue dans une piscine d’eau ?

Calculons I’énergie contenue dans une mole de gaz, de I’hélium par exemple, a température
ambiante. Chaque molécule a une énergie cinétique de 3/2 kgT (théoréme d’équipartition)
d’ou une énergie totale

Eo = % N, kgT =3600 1]

L’eau a une capacité thermique (énergie a fournir pour I’¢élever de 1°) 6 fois plus élevée que
I’hélium, donc on attend en gros qu’une mole d’eau contienne 6 fois plus d’énergie, donc en
gros 20 000 J. Sachant qu’un kW.h vaut 1000*3600 J, cela revient donc a 0.005 kW.h. Une
mole d’eau pese 18g donc 1 litre d’eau contient une énergie cinétique totale de
0.005*1000/18=0.2 kW.h. Une piscine de 25m de long, 10m de large, 2m de haut contient
25%10*2*1000 litres soit 100 000 kW.h (on consomme typiquement xx kW.h sur une facture
EDF par mois).

La matiere liquide et gazeuse autour de nous contient donc une immense quantité d’énergie
thermique. Pourquoi n’utilise-t-on pas cette ¢énergie? C’est tout 1’objet de Ia
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 1’énergie utile de ce desordre car on ne sait pas transformer le
desordre en ordre. C’est dii a I’irréversibilit¢ de la pluspart des phénomeénes qui nous
entourent : un glagon qui fond dans ’eau, la diffusion d’encre dans un verre d’eau, etc.
L’irréversibilité peut étre définie de facon tres pratique par le principe de la vidéo : si on filme
un phénomene, et qu’en passant le film a I’envers, le phénomene 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 D’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 : 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 systéeme formé d’un grand nombre de
particules d’évoluer de I’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 phénomeénes
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
enticrement son équilibre. Le but de la thermodynamique est alors de décrire quel état
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d’équilibre atteint ce systeme 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 a 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
systeme et comment il interagit avec I’environnement extérieur.

A. La limite thermodynamique

La thermodynamique classique est 1’étude des propriétés macroscopiques d’un systeme (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.

Commentaire absent du poly des éleves

Exemple : un gaz 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 I’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.

La théorie cinétique des gaz consiste, elle, a décrire les propriétés d’un gaz en considérant les
distributions de probabilités associées aux mouvements individuels des molécules. C’est donc
une approche qui vise cette fois a comprendre les propriétés macroscopiques
thermodynamiques a partir d’un point de vue microscopique. Mais elle n’intégre pas les lois
quantiques.

La physique statistique part elle aussi du comportement individuel des atomes et molécules et
utilise des outils statistiques et quantiques pour remonter aux propriétés macroscopiques.

B. Equilibre thermique et fonctions d'état

Un systetme 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 ’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).
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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 considere deux sous-systémes:

» une grandeur extensive est telle que sa valeur pour le systéme total est la somme de
ses valeurs pour chaque sous-systtme (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...).

Commentaire absent du poly des éleves

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.

exo : dans quel cas a-t-on le droit de supposer que I’énergie interne est extensive ?

si la taille des sous-systémes est bien plus grande que la distance typique sur laquelle agit
I’énergie potentielle d’interaction. Ce sera toujours le cas dans la suite, car les interactions
jouent sur des distances nanométriques en général (coulomb, dipolaire, covalence, ...).

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 :

- 1solé : il n’y a pas de transfert vers 1’extérieur, ni d’énergie, ni de volume, ni de
particules (maticre)

- mécaniquement isol¢ : ni échange de maticre, ni échange d’énergie mécanique

- thermiquement isolé¢: ni échange de matiére, 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 matic¢re, 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 I’échange thermique

13
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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 Pression
Diagramme d’Amagat (*) Pression Pression »x Volume
Diagramme entropique (*) Entropie Température
Diagramme de compressibilité (*) Pression Facteur de compressibilité
Diagramme de Mollier Entropie Enthalpie
Diagramme polytropique Entropie In (Température)
Diagramme des frigoristes Enthalpie In (Pression)
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II. Les principes
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A. Le premier principe

1. L’énergie interne U

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

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 systeme. Son origine peut étre :

- D’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...

- I’énergie de masse des particules (mc?)

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

e [’énergie macroscopique : c’est I’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 ¢liminer 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 1’énergie potentielle des particules individuelles. Cependant, si le systeme 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 :

_ M M
Ew = E_ + Epot + U
et on appelle U I’énergie interne. Par contre, si, a 1’échelle du systéme, la force peut varier

significativement, alors il faudra I’intégrer dans I’énergie interne et son calcul.

Commentaire absent du poly des éleves
Exple : dire si la gravité terrestre doit étre intégrée a I’énergie interne dans les cas suivants :

- I’atmosphére : oui car elle varie d’un point a 1’autre de 1’atmospheére significativement.
- un moteur : non car elle agit identiquement en tout point du moteur. On peut 1’oublier.

2. 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
systeme et négativement s’il est cédé. Pour un travail infinitésimal, on emploiera la notation
OW (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).
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Travail mécanique

Commentaire absent du poly des éleves

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 ¢lémentaire dr du point d’application A de la

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

oW =F.dr
h A b
AN
") F
)
) A F x
" L 3 -l o

Travail mécanique des forces extérieures de pression

Commentaire absent du poly des éleves

On considere un gaz contenu dans un récipient. La variation du volume occupé par le gaz est
dV = —S AB si le piston passe de A a B (S représente la surface du piston). Le travail des
forces de pression regu par le systeme gaz + piston est SW = F AB. En écrivant que pex= F/S,
on obtient :

oW =— pextdv

E A

Commentaire absent du poly des éleves

Cette formule algébrique indique que pour une compression (dV < 0) le gaz recoit du travail
tandis qu’il en céde au milieu extérieur lors d’une détente (dV > 0). Cette formule est tres
générale et ne suppose rien sur la réversibilité de la transformation.

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 3W et on écrira :

oW =—p dV

C'est notamment le cas lors d’une transformation réversible ou d’une transformation
quasistatique. L’avantage de la formule (1.8) est que I’on peut alors exprimer p a 1’aide de
I’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 Sila pression interne p est constante (transformation isobare), le travail échangé sera :
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W =-— p(vf _Vi)
e Si la pression externe pey est constante (transformation monobare), le travail échangé
sera: W = _pext(vf _Vi)

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’¢tude du circuit décrit sur la figure montre que I’énergie regue par le systeme AB entre les
instants t et t + dt est :

SW =U ,_ (b)i(t)dt

Svstéme

Autres formes de travail

De maniere générale, dans le cas de transformations suffisamment lentes pour étre au
minimum quasi statiques, un travail élémentaire dW 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 ==£YdX

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 SW
gravité poids mg (N) hauteur h (m) mg dh
hydrostatique pression p (Pa) volume V (m°) -pdV
fil tendu traction F (N) longueur I (m) F dl
fil tordu couple de moment M (Nm) angle 0 M do
Surfa(l:_e |ibre d'un tension superficielle ¢ (N/m) aire A (m?) c dA
iquide
pile potentiel électrique @ (V) charge q (C) ¢ dq
systeme chimique potentiel chimique p (J) nombre de molécules N pdN
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milieu . . moment dipolaire total P
diélectrique champ ¢électrique E (V/m) (Crm) E dP
milieu ” . .
magnétique champ magnétique B (T) aimantation totale M (J/T) | BdM

Dans la plus part des cas qui suivront, on ne s’intéressera qu’a I’énergie interne U, en se
placant 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.

3. Premier principe : la conservation de ’énergie

Commentaire absent du poly des éleves

La description de I'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.

Le premier principe s’énonce en général comme suit:

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

dU =W +XQ

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 +Q

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

dU +dE" +dEY =W+ ou AU +AEY +AEY =W +Q

<\ M r . r . res s r
Ou E" est I’énergie mécanique déja évoquée.

Commentaire absent du poly des éleves

Proposons une démarche paralléle a partir de 1’énoncé de ces principes, via énoncé de
postulats : peut-&tre plus abstraits mais plus généraux et dont découlent directement ou
indirectement les principes de la thermodynamique. Nous considérons un systéme
thermodynamique macroscopique. L’idée de la thermodynamique est d’éviter de intéresse
pour I’instant aux aspects microscopiques du systemes et les lois quantiques qui régissent les
atomes qui le composent, mais au contraire de se focaliser sur des grandeurs macroscopiques
qui vont permettre de décrire entierement 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.
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C’est en introduisant 1’entropie et les postulats de base ou bien les deux principes qu’on va
pouvoir répondre a cette question.

Le premier postulat définit 1’équilibre thermodynamique en introduisant 1’énergie interne U :

Postulat I

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

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

Commentaire absent du poly des éleves

Ce postulat montre mieux que le premier principe quelle est la démarche de base de la
thermodynamique classique : s’occuper d’états définis par des variables bien choisies, sans se
soucier de ’origine passée qui a mené a ces €tats, 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
systtme qu’on ¢tudie et la facon dont il est séparé du reste de ['univers lors des
transformations qu’il subira et qu’on étudiera.

Le postulat I permet alors de définir ce qu’on appellera le flux de chaleur 6Q qui passe dans
un systéme fermé, c’est a dire sans échange de matic¢re, comme

8 =dU — W

ou dU est la différence d’énergie entre €tat 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 plut6t que d’énoncer a
priori dU =W +XQ

On retrouve bien la premiere loi dans sa formulation traditionnelle.

4. Différentielles exactes ou non

Commentaire absent du poly des éleves
On voit dans ce premier principe qu’il apparait des notations différentes pour dU et SW et 5Q.
On a méme dans énoncé du premier principe « dU est une différentielle exacte ». Pourquoi ?

Différence mathématique entre df et Jf :

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

avec oA = Z—B (car d’apres le théoréme de Schwarz on a alors A= 2—f; B= %) Sionn’a pas
X X

cette propriété, la différentielle n’est pas exacte. Par exemple, df=ydx n’est pas une
différentielle exacte, alors que df=ydx+xdy I’est.
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Dans le cas du premier principe, SW=-pdV n’est pas une différentielle, car il n’existe pas de
fonction W telle que sa différentielle soit -pdV+0*dp.

Commentaire absent du poly des éleves

En effet, on aurait sinon ﬂ =—p et ﬂ =0 donc f =—pV +g(P)
oV oP

?—on implique alors que f ne dépende que de V, ce qui est incompatible avec

f=—pV+g(P)

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

Différence physique entre A et dA

Commentaire absent du poly des éleves

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 ne dépend pas du chemin choisi. Le
premier principe de la thermodynamique indique dU =6W + K : 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 ’autre. Au contraire, W et dQ dépendent tous deux
du type de transformation. Par exemple, considérons un gaz parfait a la température T) et le
volume V; (point A). On peut le chauffer et I’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 puis par détente DB. Au cours de cette transformation, le travail
fourni correspond a 1’aire sous ACB ou sous ADB respectivement. Il 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, 1’énergie interne qui ne dépend dans un gaz parfait que de la température, donc du
produit PV, est bien indépendant du chemin choisi.

L'expérience de Joule :
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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
I'eau. On travaille ici & pression et nombre de moles constants. Puis dans une autre expérience
sur le méme systeme (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, a savoir
une ¢lévation de la température. Cela lui permet d'établir une correspondance entre 1'échelle
de chaleur (a I'époque le Calorie) et I'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 I'eau. Elle démontre que chaleur et travail sont tous deux des transferts
d'énergie.
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P
s1ajaw

RN
Le dispositif expérimental utilisé en réalité

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

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 €levée, mais on peut provoquer I’inverse également (frigo).

Commentaire absent du poly des éléves

C’est le vocabulaire employé¢ qui est malheureux et induit en erreur, car on dit qu’un corps est
plus chaud que ’autre, alors qu’il ne contient pas plus de chaleur. En thermodynamique, il
faudrait plutdt dire que sa température est plus ¢levée. En effet, un objet ne contient pas de
chaleur, en tant que telle (contrairement a 1’idée initiale du calorique de Carnot). Si on
considere par exemple ses mains froides I’hiver, on peut les chauffer en les approchant d’un
corps chaud (un feu), ou en les frottant. On finit dans les deux cas avec la méme situation, des
mains de température plus €levée, mais dans un cas on leur a transféré de la chaleur, dans
I’autre du travail. La situation finale ne permet pas de distinguer entre les deux apports
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d’énergie, et les mains a I’arrivée ne contiennent pas plus de chaleur. Il ne faut pas confondre
chaleur et température.

Le travail est également un transfert d’énergie, mais li¢ 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 & 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
I’énergie cinétique de cette assemblée de particule. Par contre, si leur mouvement est
completement 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.

Commentaire absent du poly des éléeves

The principle qualitative difference between work and
heat is very simply explained in the microscopic picture. According to that picture, heat
is energy which is statistically distributed over all particles. For instance, let us consider
some particles with parallel (ordered) momenta which move in one direction. The kinetic
energy of these particles can be completely regained at any moment and can be converted
into other forms of energy, e.g., by decelerating the particles through a force. However,
if the particles move in a completely disordered and statistical manner, it is obviously
not possible to extract all the kinetic energy by a simple device. For instance if one ex-
erts a force on the particles, like in Figure 1.6a, some particles would be decelerated and
others would be accelerated, so that one cannot extract the total kinetic energy from the
system.

It is therefore considerably simpler to change work into heat, which practically always
happens by itself than to gain utilizable work from heat (here one always needs a thermo-
dynamic engine). Here again the exceedingly large number of particles in macroscopic

6. Exercices sur le premier principe

On va considérer des transformations pour un gaz parfait monoatomique, caractérisé par les
lois suivantes qu’on démontrera plus loin :

pvV. = nRT U :%nRT

ouU oH
Cy :(G_ij C, =(E]P y=Cp/C, Cp-C, =nR
du =C,dT
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Détente isotherme d’un gaz parfait

Calculer la chaleur regue par un gaz parfait lors d'une transformation isotherme réversible.

Commentaire absent du poly des éleves

Supposons qu’un gaz parfait subisse un transformation isotherme réversible, c'est-a-dire a
. . . 3
température constante. Or ici, U ne dépend que de T car U =5nRT donc au cours de la

transformation, AU =0. D’ou d’aprés le premier principe oW =—-3Q. La transformation
étant réversible, on peut utiliser W = —pdV d’ou

AQ=I®=_IM=+IPdV=L\Tzn\;ﬂdV=nRTln\\$—j

Lors d’une expansion, V,>V; donc AQ>0 : il y a de la chaleur absorbée par le gaz.

Détente adiabatique d’un gaz parfait

Calculer la relation entre pression, volume et y lors d'une expansion adiabatique d'un gaz
parfait.

Commentaire absent du poly des éleves
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) : 6Q=0. D’ou cette fois

dU = oW = —pdV :-”\';;Tdv

On chercher cette fois une loi liant p et V dans cette transformation. On va utiliser le fait que
du =C,dT d’ou

Coar =K gy
\
CV d_T = _an_V
T \Y
C—VlnT—zz—an—2
nR T, \A

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

y=C,/C, =(C, +NR)/C, =1+nR/C, d’on
T \Y T \Y

Lln—Z:—ln—2 ou encore In—==(1-y)In—=

y—1 T Vi T 1

T =V &7 *cste

TV ™) =cste ce qui équivaut, en utilisant pV~T, a
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pV’” =cste

La différence entre une expansion 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.

pressure

[* e Ea— p1v1

p"-IT= constant (for v = 1.667)

_-pV = constant
~

V; volume  V,

B. L’entropie et le second principe

1. Le second principe a partir des postulats

Le premier principe est apparu comme une nécessité pour expliquer en particulier les
phénomenes 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 systeme (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 Ftc...

Ces effets ne sont pas décrits par le premier principe, d’ou 1’apparition d’un second principe,
et au préalable d’une nouvelle quantité, I’entropie. La encore, comme pour le premier
principe, on peut soit énonce le second principe, soit procéder a partir de postulats plus
formels mais plus complets.

Si on suit la démarche des postulats, on énonce alors les postulats suivants :
Postulat 11 : on peut définir pour tout état d’équilibre d’un systéme une fonction S, 1’entropie,

qui dépend des paramétres extensifs du systéme, telle que, en 1’absence de toute contrainte
interne, les parameétres extensifs prennent les valeurs qui maximisent 1’entropie.
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Postulat 11l : I’entropie d’un systéme composé de plusieurs sous-systémes est additive,
continue, différentiable, et croit avec 1’énergie. Autrement dit :

Il existe une fonction S appelée entropie telle que
S=SU.,V,N, X))
S(AU,AV,AN,AX,)=AS(U,V,N, X))

(é) >0
oJ V.NLX;

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=UGSV,N,X,)

Pour résumer, les trois postulats permettent finalement de définir deux quantités, 1’énergie et
I’entropie, fonctions des variables extensives suivantes :

S=SU.,V,N,X,)

U=U(,V,N,X,)

Cette derniére équation constitue I’équation fondamentale de la thermodynamique

Commentaire absent du poly des éleves

Voila comment on procédera maintenant dans la pratique : on considerera en général des
systemes 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
systeme.

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

Postulat 1V : I’entropie de tout systéme tend vers zéro si (a%s )V i 0

Ce postulat signifie qu’a température nulle, I’entropie est nulle. C’est en fait la 3¢me loi de la
thermodynamique (loi de Nernst). Nous y reviendrons plus tard.

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 sar.

2. Le second principe « traditionnel »
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 la notion d’entropie ainsi :
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Second principe pour un systeme non isolé : il existe une quantit¢ S appelée entropie,
extensive et non conservative, telle que sa variation peut s’écrire pour un systéme quelconque,
1solé ou pas, entre deux temps t; et t; :

AS = Séchangé + Scréé

te
S 28]

échangé —
4 T

Sy 20

cré

Le terme échangé correspond au flux de chaleur entre une source extérieure a la température
Text €t le systeme. Tex définit ici la température thermodynamique. Le terme S.¢s correspond
aux processus qui ont lieu au sein du systeme. On peut énoncer de facon équivalente
lI'inégalité de Clausius :

ty Q
AS > tj T

et il y a égalité si la transformation est réversible.

Pour un systéeme isolé, le terme échangé est nul, car il n’y a pas de flux de chaleur extérieur.
Le terme S, 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,
I’entropie croit c’est a dire dS>0.

3. 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.

Commentaire absent du poly des éleves

Considérons par exemple un systéme thermodynamique constitu¢ de N molécules identiques
dont chacune ne possede que deux états possibles, notés (1) et (2). La donnée de cet €tat pour
toutes les molécules caractérise le systeme a 1’échelle microscopique. On parle alors de
microétat. A 1’¢échelle macroscopique, on ne peut pas distinguer les molécules
individuellement. Seuls sont accessibles les nombres N; et N, de molécules dans les états (1)
et (2). La connaissance de N; (et N, = N — N) caractérise un macroétat du systéme.

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 systéeme explore aléatoirement et trés fréquemment
tous ses microétats. Une mesure macroscopique ne sonde donc que la moyenne sur une
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grande quantité de microétats des propriétés du systeme. Si on note P; la probabilité de chaque
microétat i, on définit I’entropie par (définition de Gibbs) :

S=—k; ) 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 ©Q microétats tous
équiprobables de probabilité P, il faut Z P=1=QP d’ou Q=1/P et I’entropie devient alors :

i

1 1 1 1 1 1
S=—-k —In|l — |==k, —In| — ==k, —In| — OO
026 H[Qj BQH(QJZ BQ“[Q)
S =+k; InQ

C’est I’entropie de Boltzmann qui caractérise un systéme isolé composé de Q microétats
équiprobables. La constante de Boltzmann (préfacteur kg) permet de rendre compatible la
définition de la température 1/T =0S/0U avec I’échelle des Kelvin. D’aprés cette définition,
I’entropie est bien extensive comme en thermodynamique: si on consideére deux systémes
disjoints isolés contenant respectivement €; et ), microétats, le nombre total de microétats
est Q;€), dont I’entropie totale s’écrit :

S =Kg In(Q,Q,) =k, In(Q,) +k; In(Q,) =S, +8,

Si le systéme est en contact thermique avec un réservoir bien plus grand que lui, qui lui
impose sa température, on parle alors de 1’ensemble canonique. Cette fois, tous les microétats
n’ont pas la méme probabilité. La probabilité d’avoir un microétat i est

e—ﬁEi
P= =

e
i
Ou B=1/kgT. On définit la fonction de partition Z :
z=Y¢e"™
j

On peut alors montrer que
dinZ
dg

Ou U est I’énergie interne et F 1’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=-kgTInZ

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

Commentaire absent du poly des éleves
Calcul pas fait dans le poly des €leves
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s:_(a_Fj =_(6(—kBTan)j =+kBan+kBT(alnz]
ot ), oa ), aT )

_ﬁEj
=+kg an+kBT(l%j =+kg InZ +kgT lzﬁe
Z 0T ), Z5 or

1 — s, 1 11 .
=+k. InZ+k., T=—>e " (-E)———— |=+kaInZ+—— > Ee ™!
B B zz,-: ( ’){ kBTzJ B Tzzj: )

=+ksInZ +%Z p,E;
j

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

Commentaire absent du poly des éleves
Calcul pas fait dans le poly des €leves

e—ﬁEi e—ﬂEi
S :—kBZPilnPi :—kBZ In >

Z
:_kBZ

PEi —PE;
Iz
-PE;
- kBﬂZeTEi 1k, InZ

.
Ine ™™ +k
Z BZ Z

=kg8D_PE; +kInZ

L’entropie S :—kBZPi InP, correspond donc bien a I’entropie thermodynamique du

I
XIXeme siecle. Cependant, I’entropie au sens classique €tait jusque la définie a une constante
preés. 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, I’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 1 est

e—ﬂ(Ei—ﬂNi)

pi = Ze—ﬂ(Ej—/th)
i

Ou B=1/kgT. On définit la fonction de partition grand-canonique Z :
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ZB(E:—N
Z:ze B(Ej—uNj)
i

On peut alors montrer que la bonne fonction thermodynamique est
Y =U-TS - uN
et dans ce cas, on montre que
Y =-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 deuxieme moitié¢ de I’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 I'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

Q=-kInP
ou P est la probabilit¢ que I’information soit vraie. 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 deuxieéme moiti¢ de I’année et le 25, P=P*P,=1/2*12/365 et

Q =-kIn(RP,) = -kIn(R)-kIn(P,) =Q, +Q,
Pour un ensemble d’informations, nous pouvons alors définir une information moyenne :

$=(Q)=-k2 QR =-kX . RInP

Cette information moyenne est appelée I’entropie de Shannon. Elle mesure combien
d’information on gagne en moyenne aprés avoir mesuré une certaine quantité, ou encore
combien de manque d’information on a sur cette quantité avant de pouvoir la mesurer.

Commentaire absent du poly des éleves

Exemple simple : Supposons un tirage avec deux résultats possibles de probabilité P et 1-P.
L’information associée au tirage de probabilité P est Q =—kInP : quand P est trés faible, le
tirage est tres rare, et si on I’obtient, I’information est alors tres riche, donc Q est treés grand.
Pour le tir n’aura jamais lieu, et Q = —kIn(1— P) tracées ci-contre. Quand P=0, le résultat est
certain et le tirage n’apporte rien : I’information est nulle. La situation est symétrique pour
I’autre tirage. Par contre, si on considere les deux tirages a la fois, I’information moyenne ou
entropie est maximale pour P=1/2.
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—log, P ~log, (1—P)

L’entropie de Shannon est identique a I’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.

Exercice : le solide ferromagnétique

On modélise un solide par une chaine unidimensionnelle de N atomes fixes situés en
x=na. Chaque atome posséde un spin qui peut prendre deux valeurs +m ou -m.
L’interaction entre premiers voisins vaut — J si les spins sont alignés et +J sinon.

On cherche a savoir si les spins peuvent tous s’aligner a basse température. On introduit
un paramétre sans dimension z qui mesure 1’écart de population entre le nombre N*de
spins +m et le nombre N~ de spins -m (on note N le nombre total de spins):

N+:1+ZN N‘:I_ZN ot N_:1+z
2 2 N~ 1-z

1. Exprimer le moment magnétique moyen <m> en fonction de m et z.

2. Exprimer I’entropie S du solide fonction de N, kg et z en repassant par la définition
statistique de S (utiliser Stirling : Inq ! ~qln q—q pour q grand)

3. Calculer I’énergie moyenne entre deux moments voisins et en déduire 1’énergie interne.

4. Etablir une relation entre z, ks, T et J en exprimant T par sa définition
thermodynamique. Discuter graphiquement des solutions possibles pour z a T fixé. Y a-t-
il possibilité d'un état ferromagnétique (z non nul) ?

Solution :

1. Le moment magnétique moyen vaut

<m>: N (+m)+ N~ (-m) _ 14z m_l—z

N 2 2
2.0n cherche d’abord le nombre de microétats ) associés a un macroétat donné. Le
macroétat est caractérisé par la valeur totale de I’aimantation, donc par z. Pour z donné, il
faut donc considérer le nombre de fagon qu’on peut choisir N atomes parmi N :

m=zm
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~ N!
NN =N*)!
S =k, InQ =k, 1{%} = Ky [In(N1) — In(N 1) = In(N = N )]
S =Ky [NIn(N)=N = N*In(N*)+N* = (N=N")In(N = N*)+(N = N")]
i 1+2 1+2 1+z 1-z2 1-2 1-2
S_kB_Nln(N)—N— NI =N)+ =N = (=N In(—=N)+ — N}
[1+z 1- 1+z N 1-2 N
S = kB _TN TN N + N In (N)—TN|:IH(1+Z)+IHE} (TN)|:1I1(1—Z)+1I1?:|j|
i 1+z2 N 1- N 1+z 1-z
S_kB_0+N1 (N)—TNI 7—7N1 ?—TN[I (1+2)]- (TN)[ln(l—z)]}
S =Ks| 0+ NIn(N) - N1n %—H—ZN[I n(l+2)]- (I_TZN)[ln(l—z)]}

S :?k5[21n2—(1+z)ln(l+ z2)—(1-2)In(1-2)]

. L e, 142 .
3. Pour un moment +m sur un site donné, il y a une probabilité > que son voisin soit +m

1-z2 o , .
et —— qu’il soit —m donc une énergie moyenne :

s = () ==

Et de méme, pour un moment m sur un site donné :

-=1+—Z( 1)+ —( 3 =12

D’ou une énergie 1nterne totale

U=N+g++N—g-=1+TZN( 21)+ TN(+zJ)_—Nz J

4.La température s’écrit :

oS
1.8 _a
T U au

0z
S o (N
—=—<1—k.2In2-(1+2)In(1+2)-(1-2)In(1-z
i 62{2 2102 (14 2)In(l+ 2)— (1 - 2)In( )]}
N N 1-z
= ?kB [-1-In(1+2) +1+1In(1-2)]= ?kB ln(m) = —NKk; argth(z)
a—U=ﬁ(—Nz2J)=—2NzJ
07 o1
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0S
1 5z —Nkgargth(z)
T U  —2NzJ

0z

2Jz = kT argth(z)

On résout graphiquement cette équation : la solution est l'intersection de y =2Jz/k,T et
y =argth(z) : il existe toujours une solution z=0 (état paramagnétique : autant de spins
dans les deux directions) mais également une solution z non nul si la pente de la droite est
>1 donc si T<Tcou T, =2J/k,

On a donc une transition entre un état paramagnétique et ferromagnétique si J>0 (les spins
veulent s'aligner) et si on est sous une température critique T, liée a J

Courbe d'équation y = Argthz

Point d'intersection z= 0

y \ ; T<Tg

T>Tg

0
\Pcint diintersection 2 =0

Figure 1

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

A partir de 1’équation fondamentale U =U(S,V,N) ou de I’équation fondamentale pour

I’entropie 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,

dU:(Q) ds +(Q) dv +(QJ dN
2 ), \ N )., oN ),

On définit la température T telle que T = (8_U)
V,N

0S

la pression p telle que p = —(Qj
N Jsn
ou

le potentiel chimique p tel que = (—j
oN Jsy

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

On peut aussi en déduire une équation d’état pour 1’entropie S :
dS =2 dU + 2 v —#aN
T T T

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

l_(éj B_(éj _ﬁ_(ﬁj

T (aU )y, T oV sy T 0N Jsy

Ces grandeurs, T, p et p sont intensives : si on considére deux sous-systemes 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 I’énergie interne sont extensives. D’ou pour la
température Ty du systéme total,

o e B B
Ttot aLJtO’[ V.N a(zu) V,N aU V.,N T
De méme pour p et p.

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

' (%)
T oX SNV

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

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

Commentaire absent du poly des éleves

On peut augmenter ’énergie du systeme en réduisant son volume. Ce terme est analogue au
travail exercé lors de 1’application d’une pression mécanique W =—PdV . Cela montre que
la pression telle qu’on ’a définie arbitrairement par p = —(6U / oV )S,N est bien la pression

mécanique exercée pour faire subir au systeme la variation de volume de.

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

Commentaire absent du poly des éleves

Ce changement va s’effectuer sous forme d’un flux de chaleur. Pour le comprendre,
considérons un systéme fermé, sans échange de mati¢re : dU =TdS + pdV . En identifiant a
dU =W + & (premier principe) et en supposant une transformation quasi statique, c’est a

dire que OW =—pdV , on en déduit &Q =TdS .

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

- via un changement du nombre de particules a travers le terme udN : on augmente
I’énergie du systéme en augmentant son nombre de particules N.
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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. 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 I’inverse,
car il faudrait rendre I’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=T@E,V.N) p=pS.V,N) p=puS,V,N)

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

ds=du + Pav—#an
T T T

; TP . 1 0S
La température apparait liée a I’entropie comme —=| — .
T (oU )y,

Commentaire absent du poly des éleves

Considérons un systéme isol€, et composé de deux sous-systemes de températures différentes
et séparés par une paroi diatherme qui laisse juste passer la chaleur. D’apres les postulats, on
veut I’entropie finale de I’ensemble la plus grande possible, donc il faudra donner de 1’énergie
U au sous-systeme pour lequel (88 /oU )\,,N est le plus grand, donc le syst¢tme dont la

température est la plus faible. La quantité 1/T représente donc I’appétit qu’a un systeme pour
I’énergie. 11 est clair que lors de ce processus, les deux systémes vont voir leurs températures
évoluer, et I’échange d’énergie via la paroi s’arrétera lorsque les deux températures
s’égalisent. C’est le théoréme de Le Chatelier dont nous reparlerons. Notons enfin que le
sous-systeme le plus chaud donne de la chaleur au sous-systeme 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 I’instant correspondre avec notre
sens commun.

On peut a partir de ce raisonnement définir ce qu’est un equilibre thermique en
thermodynamique : on appelle U, et Ug les énergies internes des deux sous-systémes. Le
systéme total est isolé donc Upx+Ug=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

dsS = L du +—p dV —£dN = 1 du
T T T T
d’ou ici I’équilibre impose

dS =0=dS, +dS, :idUl +idU2 or U, +U, =cste donc dU, =—-dU,
T T

1 2
dou T, =T,

I y a équilibre thermodynamique lorsque les températures des deux sous-systémes
s’égalisent.
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Commentaire absent du poly des éleves

C’est cohérent avec notre intuition et trés puissant. En effet, si on connait 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, U, +U, =cste d’ou on pourrait déterminer

completement U; et U,. Mais on connait rarement I’équation fondamentale liant U et T. La
condition ci-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 1’équilibre considéré et d’exclure certains équilibres instables.

. .~ e s 15 . p 0S
La pression apparait liée a I’entropie comme — =| — .
T 0V ),

Commentaire absent du poly des éleves

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-systeéme pour lequel (68 /6V) est le plus

grand, donc le systéme dont la pression est la plus grande.

La quantité p/T représente donc I’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 1’équilibre impose

dS =0=dS, +dS, =-dU, +——dU, + PLdv, + P2 dv,
T T T T

1 2 1 2

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

o= 1L lgu, +[ P P2 gy
Tl T2 Tl T2

U et V étant des variables indépendantes, cela impose nécessairement
T, =T, et p,=p,

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

Exo des trois cylindres a piston

Trois cylindres de méme section sont fermés par des pistons. Ils contiennent tous un gaz et les
pistons sont connectés comme indiqué sur la figure avec des moments dans les rapports
1:2:3. Les cylindres sont en contact thermique les uns avec les autres (on peut supposer
qu’ils sont séparés par des parois diathermes). Tout le systéme est isolé du reste de I'univers
et aucune pression n’agit sur les surfaces externes des pistons.
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Trouver le rapport entre les pressions et températures dans les trois cylindres.

Solution .
The closure condition for the total energy is

UM+ U+ 8UP =0
and the coupling of the pistons imposes the conditions that

VD =280

and
VA= —35V"
Then the extremal property of the entropy is

m
ss = L sum 4 L su® 4 1 syo+ sy

7LD T TG TW
P P®
- @2 4 - 3) =

+ eV G V=0

Eliminating U®, ¥®, and v®

(1 1 o (L 1)y
85_(ﬁ_}6)w 70 " 10

O] @ 3)
+ ( P P 5—) V=0

Fod

TR TN 36

The remaining three variations 8U®, 8U®, and 8V'® are arbitrary and uncon-
strained. so that the coefficient of each must vanish separately. From the coeffi-
cient of’ sUD we find T® = 7@, and from the coefficient of U@ we find
T — T, Hence all three systems come to a common final temperature. From
the coefficient of 8V, and using the equality of the temperatures, we find

PO 4 2pD =3p®
This is the expected result, embodying the familiar mechanical principle of the

lever. Explicit knowledge of the equations of state would €  le us 10 convert this
into a solution for the volumes of the three systems.

|

Le potentiel chimique p apparait liée a I’entropie comme .- [S—sj .

uyv
Commentaire absent du poly des éleves
On fait le méme raisonnement mais la paroi cette fois ci permet I’échange de matiére et ne
peut pas étre déplacée. Il faudra alors augmenter le nombre de particules N du sous-systeme
pour lequel (88 / 8U) est le plus grand, donc le systeme dont le potentiel chimique est le plus
faible car p>0.
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La quantité /T représente donc I’appétit qu’a un systeme pour donner de la matiére. /T
représente en quelque sorte « I’invivabilité » du sous-systéme. Les particules s’en vont des
régions de fort /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 :

dS =0 =dS, +dS, =—dU, +—dU, —£dN, — 22N,
Tty T T

1 2 1 2

Cette fois, N, + N, =cste et U, +U, =cste d’oudU, =-dU, et dN, =—dN,

0=| 1L lqu, —[ A4 _£ 4N,
Tl T2 Tl T2

U et N étant des variables indépendantes, cela impose nécessairement
T, =T, et u, =pu,

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 maticre, il y aura des
transferts entre les deux sous-systémes 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 réle 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 maticre.

Equilibres chimiques :
a faire Callen p.56  Gonczi p. 26

5. Autres formulations

Commentaire absent du poly des éleves

The word entropy was coined by Rudolf Clausius (1865) as a thermodynamic complement to
energy. The en draws parallels to energy, while tropy derives from the Greek word tpomn,
meaning change. Entropy is a macroscopic measure of the microscopic state of disorder or
chaos in a system. Since heat is a macroscopic measure of microscopic random kinetic
energy, it is not surprising that early definitions of entropy involve it. many formulations of
the second law do not involve entropy at all; consider, for instance, the Clausius and Kelvin-
Planck forms. Entropy is surely handy, but it is not essential to thermodynamics — one could
hobble along without it. It is more critical to statistical mechanics,

The second law has no general theoretical proof. Except perhaps for a few idealized cases
like the dilute ideal gas, its absolute status rests squarely on empirical evidence. As remarked
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by Fermi [22] and echoed by others, “support for this law consists mainly in the failure of all
efforts that have been made to construct a perpetuum mobile of the second kind.”

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 thermo. Il considérait
que souvent, les théories en physique visaient a décrire des comportements complexes a partir
de processus simples (ex:théorie cinétique des gaz a partir de la diffusion et des lois
mécaniques) mais lui cherchait plutdt un seul principe universel qui menerait ensuite a tout le
reste, un peu comme en thermo, ou le principe d'augmentation de l'entropie meéne a tout le
reste.

Von Neuman : définition de I’entropie en mécanique quantique : S =—kgtr(pln p) ou p est
la matrice densité d’état

Carathéodory : il existe des fonctions S et T telles que 8Q=TdS et on peut attribuer a chaque
¢état d’équilibre des valeurs pour S et T.

For simple systems, Carath’eodory’s principle is equivalent to the proposition that the
differential form 6Q := dU — 6W possesses an integrable divisor, i.e., there exists functions S
and T on the state space I" such that 6Q = TdS.

Thus, for simple systems, every equilibrum state can be assigned values for entropy and
absolute temperature.

entropy is a quantitative macroscopic measure of microscopic disorder. It is the only major
physical quantity predicated and reliant upon wholesale ignorance of the system it describes.
This approach is simultaneously its greatest strength and its Achilles heel.

La deuxieme loi de la thermodynamique a ét¢ formulée de nombreuses fagons différentes, en
général équivalents entre elles et qui reviennent toutes a décrire ce qu’est I'irréversibilité a
travers 1’entropie. Voici quelques unes de ces formulations :

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.

Exercice : démonstration de la formulation de Clausius

Démontrer la formulation de Clausius a partir du second principe, en considérant deux
sources a températures différentes échangeant simplement de la chaleur entre elles et isolées
de l'extérieur.

En effet, si on considére deux sources a T¢ et Tr (Tc>Tr) qui échangent juste de la chaleur et
sont isolées du reste de l'univers, la variation d’énergie interne de 1’ensemble des deux
sources est nulle, d’ou:

dU =R, + Q. =0

LS >0
L

D’aprés le second principe, dS>0 d'ou

dS:&QF _'_&?C :@F _@F :&?F L_i >0
Te T Te T T Tg
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or Te<Tc donc & > 0. Il 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 l'idée simple qu'on ne sait pas extraire du travail utile de 1'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 regoit 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: I n’existe pas de systétme qui pourrait, au cours d’un cycle,
transformer complétement de la chaleur en travail.

Formulation de Carnot : L’efficacit¢é d’un moteur ditherme cyclique est inférieure a
I’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<n<lL

(7) Heat Engines Perfectly efficient heat engines (1 = 1) are impos-
sible.
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(8) Cycle Theorem Any physically allowed heat engine, when oper-
ated in a cycle, satisfies the condition

aQ
— =0 1.2
§5 (12)
it the cycle is reversible; and
aQ
— <0 1.3
§7< (L3)

if the cyele 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.

(15) Clausius-Entropy [4, 6] For an adiabatically isolated system
that undergoes a change from one equilibrium state to another, it the
thermodynamic process is reversible, then the entropy change is zero; if
the process is irreversible, the entropy change is positive. Respectively,

this is: ;
a0
= =5, 1.4
f T b (14)
and s
a0
- T 1.5
[ 7 e

(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 be 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 S. 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, dS = 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;.S = (.

(19a) Carathéodory (Born Version): In every neighborhood of
each state (s) there are states (f) that are inaccessible by means of
adiabatic changes of state. Symbolically, this is:
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(20) Thomson (Equilibrium) No work can be extracted from a
closed equilibrium system during a cyclic variation of a parameter by
an external source.

Et des variantes plus familicres :

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 a un principe d’énergie minimale. En effet, U est une
fonction monotone et continue de S, car 6S/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 I’entropie, pour une énergie interne totale donnée.

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

Commentaire absent du poly des éleves

Justification physique : si le systéme était a 1’équilibre pour une énergie non minimale, on
pourrait alors récupérer le surplus d’énergie sous forme de travail en maintenant I’entropie
constante, puis redonner cette énergie sous forme de chaleur au systéme d’ou augmentation de
I’entropie. Donc I’entropie de départ n’était pas maximale.

Démo mathématique : Callen p.134

6. Comment mesurer une température ?

On a donné une définition thermodynamique de la température a partir de I'entropie et de
'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 troisieme 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 thermometre, 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 thermometre et du cours A d'un c6té, du thermometre et du corps B de l'autre,
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sont identiques a 1'équilibre thermodynamique. Donc les températures de A et B sont
identiques. Une autre fagon de formuler cette loi est : "les thermometres fonctionnent".

Complément technique : les thermomeétres

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 'objet @ mesurer, de sorte qu'il ne modifiera pas la température de I'objet a mesurer quand
on le mettra en contact thermique avec cet objet.

Quelques méthodes de mesure :

e mesure de l'expansion d'un liquide quand on le chauffe (alcool, mercure...)

e mesure de la résistance ¢électrique de matériaux (métal comme le platine,
semiconducteur comme le germanium dopé, le carbone, le RuOs...)

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 d'un gaz quand il y a coexistence entre un liquide et
sa vapeur (hélium 4)

[
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=1
De fagon plus générale, il faut distinguer les thermométres primaires et secondaires et
définir 1'échelle pratique de température. Une seule référence thermométrique suffit a
déterminer l'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 :
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args absolute Cantigrads Fahranheit
{Kalin)
bailing point TT2x AT K 100* C 292°F
10~ Margs
freezing point 565x 273K onc 32°F
107 4amgs
absolute zeno 0 args 0= K 273" C — 4507 F
Figure 13b

Comparison of various temperainre scales.

Une fois ce point fixe défini, il faut proposer une fagon pratique de mesurer les
températures commune a toute la communauté scientifique: c'est 1'échelle internationale,
définie par le Comité des Poids et Mesures. Elle doit a la fois préciser les températures de
différents points fixes et la fagon pratique de les mesurer.

L'échelle actuelle est I'échelle ITS 90. Elle définit un certain nombre de points fixes :

Point fixe | Température (K) || Point fixe | Température (K)
H: (T) 13,8033 In (F) 429,7485
Ne (T) 24,5561 Sn (F) 505,078
0Os (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) indigque qu’il s’agit du point triple,
(F) de Ia 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 l
< 8 thermometre & gaz
e < résistance d'un fil

; ) [ de platine e
< > L | R i P pyrométre
. He : | .

0.85 125 3 5 13.8 245 1234 T(K)
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e De 0.65 a 5K, on mesure la pression de vapeur saturante de I'hélium 4 qui suit :

T :ZAi[ln(pg—B}

e Audessus de 4.2K, on utilise des thermometres a gaz d'hélium 4 ou
T=a+bp+cp’

e De 14K a 1234K, on utilise la mesure de résistance é€lectrique du platine pur non
contraint.

e Audela de 1234K, on utilise un pyromeétre 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/kBTref)—l
U (T,v)  expthv/kgT)-1

Une échelle provisoire définit actuellement la facon 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 l'ordre de 1 mK.

Mais au départ, pour avoir permis de calibrer ces thermometres 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
facon absolue la température. A l'inverse, les thermométres secondaires ont dii d'abord
étre calibrés a 'aide de thermometres primaires avant d'étre utilisables par la communauté.

Thermomeétres primaires :
e Utilisant la loi des gaz parfaits : pV =nk,T
On utilise en général de 1'hélium 4 ou de 1'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, = \/)k;T /M

On utilise en général de I'hélium 4 ou 3, de 2 a 20K
e Utilisant la susceptibilit¢ 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
¢lectrons (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)/kBTref )3

e Utilisant le rayonnement du corps noir U(T,®) o« au dela de
exp(hw/KgT ) —1

1300 K

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

e expansion 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)

etc...

Exercice: thermomeétre a gaz
montrer comment ce thermométre au mercure permet, connaissant la hauteur h, d'en
déduire la température T de l'air piégé (a des constantes pres).

£y

—+4— vacuum

| mercury
4 E plug

|— glass tube

44— air

IV

Solution : dans 1'air piégé sous le mercure qu'on suppose gaz parfait,
pV =nk,T etV =hS

ou S est la section. Le mercure exerce un poids
mg = p(Shg

ou p est la densité¢ du mercure et 1 la hauteur. La pression exercée sur le gaz est donc la force
par unité de surface, soit

p=plgdou pV = plghS =nk,T d'ou

T plghS
nky

La température est donc proportionnelle a la hauteur h de la colonne d'air ce qui permet,
en mesurant la hauteur du niveau de mercure, d'en déduire la température.

7. Les coefficients thermiques

Apres 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 1’on pourra souvent ensuite exprimer les propriétés du systéme en
fonction de ces coefficients, parfois appelés susceptibilités.

e e coefficient de dilatation isobare « = l ﬁ
VAT ),
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Ce coefficient indique comme, sous I’effet d’un changement de température 8T, le volume

varie : (%j = aOT . C’est la dilatation habituelle.

e le coefficient de dilatation isochore f = l(@j
pLaT )y

Ce coefficient indique comme, sous I’effet d’un changement de température dT, la pression

varie : (fj = poT

Y
. e 1(0 . .
e le coefficient de compressibilité isotherme x; = —— "y parfois noté yt
PJr

Ce coefficient indique comme, sous 1’effet d’un changement de pression dp, le volume varie :

oV

— | = =K

(V)

e la capacité thermique (appelée aussi capacité calorifique ou chaleur spécifique)

o . 0S
molaire a pression constante C, =T| — | = R
or ), \dT J;
Ce coefficient indique le flux de chaleur par mole a fournir au systéme pour augmenter sa
température de 1K a pression constante.

Commentaire absent du poly des éleves

Le nom « chaleur spécifique » est malheureux car il reprend la fausse idée que la chaleur n’est
pas une simple énergie mais un liquide spécifique (le calorique). « Capacité thermique »
semble plus logique. Qu’est-ce que la capacité thermique apporte comme information sur le
systeme ?

On observe que I’entropie lors d’un changement de température va varier selon
T 1 T . dT
AS =S, -8, :In —CedT :jn Co—
Si C, est constante entre T et Ty, la variation d’entropie s’écrit alors
T
S,-S, =C,In| =
sl

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 1’entropie. Plus C
est élevée, plus ’entropie variera sous 1’effet d’un changement de température.

e la capacité thermique molaire a volume constant
c, = T[@] _ (&j
aT )y dT )y

On sait que (ﬁj >0 et (éj >0 donc Cy et C, sont des grandeurs positives.
aT ), aT ),

Autrement dit, 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,
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pour une transformation a volume constant (transformation isochore) pour un systéme
fermé, on peut écrire :

() (%) (2) 1S
ot ), \es J\eT), T

Pour une transformation a pression constante (monobare) li¢e a C, = T[S—f_j = (%) , il
P P
faudra plutdt avoir recours a 1’enthalpie car la relation dU =TdS — PdV + 4N s’utilise

difficilement dans ce cas. On verra plus loin que ’enthalpie H est mieux adaptée et s’écrit
dH =TdS +Vdp + @«dN d’ou

() () (2) S,
aT Jp oS )\ T Jp 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.

On a donc :

_Ga.v) Ce(T,V)

ds dT +..dV +...dN = dT +..dp+...dN

ds — CV (T,V)
T

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 :

c, =C,/n et c, =C,/n
ou n est le nombre de moles (on peut aussi définir des capacités thermiques massiques ou
volumiques). Enfin, on définit le coefficient y (coefficient d’atomicité) par :

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

Pour le gaz parfait monoatomique, on verra plus loin que y =5/3 et pour un gaz diatomique,
y=T7/5

On peut exprimer toutes les autres dérivées secondes de fagcon 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

&G HFUELE)
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pp Vi,

dou a=x,pp

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

Exercice

on vous donne un thermometre, une résistance électrique R, une source de courant et un
amperemetre. Proposer une méthode de mesure de la capacité thermique Cp de ’eau. Puis
proposer une méthode de mesure de la capacité thermique Cp d’un solide quelconque en
utilisant les €léments précédents.

Solution : on chauffe la résistance avec un courant qu’on mesure I : d’ou un effet Joule avec
une puissance en RIZ. On plonge cette résistance pendant une durée t dans I’eau contenue
elle-méme dans un récipient. L’eau est sous pression atmosphérique constante donc on
travaille ici a pression constante. La chaleur regue par 1’eau est

Q=RI*r
Le premier principe se re-exprime ici avec ’enthalpie H qui est plus adaptée quand on a un
probléme a pression constante. On verra plus loin qu’on peut alors écrire JQ =dH ou
encore AH =Q (il n’y a pas de travail). Or a N et p fixés, on a
dH =C,.dT
D’ou
AH =Q=RI’c=C,(T, -T)
La mesure de la température de 1’eau qui passe de T; & Trpermet d’en déduire Cp.

solide
Ti

Pour le solide, on le chauffe avec la résistance a une température plus élevée que celle

de I’eau qu’on notera T,** . Pour I’ensemble {eautsolidet+calorimétre} il n’y a pas d’apport

de chaleur, juste un échange entre sous-systémes, donc Q=0 et a la fin de I’expérience, ils
auront la méme température Trd’ou

AH = AH solide +AH cau = Q - CPsolide(Tf _TiSOIide)+CPeau(Tf —T-eau)

Connaissant déja Cp cay, 0n en déduit donc C,, du solide.

Le probléme de la méthode évoquée dans cet exercice vient du mauvais contréle des fuites
thermiques subies par le solide lorsqu'il est d'abord chauffé puis plongé dans l'eau. En général,
on mesure la capacité thermique d'un solide de fagon différente. Le principe revient toujours a
appliquer au solide une puissance thermique qui va, par un apport de chaleur, élever sa
température, et a mesurer cette ¢lévation de température. Le solide n'est jamais parfaitement
isolé de son environnement (mécaniquement et a cause du thermometre par exemple). On
caractérise son couplage avec l'environnement par une fuite thermique. En général, on veut
travailler a fuite thermique faible.

Dans les solides : une premiére méthode consiste a chauffer le solide en mesurant la

puissance qu'on lui a apporté¢, donc la chaleur (comme dans l'exercice) et mesurer
simultanément sa température. Si le chauffage est appliqué pendant une impulsion, la
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température doit s'élever peu apres l'impulsion puis se stabiliser et redescendre au point de
départ, a condition que la fuite thermique soit faible. En mesurant cette élévation, on remonte
a la capacité thermique. Une autre technique consiste a appliquer continuent le chauffage, et

observer la variation au cours du temps de la température : on applique Q = RI’t d'ou la
température s'éléve suivant

2
o RIt
c,

a cause de AH =Q=RI’*t=C,(T-T,). Si on dérive par rapport au temps la mesure de
1'¢l1évation de température, on en déduit Cp via
d(T-T,) RI?

i  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 sensibilité dans
ce type de mesure (dite de détection synchrone) car on ne mesure ici que la partie de la
température qui oscille & la bonne fréquence, donc on n'est sensible a aucune autre source
d'¢lévation de la température ou de bruit. Mais la mesure est plus longue.

\Figures absente du poly des éléves

Capp. T 0 Puissance
b
: At
: 4 K Tlm;lle Température
X ~ négligeable AT=W.AI/C
T haie e T _
I'ty (bain thermighe) mitiale lemps .

F16. 3.1: Principe de la calorimétrie adiabatique, ici hors de toute transformation.

A gauche, schéma de principe. L'objet est considéré comme isolé de son environnement. Les liens thermiques qui
le relient a I'extérienr (résumés ici par la conductivité thermique /1) sont négligés.

A droite, comportement d'un systéme adiabatique : si I'on apporte une puissance constante W, la température va
croilre linéairement, avee une pente en 1Oy,

g

Wit

0 Puissance

Température

T
Tty (bain thermiqjie) initiale temps

FIG. 3.2: Principe de la calorimétrie adiabatique, ici hors de toute transformation.

A gauche, schéma de principe. L'objet est relié thermiquement a son environnement par une conductivité thermique
K.

A droite, comportement en présence d’une fuite K vers le bain (calorimétrie de relaxation) : I’évolution temporelle
de la température est régie par une exponentielle exp(—¢ /7)., avec 7 = C/ K.
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Chauffage :
PACH)=R chJAC2=Po(1+ei(®t+$)y

Thermométre
T()=TH+ATDC+6TAC

/7 /7 / /Bain: Tp

T

N\
\/

ATD c

I\__/
NS 1P\

temps

FIG. 3.7: Schéma de principe de la calorimétrie AC

De facon générale, dans ces mesures, il faut que le solide mesuré ait le temps de "suivre"
I'élévation 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.

\Figures absente

du poly des éleves

reservoir

aTr

échantillon a

flux de
chaleur

montage typique pour mesurer une capacité thermique dans un solide

Tr + 0T

fuite

thermique
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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.

8. 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 parametres:

U(4S,AV,AN) = AU(S,V,N)

On différentie par rapport a A :
oU (AS,4AV,AN) 0(AS) N oU (AS,AV,AN) 0(AV) N 0U (4S,4AV,AN) 6(AN)

=U(S)V5N)
22S) oA o) oA OUN) 04
V@S, WV, AN) g UAS, AV, AN),,  UAS. AV AN) sy
8(1S) A(AV) d(AN)
Or cela doit étre vrai pour tout A donc pour A=1 d’ou
WUEV.N) g UEV.N),, UEV.N) sy N

0S oV oN
d’ou I’équation d’Euler :
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TS—pV +uN =U

On peut alors en tirer une autre équation dite de Gibbs-Duhem en différentiant Euler
TdS + SdT — pdV —Vdp + pdN + Ndgz = dU =TdS — pdV + dN
d’ou SAT —Vdp+ Ndu =0

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

W)

(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 facon équivalente, il existe une équation
fondamentale 1a encore donnant 1’entropie S=S(U,V,N).

Les équations d’état : Connaissant 1’équation fondamentale, on définit T, p, p,... a partir des
dérivées partielles de U ou S. Celles-ci suivront & leur tour des équations d’état T=T(S,V,N),
p=p(S,V,N) et pu=pw(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 '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 + dN .

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:

df :(ﬂj dx+(ﬂj dy
OX y 8y X

- 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 : (%) =L
A

(5
OX y

- ¢étendre ou simplifier si besoin différentes combinaisons de dérivées partielles en en

o OX (axj 0z
utilisant: | — | = — | | —
(6yl 0z y oy .

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

susceptibilités : (':I'_V = (2—_?_) ou % = (2__?)
v P

1(avj 1(apj 1(avj
Ki =——|—| ou f=—|—| oua=—|—
v\ op ). plaT ), vt ),

Exercice d'application de cette stratégie : étude thermodynamique d‘une barre élastique

On considere une barre ¢lastique sur laquelle on fait agir une tension f (on ne la note pas F
pour ne pas confondre avec I'énergie libre). Si la longueur a vide de la barre est Ly, alors la
tension varie selon :

f=aT(L-L,)

ou o est une constante positive caractéristique du matériau. On cherche a calculer comment la
température et 1'énergie et l'entropie de la barre évoluent quand on tire dessus. La
thermodynamique va permettre d'évaluer ces variations en fonctions de coefficients
thermiques caractéristiques de la barre. On définit ces coefficients de fagon analogue aux
capacités thermiques :

C, = T(S_'Is'j est I'énergie a fournir pour élever la température de la barre de 1°C a L fixé
L

0= T(§j est I'énergie a fournir pour agrandir la barre de Im a T fixé
T

La stratégie consiste a
e cxprimer les différentielles dU et dS fonction de Cp, et les autres caractéristiques de
la barre.

e les simplifier pour pouvoir les intégrer, en utilisant des dérivées croisées.

e En déduire AU et AS

e Application : on fait subir a la barre les transformations suivantes :
O au départ elle a une longueur a vide Ly et une température T
O on tire dessus de facon adiabatique réversible : elle passe a L; et T}
O on larelache d'abord de fagon adiabatique : elle passe a T, et L,
O puis on la laisse revenir a sa longueur d'équilibre L cette fois-ci en contact

thermique avec 1'air ambiant donc a T.

Calculer T; connaissant L,
Calculer T et L,
Dans la derni¢re étape, calculer ce qu'elle recoit/donne comme chaleur, et
comment est modifiée 1'entropie.

solution :
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e exprimer les différentielles dU et dS:
On peut exprimer dS fonction des coefficients thermiques :
ds = Sear+ Sl
T T

Le travail lors d'un allongement est W = fdL . d'ou, grace au premier principe, on déduit :
dU =W +RQ =TdS + fdL =C_dT + odL + fdL
o les simplifier pour pouvoir les intégrer, en utilisant des dérivées croisées.

On ne peut pas intégrer dS car C, dépend éventuellement de L et ?dL de T. Pour s'en sortir,

on utilise les dérivées croisées appliquées a dU et dS :

3] (49
T _ —T pour dS d'ou laC—L—l@_i d'ou aC|_ 00 O

oL oT ToL ToT T2 oL T T
L
o) ( (6+1) j pour dU d'ou —*+ oC, _o oA
oL ); oL or orT

On en déduit que _?:E or f =aT(L-L,) donc —?-a(L L,) ouencore —¢ = f

Il s'en suit que les deux termes qui posaient probléme deviennent :

dépendance en L de Cy. : (8((;? )j = (8(2; f)] =0 car —0 = f donc Cp ne dépend que
T L

de T
) o o f .
dépendance en T de ?dL : ?dL = —?dL =-a(L—-L,)dL donc ne dépend que de L

e Endéduire AU et AS
Il n'y a donc plus de difficulté pour intégrer dS lors d'une transformation d'un étatia f:

ds = Suar 4 Zal = St — - L)L
T S

Tf 1 2 1 2
S¢ =5, =C_ ln(T)_Ea(Lf -L) +Ea(|—i -L)

et de méme pour intégrer dU :
dU =C,dT +adL+ fdL =C dT

Uf _Ui :CL(Tf _Ti)

e Application :
Calculer T, connaissant L,
La transformation est adiabatique et réversible donc a entropie constante d'ou

Tf 1 2 1 2
S =5 =C, ln(T_)_Ea(Lf -Ly) +5a(Li -Ly)" =0

11 1
T, =T, exp{C_[Ea(Lf - L0)2 _Ea(Li - Lo)z}}
L
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A.N. :siontire de Ly a 2L, on obtient :
T, 1[1 , 1 ) al,’
— =exps—| —a(2L, - L))" ——a(L, —L =ex

T, p{cl_[2 (2L, 0) > (L, 0) }} p{ch

Calculer Ty et L;
Transfo Adiabatique donc pas de changement de chaleur. De plus, pas de travail effectué ici.
Donc par le premier principe dU=0Q-+3W=0 d'ou
U, -U;=C.(T; -T))=0
donc la température reste la méme L'entropie créée alors vaut

S, -8, =3 a(l, L)  +yall - L)’

Elle est positive : cette transformation est irréversible.

Dans la derniére étape, calculer ce qu'elle recoit/donne comme chaleur, et
comment est modifiée I'entropie.

La derniére étape se fait sans travail d'ou par le premier principe on tire la chaleur dégagée :
U;-U; =W +Q=0Q :CL(TO -T,)
L'entropie vaut alors

T 1 1
Sf _Si = CL ln(T_o)_Ea(Lo - L2)2 +5a(|-0 - L2)2

2
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III. 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 1’équation fondamentale de la
thermodynamique a partir de considérations microscopiques. C’est un des rares exemples ou
l'on parvient a écrire explicitement I’équation fondamentale du systeme. C’est aussi un bon
exemple ou la thermodynamique permet de traiter cet objet physique a partir de 1’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 1’¢tat vers lequel tendent tous les gaz lorsque leur dilution tend vers I’infini. Dans ce
cas, la seule énergie qui compose I’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 seuls 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 I'échelle mésoscopique
qui soit la méme en tout point (homogene) 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 +E +E

translation rotation vibration

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

U :Z%mv2

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 Vv, et

. . . . 1 s s . .
v, +dv,. L’énergie de chaque particule étant Emvx2 , la probabilit¢ qu’une particule ait la

vitesse vy est liée au facteur de Boltzmann :

mv2

T 2kgT

g(v,)ce

D’ou:

On la normalise telle que : Ig(Vx)de =1=g, Zﬂ:;BT

2
X

m _zrr;vT
V,)= e °®
9(v,) \/ 27K T

59



Thermodynamique classique Julien Bobroff

De méme pour vy et v, d’ou la fraction de molécules dont la vitesse est comprise entre
(Vy,Vy,V,) et (v, +dv,,v, +dv v, +dv,) s'écrit:
2 5 2

mvz mvy mv; mv

g(v)dv,dv,dv, ce **Te **Te *Tdy dv dv, oce " dv,dv,dv,

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

mv?

f(V)dv oc 4zv2e 27 dv

On normalise 1a encore d’ou

3/2 mv?
i m Vze_szT

Jr\ 2k, T

f(v)=

Distribution de Maxwell-Boltzmann

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.

e g
0.8 1

T= 150K : .0
. T= 300K 0175 E H,

0Ef i T=800K ’ 4 He
. b * H,

P 0.075 F g,
02+ “~_ E
E 0.025 B
o 1 e
: 20 GO0 ) BO0O 1]
Vitesse (m/'s)
Fic. 2.1 — Distribution de probabilité du module Fic. 2.2 — Distribution de probabilité du module
de la vitesse de molécules d’hydrogene a 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 :

<V >= J'vf (V)dv = 1/8kBT
it 7im

3k, T
m

<V’ >= jvz f(v)dv =

On retrouve la une application directe du théoréme d'équipartition de 1'énergie, puisqu'il y a

. . C 1 3
trois degrés de libertés dans 1'énergie cinétique, donc 5 m<v’ >= 5 kT .
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Vitesse la plus Vitesse Vitesse quadratique
probable v* MOYeINnNe gy, moyenne u
Hydrogéne Hy 1580 1780 1930
Helinm He 1120 1260 1360
Azote N, 420 470 520
Oxygiene Oy 300 440 430

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

Le théoreme d’'équipartition de I'énergie :

Si I'énergie d'un systéme classique est la somme de n modes quadratiques (de la forme

E = ax’) et que ce systéme est en contact thermique avec un réservoir a la température T,
son énergie moyenne est :

<E>:n%kBT

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'ou en la normalisant :

P(X) = ——
f e %7 dx
et I'énergie moyenne vaut alors :
. " axe %7 dx
(E)=[ EP(dx= I&’T = %kBT
f e " dx

Si on considere une somme de termes quadratiques, 1'intégrale multiple correspondante se
décompose en intégrales individuelles d'ou I'énergie moyenne totale est nk;T /2 pour n
termes quadratiques.

Commentaire absent du poly des éleves
Vérification 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.
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peut étre étudiée par la méthode d’Eldridge : deux disques Dy

® E " Jet atomique La distribution des vitesses de Maxwell dans un jet atomique

/
D —

et [)s coaxiaux et solidaires, distants de [ = 40 cm, tournent

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

i Les atomes du jet pénétrent par un orifice percé dans D1 en
( >a position e« = 0 & l'instant ¢ = 0. Ils viennent ensuite se déposer

D, T sur Dy en position a & '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=mL/¢d passera.
En changeant la vitesse de rotation, on sélectionne les vitesses. D’ou le data ci apres. On
mesure v'exp(-..v>) au lieu de vexp(-...) car voir Effusion dans Blundell p.64 (les atomes qui
sortent du trou du four ne sont pas représentatives de 1’ensemble du four mais vont plus vite
car elles vont vers le trou avec une vitesse v et ne subissent pas de choc contrairement aux
autres. L’autre facteur v vient de la taille finie des fentes qui fait que moins de molécules
passent quand il tourne plus vite. (Blundell p.50)

A faire en travail bibliographique pour expliquer le fonctionnement

PHYSICAL REVIEW VOLUME 99, NUMBER 4 AUGUST 15, 1955

Velocity Distributions in Potassium and Thallium Atomic Beams™f

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

290
o RUN 31
& RUN B0
o RUN 57
|l
>
r
@
=z
w
=
z
10
5
L=20.40 Cm
V:0.0424 cm
h=0.318 Cm
= 10,00 Gm .
$o2w/74T ol
RADIANS 2 .4 1.8

1.0
REDUGED VELOGITY WV

Fie. 4. Typical potassium velocity distributions. The vapor
pressures in the ovens are given in Table II, Run 31 was made

Fic. 1. Schematic diagram of velocity selector. with thick oven slits and runs 57 and 60 with thin slits,

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
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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.

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 6+d0 est égale a 1’angle solide dQQ=27sin6d6. D’ou le
nombre de molécules par unité de volume ayant une vitesse entre v et v+dv en norme et dont
la direction de la trajectoire est comprise entre O et 0+d0 est alors

of (v)dvd—Q =nf (V)dvlsin ae
4r 2

ou p=N/V est la densité volumique du gaz, et le facteur 1/4n permet de

bien normaliser d2 (si tous les angles sont considérés, O varie entre 0 et vt
n et 'intégrale de dQ=2nsin6dO vaut 4m).
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 Avdtcos@ dessiné ci-dessous taperont A.
11 suffit de multiplier ce volume par la quantité ci-dessus pour trouver le .
. . . . cta
nombre de particules de vitesse entre v et v+dv de trajectoire entre O et
. L. \
0+d0 tapant A en dt, soit Avdtcos gpf (V)dvEsmédﬁ . D’ou finalement
on déduit ce méme nombre par unité d’aire et de temps :
1 .
v cos Gpf (V)dv—sin &d &
2 N
Lorsqu’une de ces molécules tape la surface, elle lui
transfére un moment de 12mvc:os(9 (voir schéma) par p=2mvy
conservation du moment .
teta <
On en déduit la pression comme 1’intégrale sur toutes
les vitesses possibles et sur tous les angles 0 de ce /

changement de moment multipli¢ par le nombre de
particules concernées :

"'On a en effet mv, =mv, + p ou v; et vy 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

2
s’écrit : lmvi2 :lmV? P
2 2 2M

et M la masse de la paroi, est bien plus grande que m donc

vi=v¢ et par projection sur [D’axe perpendiculaire a la paroi noté X,
p=my,—mv, =2mv, =2mvcosé.
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© /2

p=[dv [do(2mvcosd)(vcos bpf (v)dv%sin&d&)
0 0

/2

p= mpJ‘v2 f (v)dv J‘dﬁcos2 Osin 6
0 0
, 1
p=mp<vi>o

Or le nombre total de molécules dans un volume V est N=pV, et <V’ >=3k,T/m par le
théoreme de 1’équipartition, d’ou

pV = Nk,T =nRT Equation d'état des gaz parfaits

(ou n est le nombre de moles et R=Njkg=8.31J .K'lmol']).

I1 est remarquable que la pression ne dépende finalement 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
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.

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

p= ZnikBT = z p, Loide Dalton

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 & mettre en communication des enceintes contenant des gaz pur a pression connue et
mesurer ensuite la pression resultante totale.

Commentaire absent du poly des éleves

L'équation d'état des gaz parfaits constitue une bonne VA
définition pratique de la température. Connaissant le
volume et la pression, on en déduit la température de
facon absolue. C’est d’ailleurs cette loi qui a suggéré
I’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 0 ey ' } ; —
que la vraie température physique était en fait & mesurer -273.15 -100 0 100 200
sur une échelle débutant a -273.15°C. T(°O)

Attention, cette équation n’est plus valable a trés basse

température et il ne sera pas surprenant de la voir violer ~ Figure1.2. VT diagram of adilute gas.
le troisieme principe de la thermodynamique lorsque

nous I’énoncerons. ‘
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C. Energie interne

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

2
U=N{Lm)=NLimuz=nLim 3T :ENkBT
2 2 2 m 2

Donc I’énergie interne s’écrit

U=3nRT =2 Nk, T
2 2

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

Commentaire absent du poly des éleves

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

Réciproquement, connaissant U = % NRT = % Nk, T et la relation de Bernouilli pV = %U , on

en déduit U = %nRT :% pV 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 :

u,b
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 1'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 1'énergie potentielle du
ressort. On écrit ces deux €nergies

1 (dr, dr, P )
— U ———= —k(r, —r
2ﬂ(dt dt] i (h =)

ou u est la masse réduite et k la constante de raideur du ressort. Cependant, les énergie de
vibration sont typiquement de 1’ordre du 3000K. Donc ces énergies ne doivent étre prises en
compte qu'a haute température.
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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

. . 3 : .. S \ 152 .
rotation donc au lieu de EkBT pour un gaz monoatomique, on aura ict EkBT d’ou I’énergie

interne vaudra cette fois

U =2nRT =2 pv
2 2

Si la température est suffisamment élevée pour permettre les degré de liberté de vibration, ou
si les molécules sont polyatomiques avec d’autres degrés de liberté, I’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
température ambiante, c=7/2 pour un gaz diatomique a haute température, etc, comme par
exemple sur de I'hydrogene :

4

/ Vibrution

o P e

2 /
' / Rotnion

Translation

e rrans i

]
10 2 50 75100 250 560 1000 500 SO0O
FYemperaiure, 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 I'énergie interne:

Cvz(auj :(8(cnRT)j —cnR
ot ), oT ),

H=U+ pV =U +nRT donc

sz[aHj :[6(U+nRT)j :[Qj +nR=[£j +NR=cnR+nR =(c+1)nR
oT Jp or p \OT Jp aT )y

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
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Commentaire absent du poly des éleves

Le coefficient y =C,/C, vautici y = (C + 1)/ c. Pour un gaz monoatomique, c=3/2 et y est
donc constant. Par contre, pour un gaz polyatomique, c 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 y.

Un liquide ou un solide sont treés 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 K7 :

() 3], AZ) ), AU s
or Jo  \or), ot ) leT ), ov ). \aT ), ~Vi;

2

C,-C, = 2 VT relation de Mayer généralisée
Ky

Dans un solide ou un liquide, le second membre a’VT /x; 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

I1 est possible ici de remonter a I’équation fondamentale si 1'on parvient a exprimer S fonction
de U,V,N (car on connait dé¢ja U). On va utiliser 1’équation d’Euler: TS — pV + 4N =U en
I’€écrivant pour S :

U,

S= AN _ N + Nk — AN
T T T T

On utilise Gibbs Duhem pour obtenir p/T:

ol )

Nd(ﬁj gl NKs ), ygf NKs | _ CkaUdN —cNk;dU  kgVdN — NkgdV
T u Vv U v

du dv
= CdeN —CNkB T—i_ deN - NkB 7
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d’ou en redivisant par N,

d(ﬁ}:Cde_N_cde_UJrde_N_de_V
T N U N Vv

On integre finalement : T =—(C+1)kg In— N _ ckg lni —kg lni + cste

0 0 0
On en tire I’entropie via Euler :

S =cNk; + Nkg — N(c+1)kg lanJr Nck, lnui+ Nk ln\\//—+ N *cste

0 0 0

—c-1 C
S =N *cste+kgNIn N vliv Entropie d'un gaz parfait
N 0 U 0 VO

Par exemple, a nombre de particules fixé N, pour un gaz monoatomique ou ¢=3/2, on observe
que

3/2 V T3/2V
AS,  ; =Nk In—— +Nk In— = Nk; In| ———
U V, T 2Vi

\Commentaire absent du poly des éleves

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 entierement le systeéme. Notez bien ici que la connaissance d’une
équation d’état seulement, par exemple pV =nRT , n’aurait pas suffi pour trouver 1’entropie

S. Alors qu’a I’inverse, la connaissance de S permet de trouver pV =nRT .

F. Transformations de gaz parfaits

On a trait¢ dans les autres chapitres plusieurs types de transformation qui mettent en
application le cas des gaz parfait, en utilisant 1'énergie interne, l'entropie et 1'équation d'état
des gaz parfaits :

Détente isotherme d’un gaz parfait
voir le chapitre sur les principes

AU =0 et W =-Q

Q=[R=—[oW =+[ pdv = Lzﬂdv—nRTln\\i—

1

Détente adiabatique d’un gaz parfait

Q=0 et dUzéW=—pdV=—n$—TdV

TVU™ =cste et pvV” =cste  Loi de Laplace lors d'une détente adiabatique
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PV, PV P.V \VAN4
W =-AU =-C, (T, -T,)=-C,| ——-—t|=—C, —|1--
V(Tf |) V[ I’IR I’IR j \ I’lR Vfl,},

Détente de Joule (ou Joule-Gay Lussac)
Voir plus loin le chapitre sur le gaz de van der Waals (fluides réels)

Détente de Joule-Thomson (ou Joule-Kelvin)
Voir plus loin le chapitre sur l'enthalpie

G. Exercices sur Ia loi des gaz parfaits

Formation d'une étoile

Supposons qu'une étoile se forme a partir d'un nuage gazeux qui se condense. Pour qu'elle se
forme, il faut que la gravité gagne sur les effets de pression et I'énergie interne du gaz (son
énergie cinétique et de vibration et de rotation). En supposant le gaz parfait, écrire cette
condition pour que I'énergie potentielle gravitationnelle domine I'énergie interne du nuage en
fonction de sa masse M, de son nombre de particules N, de son rayon R et de sa température
T.

Application numérique : un gaz d'hydrogéne de masse celle du soleil (2.10* kg) 4 T=10K de
rayon celui du soleil R=7.10° m peut-il se condenser en un soleil ?

Rk, T

Solution : il faut M > % ce que satisfait le gaz d'hydrogene pour le soleil.
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Stabilité d*une étoile
Supposons qu'une étoile est une sphére de gaz parfait, qui subit sa gravité et la pression
interne du gaz. Considérons un ¢lément de volume compris entre r et r+3r de section 0A.
- Etablir un bilan des forces agissant sur cet élément (force due a la pression p(r) et force due
a la gravité g(r)).
- En déduire I'équation que doit satisfaire la pression p(r) dans I'étoile en fonction de sa
densité p(r), de sa masse m(r).

Solution :

dp(r) _ Gp(rm(r)
dr

r.2
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L'atmosphere
Premicre approche trés naive : en supposant une atmospheére isotherme constituée de gaz
parfait, trouver la densité de molécules par unité de volume en fonction de l'altitude z.

Solution : n(z) =n, exp[— mgzj

kT
Seconde approche moins naive : l'atmosphere toujours supposée constituée de gaz parfait
n'est pas supposée isotherme, mais on suppose qu'elle est constituée d'une succession de
strates qui n'échangent pas de chaleur entre elles.
Considérer 1'une de ces strates et sa transformation quand elle change d'altitude. En déduire
comment la température de cette strate varie avec l'altitude.
Quels effets liés a la terre ce modele néglige ?
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IV. 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 '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 différent 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 :

P

— gaz réel
---=-- gag parfait
To<h <Ty <T3

FPo

v
T=9092K T =202 K

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

Oxygéne Uy 1404 (+ 0,2 '%) 1,398 {— 0,14 %)

Tag. 6.1 — Valsur du coefficient v des gaz et écart par rapport 4 sa valaur théorique caloulée dans le modéls
du gaz parfait (1.4 dans cstta gamme de tampérature) pour qualquas gaz

Commentaire absent du poly des éleves
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 l'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 modele du
gaz parfait.
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‘ Puis on traitera du cas d'un liquide.

A. Gaz non parfait : le développement du Viriel

Pour mesurer I’écart a la loi des gaz parfaits, on introduit le facteur de compressibilité Z :

VY,
nRT RT

O, . 20
Pour comparer entre elles les lois cg_‘-; b, o ) 4
suivies par les gaz, on introduit de plus 4. e S oy
des coordonnées réduites en fonction T &L 4
du point critique ou il y a liquéfaction : orp :i";‘-gg N
T=T/Tc, p=p/p.. On trace alors Z en e .3 3 w12 e
fonction de ces coordonnées : il

o8 5 n: “ w;;,:
Or} observe que de nombre}lx gaz oaf- 6 rae ensame
suivent un comportement relativement sk 110 o e e e
universel. C’est le principe des états g s s provanew e
correspondants. On observe également “r

. 1 1 1 Il 1 Il 1

qu’aux basses pressions, Z<1, donc le

gaz réel est plus compressible qu’un

gaz parfait.
Fic. 6.3 — Facteur de compressibilité réduite 7, de divers

I

fluides en fonction de la. pression réduite pr pour plusieures
valeurs de la température réduite T,. (figure extraire de [32])

Commentaire absent du poly des éleves

On peut revenir aux propriétés réelles d’un gaz d’apres ce diagramme : par exemple quel est
le volume massique du dioxyde de carbone a 37°C sous 55 atm ? On a p.=73 atm et T;=304 K
d’ou T,=1.02 et pr=0.755 d’ou Z~0.7 d’ou pV=ZnRT=0.7nRT d’ou volume massique
V/m=ZRT/pM=0.7%8.31*310/(55.10°*44 107)=7.5 10 m’/kg.

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

considére une mole de gaz 1a encore pour une écriture plus simple, on effectue ce
développement du viriel :

7 PV, BO) CO) D)

RT Vu Vv, Vg o Développement du Viriel
=1+B'(T)P+C'(T)P* +D'(T)P’ +...

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

76



Thermodynamique classique Julien Bobroff

1d*BT) 1 d*CT) 1 d*(@T)
+ +
V o dT> 2v? dT?  2v? dT?

CV — C\;;az parfalt RT|:

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

=Z‘2 +; VQr—r )

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 :

— *k
Z= Ze.cin Ze.pot

oU Zein correspond au premier terme cinétique, qui doit, si on le considére seul, redonner la
loi des gaz parfaits. Le second terme s’écrit :
-BZ V
jdr jdr{ 2 )—1}

1 3 3 —ﬂ_z_lv(ﬁ
:\,_de rl...J'd rye
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+——jd rle ™ —1]=1- NE\;/(T)

Z,, pot

Ze. pot

— N 3pla=-AV(D)
B(T)=——d rle —1]
D’ou I’énergie libre s’écrit :

F =—k,T In(z

e.cin Z(eApot ) =

ﬁ—@ﬂ{hﬂgnj
\

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

F=F, +k,T o)

La pression vaut alors

F
oV ); lov Vv
Le premier terme redonne nécessairement la loi des gaz parfaits. On peut donc écrire cette
expression sous la forme :

nRT _, + NB(T)

p:
pv _,, BM
RT \Y
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On  reconnait le  développement du  Viriel au  premier ordre, ou
B(T)=-N/ 2jd ’ r[e_ﬂv ™ 1] : on voit donc dans ce modeéle 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 mode¢les particuliers.

Commentaire absent du poly des éleves

Exemple de comportement de B dans 1’argon :

I, I.

I[\.-\]

1

3
m mo

B (10"

. P R U B
0 200 400 600

T (K)

Fig. 26.9 The temperature depen-
dence of the virial coefficient B(T') in
argon. Argon has a boiling point at at-

mospheric pressure of T}, = 87K and
the critical point is at T, = 151 K and
Pe — 4.86 MPa.

Nature des forces d’interaction dans un gaz

A grande distance, dans un gaz neutre, les forces intermoléculaires ne sont pas
coulombiennes mais de type van der Waals. Elles sont attractives a longue distance et
correspondent a des interactions électrostatiques entre dipoOles électriques portés par les
molécules. Chaque dipdle induit un champ électrique sur un dipdle voisin qui varie en 1/r°
donc ’interaction entre deux dipdles varie en 1/1°. La force correspondante varie en 1/r’. Elle
peut avoir plusieurs origines selon la nature des dipdles dans le gaz considéré :
- Si les dipdles sont permanents (par exemple dans HCI, NH3, H,0...), ils s’influencent
via leurs orientations qui ne sont pas toutes équivalentes, d’ou la force de Keesom :
4
Fo=Cc 2L
Tr
ou p est le moment dipolaire, r la distance entre molécules, Cx une constante
- 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 dipdles A et B appelée force de Debye :

2
Fo =Cpo e Ifl_—Ai Force de Debye

r7

Force de Keesom
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ou y, est la polarisabilité de la molécule B.

- Siil n’y a pas de dipdles 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

1
F =CLZAZBr_7

Force de London

Dans la table ci-contre, on voit quelques valeurs typiques de ces forces et de leurs énergies
associées 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.

Ex Ep Er Eyaw
Ar 0 0 0,486 0,486
cO :: o 0.5 0,5
HCl 0,189 0,057 0,962 1,208
NH;4 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 :
j6

B. Gaz non parfait : modéle de van der Waals

V(r)=4¢ (Ej _(g
r r

Potentiel de Lennard-Jonnes

Une autre facon de décrire I’effet des interactions est proposée par van der Waals qui propose
deux corrections au modele 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 & n, Deffet total sur ’énergie est en an®/V?> ou a est une constante

caractéristique de la force des interactions.
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Commentaire absent du poly des éleves

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

de dV, alors I’énergie qui est en an’/V > changera de —an’dV /V>. On peut imaginer ce
changement comme équivalent a I’effet d’une pression effective dite moléculaire p, qui

ménerait 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>.Ily a un
signe + car les interactions attractives réduisent la pression réelle p par rapport a la pression
Peaz parfait qU°aurait ce gaz sans interaction. Dans la loi des gaz parfaits, en mettant p + an’/V?

au lieu de Pgay parfait, ON @ bien réduit pasy parfaic de an’ /V 2.

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

( p+n’ Vizj(\/ —nb) =nRT Equation de van der Waals
Qu'on peut aussi écrire
nRT , a a
= —n"—- et pour une mole:| p+—- -b)=RT
p vV _1b VE p [p Vrﬁ](vm )

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

a b T
Hydrogéne Haq 248 101 2,66 10— 2,76
Helium He 244 105 247 10— 266
Azote No 1,30 10—t 101 10—+ 3,14
Oxygine O 1,38 10—t 118 10" 203

Tap. 6.2 — Constantes de van der Waals a (en J m® mcl—?) at b (en m® mol—1) et diamsires o des maoldoules
{em 10— m) pour quelques gaz

C. Les détentes

La différence entre les modéles 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 essentielle 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 mod¢le 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 réle suffisamment
fort pour obliger les molécules a s’assembler différemment. Un autre exemple d’une
différence qualitative entre les deux modéles apparait lors d’une détente de Joule.
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1. Détente de Joule (ou Joule-Gay Lussac)

Commentaire absent du poly des éleves

Quand on utilise une bombe de déodorant, elle se refroidit. Autrement dit, lorsqu’un gaz sous
pression s’échappe d’un récipient via un petit orifice, la température du gaz dans le récipient
décroit dans certaines conditions. Pourquoi ?

La détente de Joule (parfois appelée détente de Joule-Gay Lussac) est un processus
irréversible ou on fait se détendre un gaz en mettant I’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.

R R
T T
I T
Gaz Vide
(Volume V;) (Volume Tz}
Etat initial Etat final

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

Au cours d’une telle détente, aucun travail n’est effectué¢ (GW=0). L’enceinte étant isolée
thermiquement de I’extérieur, aucun échange de chaleur avec extérieur n’a lieu (0Q=0). Le
premier principe impose dU=0. Donc 1’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:

My = (ﬂj Coeftficient de Joule
oV ),

De sorte que le changement de température au cours de la détente s’exprime :
V2
AT = [ pydv
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

op

isochore (2 volume fixé) (—j et la capacité thermique du gaz a volume fixé Cy :
\
_ (G_Tj _ _(5_TJ (G_Uj _ _L[a_U]
f=lav ), T \au ) lav ). "7, lav ),

. ., [ OX OX 0z
Ou on a utilisé (—j :_(_j (_J
oy ), oz ) \oy),
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dU =TdS — pdv = [@j =T(§j b
v )T v ),

__LT(ﬁj _p
=g U v ),
S

On utilise enfin la relation de Maxwell [—j = [a—pj d’ou :
N Jy v

oT
1 op
=——| Tl =—=1| =
Hy Cv( (a.l.jv pJ

e Pour un gaz parfait, pV =nRT donc

1 nR 1
# CV[ v pj Cv(p P)

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

e Pour un gaz de van der Waals, en 1’exprimant avec le volume molaire V,

RT a (apJ R
p= ——donc | —| =0
V,-b V, or ), V,-b

_f; R ). 1ff R _RT_a) 1a
H=me v Cb c,lv.b v.-pb v ¢, Vv

Donc si on augmente le volume de V; a V,, il apparait un changement de température

AT =" pydv = - SR VIS LI DY
' ICv Va Cv vV, V,

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 modele 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,
s0it (AU /8V ); . On réutilise les relations ci-dessus :
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dU =TdS — pdv = [@j =T(§j b

ov ), \ov ),
3)-3)-
ov ). \at ),

)31
oV J); ot )y
On en déduit le changement d’énergie interne U quand on détend le gazde V; a V, :
AU :LVZ(QJ av =" T(a_pj “plav
oV ); | aT )y
e Pour un gaz parfait, pV =nRT donc
AU = (T nR_ p]dv 0
1 \Y
Il n’y a pas de changement d'énergie interne.

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

RT a (apJ R
p= ~donc | — | =———
V,-b V, or ), V,-b

R RT a
AU = T—— av = [T _ 2 lqv
L[ p] L( V_—b vm—b+vr§j
au={"2av=o L L
'Vm V1 Vz

na"n

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

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

Elle est traitée dans le chapitre sur I’enthalpie.

D. Les Iliquides

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 limit¢ de Ven T etp :

V(T, p) =V (Ty, po)l + &y (T =T,) = &7 (p— Py)]

ou o= l(g—\_lfj est le coefficient de dilatation isobare et x; = —l(%) son coefficient de
P T

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
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liquide est proche de s'évaporer, cette approximation n'est plus valable, mais on peut alors
utiliser I'équation de van der Waals au méme titre que pour un gaz. Si on veut raffiner ce
modele, 1l faut faire intervenir d'autres parameétres, par exemple dans I'équation de Soave-
Redlich-Kwong :

nRT e (a—c\/?)z
V —nb V(V +nb)

p= Equation d'état de Soave-Redlich-Kwong

ou bien dans un modele de billes impénétrables indéformables qui n'interagissent qu'au
contact et meénent a 1'équation (Carnaham et Sterling) :

23
pv =nRT LHHI 2T
(1-7)

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

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™'. Ils ont une dilatation deux 4 dix fois plus faible que les gaz (ot 0~3 10° K~
Y. Leur capacité thermique molaire est de l'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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V. Transformations et machines
thermiques
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La thermodynamique consiste pour I’essentiel a déterminer la fagon dont un systéme se
transforme entre deux états d’équilibre, sous I’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 systemes 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 fagons 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 systeme en fonction des variables extensives U, V, N,... c’est a
dire a représenter 1’équation fondamentale S(U,V,N..). Le second principe impose que

seen

(6s/6U), =_|_l> Oet qu’on peut définir U fonction de S,V,N... de fagon unique. Cela

contraint la forme de I'hypersurface. On représente donc cette hypersurface fonction de U et
de toutes les autres variables (pour un systeme composé de deux sous-systémes par exemple,
les variables seront U;, Vi, Ny, U, 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.

Chaque point de cette hypersurface est un état d’équilibre du
systéme total. Une courbe tracée sur cette hypersurface
décrit alors le passage d’un état initial & un état final tous
deux états d’équilibre. A cause du second principe de la
thermodynamique, 1’entropie ne peut qu’augmenter lors de
ce parcours. La transformation décrite par une telle courbe
qui s’appuie a tout moment sur I’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.

-L' —ee

i

|1 (g:su.‘_“',... x'}.‘}... U X
s \ >

Commentaire absent du poly des éleves

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 systeme, et il y a nécessairement passage par un état hors équilibre lors
duquel le systeme répond a cette modification. Supposons que le systéme mette un temps 1
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 long que t. Car dans ce cas, le systéme a a tout
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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

Exercice : critére pour un processus quasistatique

On enferme de I’air dans un cylindre de diamétre Scm, de longueur 10cm. On tire sur un
piston qui forme une paroi du cylindre. En deca de quelle vitesse du piston on pourra
approximer le processus comme €tant quasi statique ?

Solution : microscopiquement, lorsqu’on tire sur le piston, la densité du gaz va chuter dans le
voisinage immédiat du piston. Puis, par mouvement des molécules dans le gaz et propagation
via des flux hydrodynamiques, cette chute va progressivement s’homogénéiser dans tout le
volume (processus d’hydrodynamique). Le temps mis par le gaz pour que sa densité
s’homogénéise est justement le temps t auquel il faudra comparer le temps mis par le piston
pour se déplacer. Typiquement, cette inhomogénéité initiale se répand a la vitesse du son.
Imaginons qu’aprés un rebond sur les parois, cette inhomogénéité s’atténue et qu’un état
d’équilibre est atteint. Alors on peut écrire =V"?/c. Si le mouvement du piston est bien plus
lent que ce temps T, alors le processus est quasireversible.

1/3

r=V"/c= (0.1 * 7%0.05° /4) /300 =0.2msec donc le temps typique d’homogénéisation
du gaz est de 0.2 msec. Si le piston se déplace a une vitesse v, il faut qu’il parcourt une

distance significative a I’échelle du volume en un temps bien plus long que 1. Typiquement, il
doit parcourir 0.1 cm plus lentement que 0.2 msec donc plus lentement que 5 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.
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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.

Commentaire absent du poly des éleves

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’acquiere pas d’énergie cinétique et qu’on puisse calculer a chaque instant son énergie totale,
c’est a dire son énergie potentielle mgz.

2 %\fmm ;

Om om
Fig. 4.9 Fig. 4.4

Lors du processus de gauche avec le frein, on a 1I’équivalent d’une transformation quasi
statique irréversible (I’énergie est ici I’entropie @ un signe pres : 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 role 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 :
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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 O0W =—pdV , alors pour une transformation d’un volume V; a un volume V,,

W =-[" pdv

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 + R =—-pdV +TdS d’ou & =TdS : pour une transformation quasi statique, un
flux de chaleur est associé a une simple augmentation d’entropie :

8 =TdS

Si on considere 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
A discuter en cours.

Commentaire absent du poly des éleves

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 fléche 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 I’irréversibilité est-
elle alors possible si les processus sont régis a 1’échelle microscopique par des lois
réversibles 7 On le comprend qualitativement dans 1’exemple du glagon qui fond dans un
verre d’eau: celui-ci est cristallin, donc posseéde 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 I’eau qui se gele en glace cristalline
justement. Mais L’idée que tout processus est irréversible s’applique a un systéme isolé. Dans
le cas de I’eau qui géle, il faut tenir compte aussi du systéme qui permet le refroidissement,
par exemple un congélateur, et le second principe s’applique a 1’ensemble des deux. Le
frigidaire gagnera au moins en entropie ce qu’on perd au moment ou 1’eau se gele.
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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 1'irréversibilité macroscopique et le second principe, c'est a dire la fleche
du temps ? Si on considere un état de basse entropie puis une transformation vers un état de
plus haute entropie, l'irréversibilité vient de deux facteurs a la fois (Balian):

- notre inaptitude a préciser exactement quelle est la configuration microscopique du
systeme

- l'extréme complexité de 1évolution 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 l'augmentation d'entropie (puisqu'entropie et manque d'information sont identiques) et
l'irréversibilité. C'est donc la nécessité de décrire le phénomene de fagon statistique et non pas
exacte, donc de manquer d'information, qui fait que toute transformation est irréversible. Ce
point de vue est trés 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,
l'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 1'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 '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 treés hors équilibre et donc de trés basse
entropie. La fleche 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 démon de Maxwell
A discuter en cours.

|Commentaire absent du poly des éleves

Le paradoxe du démon et sa résolution sont la aussi reliées a la compréhension de I'entropie
via la théorie de l'information.
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1z 1867, James Clerk Maxwell came up with an intriguing puzzle via a
thought 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-
ber 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
tack into the initial chamber without doing work. Or is there? Maxwell
imagined that the tap was operated by a microscopic intelligent creature,
zow called Maxwell’s demon, who was able to watch the individual
molecules bouncing around close 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 ‘entro
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
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 w
rescue us from Masowell's demon. However, this idea turned out not
be correct as it was found to be possible, even in principle, to det
& molecule with arbitrarily little work and dissipation, Remarkably,
turns out that because a demon needs to have a memory to opera,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 increase cancels out
decrease in enlropy that the demon might be able to effect in the sy
tem. This connection between information and entropy is an extremel
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 associated 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
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membranes and 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.

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 1'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

I1 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:

pvV = nRT U :%nRT

ouU oH
Cy :[a—_l_jv Co :(8_1-1, y=Cp/C,  Cp-C, =nR
du =C,dT

1. Expansion isotherme d’un gaz parfait

Supposons qu’un gaz parfait subisse un transformation isotherme réversible, c'est-a-dire a
. . . 3
température constante. Or ici, U ne dépend que de T car U ZEnRT donc au cours de la

transformation, AU =0. D’ou d’aprés le premier principe W =-&Q. La transformation
étant réversible, on peut utiliser SW = —pdV d’ou

AQ:_[éQ:_J'éWZJrJ'DdV:L\fn\;ﬂdV=nRTln\\i—j

Lors d’une expansion, V,>V; donc AQ>0 : il y a de la chaleur absorbée par le gaz.

2. Expansion 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) : 5Q=0. D’ou cette fois

dU = W = —pdV =—”\Fj—Tdv
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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,dr = - gy
\Y
CV d_T = _an_V
T \Y
C—VlnT—Z = —an—2
nR T, V,

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

y=C,/C, =(C, +nR)/C, =1+nR/C, d’ol

T Vv T Vv
L111—2:—1n—2 ou encore In—2 = (1-y)In—=
y—1 T Vi T, Vi
T =V ") *cste

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

pV’ =cste

93



Thermodynamique classique Julien Bobroff
TABLE 3.1: Propriétés générales des transformations finies
Systéme | Transformation | AU | AS Q W | dU | dS | 6Q | 6W
.| Méversible 0 0 0 olo 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 Iadllabatfque w >0 0 qq non définis
irréversible
i f f
Eivirsﬂ;ileb e} > / Q / TdS ow 50
on adiabatique + ; T J; al| +]% | 1das| qq
= méme signe 50 xr
isotherme Q/T TAS
. irréversible >
) o Tund aq #0
thermi- | (non adiabatique) | aq non définis
quement S
isolé monotherme > QT | <TAS
—_—_ W
reve.r51ble 0 0 #0 + 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=- [ PFeudV
e sile travz;,il est requ de fagon 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
aprés 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 syst¢éme machine. Si la
machine ne recoit de 1’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 colite 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 regoit de la chaleur, elle est comptée positivement, etc.

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

AU =0=W +Q

Si la machine regoit du travail (W>0), elle donne donc de la chaleur (Q<0) et inversement. Il
ne peut pas y avoir de mouvement perpétuel de premiére espece : 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§$3

t

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 espeéce ». 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

Abscisse Ordonnée
Diagramme de Clapeyron (*) Volume Pression
Diagramme d’Amagat (*) Pression Pression x Volume
Diagramme entropique (*) Entropie Température
Diagramme de compressibilité (*) Pression Facteur de compressibilité
Diagramme de Mollier Entropie Enthalpie
Diagramme polytropique Entropie In (Température)
Diagramme des frigoristes Enthalpie In (Pression)

Représentation dans un diagramme entropique T-S
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Si le cycle est réversible, alors &Q =TdS, et ’aire sous la courbe représente la chaleur
transférée entre les deux points considérés :

2
Q, = [Tds
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 I’aire enfermée (seulement si le
cycle est réversible).

cht

S s s
Représentation dans un diagramme de Clapeyron p-V

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

Wy, = _j pdV
1

Représentation schématique

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

T.

Tr

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
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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 ’entropie, ce qu’est
I’irréversibilité, et comment mesurer une température. Il constituera également un premier
modele pour les machines thermiques qui 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 récupérera du travail, puis refroidir le gaz et recommencer. Mais
dans ce processus, il faut a tout prix éviter de mettre en contact deux corps de temperature
différente. 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 (chaud) et le mettre en contact
avec la source froide en laissant le piston libre
jusqu’a ce que le gaz atteigne la température |
Trroia: le volume du gaz va s’ajuster librement
en se comprimant (isotherme). CD

source

froide ]

2. Isoler le cylindre, et appuyer sur le piston

jusqu’a ce que sa température atteigne Tchaud 2 isolé T e

(adiabatique). DA appuie

3. Le mettre alors en contact avec la source
chaude et laisser le piston libre (isotherme). Le 3 ~source

gaz va se détendre et pousser le piston, et chaude \;:1_'

produire ainsi du travail. AB

4. Isoler le cylindre, et tirer sur le piston jusqu’a

ce que sa température atteigne  Troid, 2
suffisamment doucement pour avoir un isolé I e—
processus adiabatique. BC tire

5. Reprendre le cycle
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p S
. A
| I=I ' .I", TC A“ > B
Tf D < i C
o Qr

Commentaire absent du poly des éleves

L’astuce de ce cycle est d’éviter de mettre deux corps de températures différentes en contact.
Pourquoi produit-il du travail moteur ? On dépense un travail dans 1’étape 2 pour pousser le
piston et on en gagne dans 1’étape 4 en le laissant se détendre. Mais le travail dans 2 est plus
faible que celui dans 4 car le travail est en pdV et la pression est plus faible en 2 qu’en 4 car la
température du gaz est plus faible. 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.

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

—T-AS respectivement
étape 2 et 4 : a priori, si le processus est adiabatique, on n’a pas de travail effectué.
D'ou un travail total (T, —T-)AS. C’est I’aire ABCD du cycle dans un diagramme T-S. Le

coefficient de performance est alors le rapport entre ABCD et ABSgSa, soit
Te-Te ;T
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 I’entropie du sous systéme
cylindre+piston évolue par contre via le gain de chaleur ou a la perte de chaleur lors des
isothermes).

Commentaire absent du poly des éleves

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 7 =1-300/2000 = 0.85. Mais la plus part des matériaux ne résiste pas

a 2000K.
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FiG. 9.6 — Efficacité théorique 5p d'un moteur
thermique ditherme réversible en supposant que la
température de source froide est 7p = 300 K

Exercice : le cycle de Carnot pour le gaz parfait

Calculer le travail et la chaleur transférés a chaque étape du cycle pour un gaz parfait
monoatomique. On rappelle que

N -5/2 U 3/2 V T 3/2 N V
S=N*cste+kgNIn|| — — —_|l=n*cste+nRIn|| — (_Oj_
N, U, V, T, N AV,

Solution :
Pendant I’expansion isotherme AB, on peut directement calculer Qap en utilisant ce qu’on a
déja calculé pour I’expansion isotherme d’un gaz parfait ou bien en utilisant Q =T AS :

Vv
Q. =NRT, an—B

A

et un travail obtenu par le premier principe (car AU=0):

A

Vv
W, =-T. NRln(V—BJ

Pendant I’expansion adiabatique BC, on a montré que TV ™" =cste d’ou ici le changement
correspondant de volume s’exprime :

T_c B V_C (=)
Tf VB '

On retrouve ce changement de volume par I’entropie S : elle dépend de T via U linéaire en T,
donc S est en T*?V. L’expansion étant adiabatique réversible, il n’y a pas production de

chaleur (Qpc=0) ni changement d’entropie d’ou : TV, =T;"?V. . Le travail correspondant

vaut

3
WBC :Uc _UB ZENR(Tf _Tc)

Pendant la compression isotherme CD,
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Vv
AQ = nRT, an—D

C

Pendant la compression adiabatique DA,

-I-f ~ VA 1=7)
TC VD

Le bilan final donne :

W =W, +Wy. +W +W,, = —TCNRln(x—BljthR(Tf -T,)-T; NRln(\\;—DjJr%NR(TC -T)

A C

B

Vv
On remarque que V, /V, =V /Vg donc W, =-T;NR ln(V—AJ

W =-T.NRIn Vo ~T,NRIn Va =(T, =T.)NRIn Va oo
Vv Vv Vv

A B A

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

W (T, -T.NR 1{&‘} .

_ Wt _ A

77 = —_ — —
T
Qe T.NR h{sz ¢

A

Théoréme de Carnot :
Le cycle de Carnot est le plus efficace des cycles dithermes, c'est-a-dire utilisant deux
sources de temperature 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 :

Te
Qc
Qs
T¢
M étant plus efficace que Carnot, M /Q, >M/Qc donc |Q.|<|Q.|. D’aprés le premier

principe, puisqu’au cours du cycle, il n’y a pas de variation de I’énergie U,
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Wl =[ed|-fei] = oc[ o]
D’ou
Q-Q.|=[Qi -
Donc ‘QC <‘QC implique ‘QC -Q.|>0 et ‘Qf ‘—‘Q}‘> 0

Si on regarde le schéma du cycle, on voit que Q, —Q, est la chaleur donnée a la source
chaude et Q, —Q; 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 :

! Y T,
Q-Q’¢
machine
équivalente
A ,
QrQ’¢
T¢

C’est opposé au deuxieme 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
Cc

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 les températures, mais a une constante pres, complétement arbitraire, qu’on choisira
telle que T=273.16K a la température du point triple de solidification de 1’eau.

Commentaire absent du poly des éleves
Plus généralement, on peut reformuler les cycles dithermes en fonction de I’entropie. La
source chaude transfert une entropie au systéme S. :|QC|/ T. alors que la source froide

récupére S; =‘Qf ‘/ T, . La création de travail n’engendre ni perte ni gain d’entropie par

contre :

T.
QC et SC - Qc/Tc

Qret S¢= Qi/Tr
T¢
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Pour un cycle réversible, il entre autant d’entropie qu’il en sort dans le systéme, soit
Q: /T, =Q, /T, etle travail fourni par le cycle est, par conservation de 1’énergie,

Tf
W =Q, -Qq :(I_T_]QC

c

On retrouve I’efficacité de ce moteur réversible 7 =1-T, /T,.

Pour tout cycle irréversible, une entropie supplémentaire est générée par le systeme par des
processus irréversibles, d’ou Q; /T, >Q,/T, et W=Q,-Q, <(1-T, /T,)Q, 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 ’irréversibilité et la production supplémentaire d’entropie ? Comme le montre la
figure suivante (extrait de Kittel), il peut y avoir par exemple :

- les contact thermique 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 »)

— éf%*

- la différence de température entre source chaude et Vctmal ahince

Irreversible expansion

froide n’est pas compléte car il y a des résistances | without work or heat

thermiques avant I’arrivée a D’entrée du systéme qui
convertit vraiment la chaleur en travail : la température / Net work
a I’entrée réelle du systeme n’est donc plus T, mais un :,"}‘“l D
peu moins (« thermal résistance ») et de méme a la Friction loss
sortie du systéme

l

- la friction mécanique lors de la production du travail, Thermal resistance

ce qui produit & nouveau de la chaleur (« friction \\—__1
loss »)

A

- le gaz utilis¢ (ou le médium) subit une détente
irréversible 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 1a 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 =Q_, +Q; et S, :|QC|/TC et S; =|Q; ‘/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.
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Qe

Qr

T¢

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.

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 cotiteuse Qc W w

N W IS  Qc
Efficacité Oc %—— o
Efficacité réversible E%E TTETF T.;%TF

3. Généralisation a un cycle quelconque

On généralise le cycle de Carnot au cas général d’un systetme en contact avec plusieurs
sources thermiques numérotées par 1’index i, de températures Tj, qui transférent une chaleur
Q;au systeme. La variation d’entropie totale est d’apres le second principe :

AS yame + 2, AS; 20

Et la variation d’entropie de chaque source est

As =- 2
T

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

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

T

Temps

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

T T T
. Fin " T | Qi 3 . | Tin 3
i & H T ] H I ) - Regenerator
o & o / .
§ = _CF,’Regeneral]Dr/_.:.:-' _f;éegﬂnermjory -3 =
o o & S = o &
" " N 78 q/’j/ i e, M= State
Ao /
T, ) A — T,b _ 1 B |
4 ] 3 4 ¥ 3 4 Ya 3
oui ot ot ﬂ]‘ln
5 5 § —
-— =] Ty - State
P P P || 2
1 1
-
T
N0 ]
\ S 4 1
\ \\-'f q =t — = T, = — state
\ \ in (gl !
NN T B = :
\ 2 g T N
Y \ A &
%, o '%. [
FENTE NN B
F \ \ ™~
Dot _P{:\‘"‘H‘H g ‘I 3 A i rj_ —= State
B ot 3 2
Cage; S || 4
v P v ) ' v -
@) Carnat cycle (B Stirling cyels () Ericsson cycle

Pour un gaz parfait, lors des transformations isothermes 2-3 et 4-1,

Que = [TdS =T(S, —S,) = NRT, 1n:/i etUy U, =0

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

Q,=U,-U, =U,-U,=-Q,,

Donc la conservation de 1’énergie pour le cycle complet s’écrit :
W+Q,+Q,,+Q,, +Q,, =0=W +Q,, +Q,,
W =-Q,, +Q,, =—-nRT, ln\\j—2+ nRT, ln\\//—4

3 1

Vv Vv Vv
= —NRT, In"2+0RT, Ino* = nR(T, =T,)In >

3 2 3

L’efficacité vaut

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
P, —
Y \ v

3

— Cycle de Lenoir dans le diagramme de Clapeyron

Pour un gaz parfait :

1 -2V, =V, Q,=U,-U, =—NR(, -T) W, =0

2—-3 Q23:O W23:U3_U2:_NR(T3 _Tz)
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31 P, =D0; nRTl /Vl = nRT3 /V3 W31 = p3V3 - p1V1 = I’IR(T3 _T1)
On cherche ’efficacité :

_Wtot _ _W12 +W,, + W,

77:

le le
zNR(T3 _T2)+ NR(T3 _Tl)
- 3
JNR(T, =T))

Cycle de Beau de Rochas ou d'Otto

Ce cycle, a la base du moteur a essence de nos voitures, est a 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 :

D D

p ‘P

y

| r

C C

E E

A B B
: "y

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.

Deuxieme 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 admission SompEon /,;lf"-tente échappement
échange thermique avec I’extérieur et on néglige
les frottements du piston).

cycle thermique

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

Quatrieme temps EA : échappement. La soupape s’ouvre et les gaz s’échappent dans 1’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 modéle, on a supposé
que I’explosion qui chauffe ici le gaz est considéré comme venant d’une source fictive et non
pas lié 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 1’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 l'air avant injection du
carburant, on peut alors le comprimer 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 A Spark Fuel
p —%7‘ p injector
A A v AIR
Ajr—fuel
mixture D
Fuel spray
C l I C :
E
B B
> »
vV A\

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

Commentaire absent du poly des éleves

Pour une pompe thermique, 1'efficacité n'est pas la seule donnée pertinente. Une autre facon
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.

Les pompes thermiques dans les maisons utilisent la chaleur récupérée dans le sol (via des
tubes horizontaux ou verticaux a quelques meétres de profondeur) ou bien dans des nappes
souterraines. C'est le réciproque du frigidaire et le fonctionnement est semblable.

5. Cycles diphasiques

Jusque 13, 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 a fréon

Commentaire absent du poly des éleves
Comment marche un frigo ?

Voir Gonczi p. 202 et site web howstuffworks :

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

sucking gas out of that side). When going through the
valve, the liquid ammonia immediately boils and gm“m ator

vaporizes (light blue). In evaporating, its temperature € Expansion vaive
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.

IR Few W el

5.The cold ammonia gas is sucked up by the compressor, and the cycle repeats.
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6.2.b Le réfrigérateur i fréon

— Le schéma, de principe de la machine est représenté sur la figure 7. Le
fluide qui évolue est un fréon : il subit quatre évolutions successives AB,
BM, MN et NA formant le cycle ABM N représentée sur le diagramme
de Clapeyron de la figure 8.

® o0

(Cd) (Ev)

-

© o [t ®

Figure 7

Globalement, le circuit contient une quantité donnée de fréon : le
systéme est fermé et nous pourrons done utiliser les résultats du para-
graphe 6.1.c.2. En revanche, chacune des évolutions AB, BM, MN et
N A a lieu dans une partie distincte de la machine, se comportant comme
un systéme ouvert pour lequel nous supposerons que le régime est station-
naire et que les variations d’énergie mécanique sont négligeables. Ainsi :

i) le fréon initialement dans I'état A, subit une détente de Joule-
Kelvin AB dans le détendeur (Dt) jusqu'a I'état B, ce qui fait baisser
sa température ; cette détente a déja été étudiée en 5.2.d.3.

ii) puis le fréon subit I’évolution BM dans I’évaporateur (Ev) ol il se
vaporise partiellement & pression et température constantes jusqu’a 1'état
M en recevant un transfert thermique de la source froide dont la tempéra-
ture Tr= 268 K est supérieure a sa température Tg = Thr=263 K ; la
source froide est constituée du contenu du réfrigérateur, c’est-a-dire des
aliments qu’on désire y conserver & Tp= 268 K soit encore tp= —5 °C ;

iii) le fréon subit ensuite une compression M N dans un compresseur
(Cp) calorifugé de I'état M a I’état N, ce qui lui permet de se réchauffer
jusqu’a la température Ty = Txy= 303 K ;
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iv) enfin, le fréon subit dans le condenseur (Cd) ’évolution N A isobare
et isotherme ; il se condense totalement jusqu’a I'état A en fournissant un
transfert thermique & la source chaude dont la température To= 298 K est
inférieure & la température du fréon Ty = Tv= 303 K ; la source chaude
est constituée de l'air de la piéce ol est placé le réfrigérateur.

£

p

Isenthalpique

Figure 8

— Les données concernant les états A, B, M et N du fluide sont ras-
semblées dans le tableau suivant :

A B M N

p en bar 7.5 2,2 2,2 7.5

Ten K 303 263 263 303
T 0 0,24 0,98 1

On donne en outre les enthalpies massiques de vaporisation aux deux
températures utiles : l353= 159 kJ.kg_l et l303= 139 k.].kg'l.

A D'aide de ces données, nous nous proposons de calculer 'efficacité de
cette machine frigorifique ditherme et de la comparer & 'efficacité de Car-
not. Pour cela, nous raisonnons sur une durée 7 correspondant au transfert
d'un kilogramme de fréon & travers chacun des éléments du systéme.

— Notons (X) le systéme ouvert constitué de I'évaporateur et du fluide
qu’il contient ; associons lui le systeme fermé (L*) constitué & l'instant ¢
de (£) et du kilogramme de fluide qui va y entrer, et & I'instant ¢ + 7 de
(X) et du kilogramme de fluide qui en est sorti (cf. figure 9).
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Masse dm qui va entrer

t+1

Masse dﬁ qui est sortie
Figure 9
Le premier principe de la thermodynamique appliqué & (3*) s’écrit :
| Ut+7)—-Ut) =W+ Qp -

Le travail W est uniquement celui des forces de pression en amont et
en aval ; il se calcule comme dans la détente de Joule-Kelvin :

W =pp vp —pup VM

La variation d’énergie interne vaut U*(t+7) —U*(t) = up —up comme
dans la détente de Joule-Kelvin, et il vient :

UM —UB =PB UB —PM UM +QF puis Qr =hy—hg

Le long de l'isotherme Ty = T, la variation d’enthalpie élémentaire
vaut, :

dh = '!263 dz

Cette relation s’intégre pour fournir hy; — hg et donc Qp :
hy —hg=(zp —zB) laga et Qp = hpy — hp = 118 k.].kg_l

— Le méme calcul prévaut dans le condenseur ot le titre massique en
vapeur évoluede zy =12 24 =0:

Qc =ha—hy = (x4 —zN) lapz = —l303= —139 kJ kg™’

— Enfin, notons () le systéme ouvert constitué du compresseur et
du fluide qu’il contient ; associons lui le systeme fermé (£*) constitué a

112



Thermodynamique classique Julien Bobroff

|
I'instant ¢ de (X) et du kilogramme de fluide qui va y entrer, et a l'instant |
t + 7 de (X) et du kilogramme de fluide qui en est sorti (cf. figure 9).
Le premier principe de la thermodynamique appliqué a (2*) s'écrit :

Ut +7)—U*(t) = W +Q

Le travail W est constitué d’une part du travail des forces de pression
en amont et en aval qui se calcule comme dans la détente de Joule-Kelvin
et vaut par vy — py vy et d’autre part du travail utile exercé par le
moteur du compresseur sur le fluide, que nous noterons W,,. Le transfert
thermique @ est nul puisque le compresseur est calorifugé.

La variation d'énergie interne vaut U*(t4+71)—U*(t) = uy —up comme
dans la détente de Joule-Kelvin, et il vient :

UN — UM = PrM VM — PN N + W, +0

W, =hy — hy :hN—-h,q-l-hA—-hB-l-hB—hM
=139 +0 — 118 = +21 kJ . kg™*

Le travail W, est positif : nous vérifions bien que la machine frigorifique
est réceptrice.

— Nous obtenons ensuite 'efficacité de la machine ;

_Qr _
e= W =5,6

L’efficacité de Carnot correspondant aux sources froide & Tr=268 K
et chaude & Te= 298 K vaut d’aprés 6.1.¢.2 :

Tr

st gy
(Te —Tr)

ec

L’efficacité réelle est donc inférieure & Pefficacité de Carnot : nous en
concluons que le fonctionnement du réfrigérateur est globalement irréver-
sible.

Nous pouvons préciser les origines diverses de I'irréversibilité en exami-
nant chacun des éléraents de la machine frigorifique : la détente de Joule-
Kelvin AB dans le détendeur est irréversible & cause des frottements ; les
échanges thermiques BM et N A dans Pévaporateur et le condenseur sont
irréversibles car le fréon n’est pas & la température de la source au cours de
ces échanges ; enfin, le lecteur pourra vérifier en calculant sy — s, avec la
méthode du paragraphe 5.2.d.3 que I'évolution MN dans le compresseur
calorifugé est elle aussi irréversible, sans doute & cause des frottements.

La pompe a chaleur

Inverse du frigidaire : interét d'enterer dans le sol le tube c6té 'fr'oid : le sol egt plus chauq que
l'extérieur en hiver donc quand méme plus interessant, méme si 1.1 est plus fr01d que la maison.
Si on trouve une nappe d'eau souterraine, interessant aussi car rr'lellleu're conductivité
thermique que la terre, donc meilleur contact thermique avec le gaz de circulation.
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HEAT PUMP HEATING CYCLE

B
QUTDOOR

COMPRESSOR

At point A the refrigerant is a cold liquid, colder than the outdoor air. The refrigerant flows to
the outdoor coil (point B). This coil is a "heat exchanger" with a large surface area to absorb
heat from the air into the colder refrigerant. The heat added to the refrigerant causes the fluid
to vaporize, so this heat exchanger is called the "evaporator coil" during the heating cycle.
When materials change state (in this case from liquid to gas), large amounts of energy transfer
take place. At point C the refrigerant is a cool gas, having been warmed and vaporized by the
outdoor air. It is too cool to warm the house, so that's where the compressor (point D) comes
in. The compressor raises the pressure of the gas. When that happens, the gas temperature
rises. One way to think about it is that the compressor concentrates the heat energy. The
compressor is often thought of as the "heart" of the heat pump, since it does most of the work
of forcing heat "uphill." The compressor also forces the now hotgas (point E) further into the
cycle. The indoor coil (point F) is where the refrigerant gives up its heat to the indoor air. A
fan blows air past the indoor coil to distribute heat to the house. This cools the refrigerant to
the point where much of it condenses, forming a liquid. In the heating season, the indoor coil
is called the "condenser coil." This change of state results in a large transfer of heat energy.
The warm mixture of liquid and gas (point G) continues through the cycle to point H, the
expansion device (sometimes called a "metering device"). This device reduces the pressure,
causing the refrigerant, to become cold again - cold enough so that it is once again ready to
absorb heat from the cool outdoor air and repeat the cycle.

La machine a vapeur
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Le premier cycle diphasique utilisé I'a été dans le cadre de la machine a vapeur. Ce 1" moteur
n’a plus qu'un intérét historique puisque c’est en cherchant & 1'améliorer que Carnot a donné la
17 formulation du 2°™° principe. Dans cette machine, 'agent thermodynamique est de eau qui
est vaporisée dans une chaudiére (figure 9.27). La vapeur est ensuite amenée & un cylindre muni
d’'un piston. La vapeur en se détendant, repousse le piston. Dans les premiéres machines & vapeur,
celle-ci était ensuite rejetée dans 'atmosphere. Dans des versions plus élaborées (figure 9.27), la
vapeur est récupérée puis liquifiée dans un condenseur, avant que I’eau liquide ne soit renvoyée vers
la chaudiére. De plus, la liquéfaction dans le condenseur provoque une baisse de la pression du coté
opposé a 'admission ; cette dépression aspire le piston et contribue & augmenter le rendement.

chaudiére

condenseur

Fic. 9.27 — Schéma typique d’une machine 4 vapeur moderne. Le dispositif d’admission de la vapeur dans
le eylindre permet d’envoyer la vapeur de part et d’autre du piston, ce qui évite les temps morts dus au
retour du piston

P
i h
™ T
b
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if
Sz § &
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Fi1c. 9.28 — Cycle de Carnot entiérement contenu dans la zone de coexistence, exprimé dans différents
diagrammes : diagramme de Clapeyron (gauche), diagramme entropique (centre) et diagramme de Mollier
(droite) - Figure extraite de [8]

Cycle de Rankine
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Le cycle de carnot appliqué au vapeurs condensables décrit au paragraphe précédent a une efficacité
maximale car les transferts thermiques se tont a4 température constante. Malheureusement, ce cycle
est difficilement réalisable car il est difficile de comprimer isentropiquement selon d — a un mélange
de deux phases.

Pour contourner cette difficulté, on réalise plutot ce cycle comme indiqué sur la figure 9.29. La
différence vient de la transformation d — a qui est maintenant constituée dune compression isen-
tropique d — e n’agissant que sur une seule phase suivie d’une transformation isobare e — a pour
amener 'agent thermodynamique au point de saturation. Un tel cycle est appelé cycle de Rankine.

B T B

Ty Te

(a) ) (e)

Fia. 9.29 — Cycle de Rankine, exprimé dans différents diagrammes : diagramme de Clapeyron (gauche),
diagramme entropique (centre) et diagramme de Mollier (droite) - Figure extraite de [8]

1-2  Isentropic compression in a pump
2-3  Constant pressure heat addition in a boiler
3-4 Isentropic expansion in a turbine
4-1 Constant pressure heat rejection in a condenser
Fin
Boiler
Tt
© ®
e ¥ harb, cut
M /
W ) Turbine [E/—23
pump.in U
Wiwrh, cut
= Pump @ Jin >
T '.{I‘DIJI: _.-"r
Condenser ) >
1 =
I:I\:\IJI:
Ipump.‘in
5
FIGURE 10-2

The simple ideal Rankine cycle.
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VI. Potentiels Thermodynamiques
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Jusque 14, nous avons travaillé soit avec 1’énergie U soit I’entropie S. Nous avons formulé le
second principe pour I’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 a décrire le sous-systéme étudié, et en laissant le
réservoir de coté. Dit autrement, ce sont en général les parametres intensifs T, p, ou p que
I’on sait facilement mesurer ou imposer plutét que l’entropie par exemple. Il faut donc
reformuler les équations de la thermodynamique pour que ce soient les parameétres intensifs
qui jouent le réle de variables indépendantes a la place des parametres extensifs. C’est ce qui
va nous amener a introduire de nouveaux potentiels pour remplacer 1’entropie.

A. L’énergie libre de Helmoltz F

1. Définition et sens physique

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 systeme-+réservoir Comment cet ensemble
va maximiser son entropie totale ? Les équations vues jusque 1a 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. Voild pourquoi on veut une nouvelle
fonction semblable a U ou S, possédant elle aussi une équation fondamentale en fonction des
variables du systéme, mais dont 1’entropie S est absente. Par contre, on aimerait remplacer
cette variable extensive S par une variable intensive significative dans le cas présent, a savoir
la température. Pour cela on utilise une transformation de Legendre : on part de I’énergie
interne U(S,V,N) qu’on va transformer pour ’exprimer en fonction de la température. On
appelle le résultat de cette tranformation 1’énergie libre F dite de Helmoltz.

Onpartde T = 88_LSJ et on pose

F=F(,V,N)=U TS

d’ou
dF =dU —TdS — SdT =TdS — pdV + @dN —TdS — SdT
dF =-SdT — pdV + N

Vérifions alors ce que devient la seconde loi pour I’entropie totale du systéme s et du
réservoir R :

S :SR(UR_US)+SS(US)

R+s

On veut maximiser I’entropie totale. On suppose de plus que Ug>>U,. On peut alors faire un
développement limité :
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oS
SR+S = SR(UR)+ GUR (_Us)+SS(Us)
R
U, F
=SR(UR)_?+SS = SR(UR)_?

Donc du point de vue du systéme s, maximiser 1’entropie totale Sgr:s implique juste de
minimiser F, sans se soucier alors du réservoir. 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 Voila aussi
pourquoi on a ici choisi comme variable spécifique dans la transformation de Legendre la
température T : cette température est ici bien définie par le réservoir et ne variera pas dans le
cas considéreé.

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

On appelle F un potentiel thermodynamique, car cette quantité extensive joue ici un role
équivalent a 1’énergie interne, mais pour un systeme en contact thermique avec un réservoir

Commentaire absent du poly des éleves

F peut étre interprété comme le travail disponible a température constante : W, e = —dF -

D’ou I’idée de I’appeler énergie libre : c’est ce qui est libre pour €tre transformé en travail a
température constante.
voir Callen 158

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

(aFj (6Fj (aFj
S:— B p:— _ /J:+ JR—
T )y n N Jr oN J;y

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;:

Z=>e"™ dou F=—k,TInZ
]

2. Annexe mathématique : 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 ’expression d’une énergie. On voudra
faire cela dés que ce parametre 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,,...) etdes parametres intensifs du type P, =Y /0X,
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Et on cherche a exprimer Y en fonction des px qui joueraient le role de variables
indépendantes.

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 =% - PX AlG
i (A.16)
Y Y
/
/)'
- P :
— e
M —
by
X X
Fic. 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 4 remplacer le couple de variables (X, ¥') par (P, T),

c’est 4 dire qu'elle revient & remplacer une courbe par la famille de ses tangentes (figure A.2). La
différentielle de la fonction T est simplement :

dlf = dY — PdX — XdP = —XdP (AT

On dit que X et P sont des variables conjugudes.

On peut généraliser ceci 4 une fonction & plusieurs variables. Soit une fonetion ¥ (X, ..., X;) de
n variables. On pose F; = dY/8X;. On appelle transformée de Legendre de la fonetion Y associde
i la wariable X; la fonction T définie par :

T(Xy, ..., Xiy, Py Xig1, oo ou X)) = VX1, ..., Xn) — PX;
A.4.2 Application a4 la thermodynamigue

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

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

dill —=TS8) = dUU — Tds — S5dI' = — 547 + VdX

Cette relation caractérise bien le systeme A partir de T et X. 51 enfin on souhaite caractériser le
systéme A 'aide uniquement des variables intensives, on écrira :

dill =TS —-XY) =dU — TdS — 5dT — XdY — YVdX = —-5d" — X dY

Remarque : Les fonctions ainsi construites (I7 —T'5, U —T'5 — XV ) sont les potentiels thermody-
namiques du chapitre 5.
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B. L’enthalpie H

1. Définition et sens physique

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 transformation monobare. On peut alors mener un raisonnement analogue a
I’énergie libre, ou la pression remplace la température. Le nouveau potentiel
thermodynamique s’appelle alors ’enthalpie. Dans ce cas, on procede comme pour F mais en

ouU
artantde — p=— d’ou
p p PY;

H=H(,p,N)=U + pV
=TS + uN

dH =TdS +Vdp + N

La seconde loi pour I’entropie se traduit ici par un principe de minimum d’énergie pour H au
lieude FouU':

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

Commentaire absent du poly des éleves
Note : L’enthalpie correspond a la quantité¢ de chaleur potentiellement disponible pour le
systéme en contact avec un réservoir de pression : & = dH . Quand on ajoute de la chaleur

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

Joule-Thomson

voir Callen 161

2. Utilisation de P’enthalpie : détente de Joule-Thomson

On a déja vu différentes détentes de gaz précédemment (détente de Joule, détente isotherme).
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 co6té, 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
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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
; ~ £
—1’—-—— pPi.Vall P2V e

Si on considére le gaz de volume V, passant par I’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 0Q, 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
Vi pour le faire passer par I’étranglement vaut + p,V, (travail regu par le gaz). Ce gaz une fois

passé va exercer sur le gaz qui est devant lui dans ’enceinte 2 un travail — p,V, (travail

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

u,-u,=pVv,-pVv,

On peut réécrire cette relation en terme d’enthalpie :
p,V,+U, =pV,+U, d’ou H, =H,

La détente de Joule-Thomson se fait a enthalpie constante.

On veut déterminer le changement de température au passage vers I’enceinte 2 sous ’effet des
différences de pression, soit le coefficient de Joule Thomson z,; = (6T /dp),, en fonction de

quantités mesurables expérimentalement, soit ici la capacité thermique et le coefficient de
dilatation isobare & =(8V /8T ), /V . La démonstration est analogue, mais H joue le role de

U. On utilise, a N constant :

_[or __(ﬂj oH) __ 1[dH

Hor op 9y oH b op T Co L 0p .
. . ,[6xj (8Xj [GZJ
ouonautiisé | — | = — | | —
oy ), oz ) \oy),

dH =TdS +Vdp = (a—Hj =T[§j Ry
op ), op ),

On utilise enfin la relation de Maxwell @ = _[8_Vj d’ou :
op ), ar J,
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=[] v
Co| \aT ),

On en déduit le changement de température au cours du processus :

P2 P2 1 8V
AT = dp=["—|T[ 2| —vld
jpl My dp N CP( (a.l.jp j p

Pour un gaz parfait,

1 (v 1 (_nR
-7 v |=—|[TE v |=0
Hon Cp((ﬁij J Cp( p J

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 étre positif ou négatif. Donc a la différence de la détente de Joule, ici, il
peut y avoir refroidissement ou réchauffement, selon le signe de pr.

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

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

Hr =0 = T(ﬂj -V=0 = (ﬂj :!
or ), or), T

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,

nRT 2 &

Vomb V2 S§————————
Donc le coefficient (8V / 6T)p est différent de 7 Wart 1111@3_—555
V et wr n’est pas nul. On trace pour ce gaz de iz - R
van der Waals les lignes d’enthalpie constante 6 | -""-.__. I
(isenthalpes) dans un diagramme p-T. On se - TS - —
place sur 1’une de ces courbes en fonction de la SF—— ”‘mu
température et de la pression initiales. Si onest  J - ™ S i
a gauche du maximum, la détente va refroidir i 4 [ __\_‘_

le gaz car la pente :(6T/8p)H est
positive. Mais si on est a droite, elle le
réchauffera car u,, = (0T /6p),, est négative.

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

123



Thermodynamique classique Julien Bobroff

He H-
agr (Katm™) || - 0,062 - 0,019
T: (K) 23,6 195

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

Exercice : calcul du coef de Joule Thomson pour un gaz réel :
Callen p.165 Exemple 2 ou Greiner p.114

Ici il prend & au lieu de pyr et pour van de Waals, il utilise Nb au lieu de b et Nb au lieu de V
etb

(p+vizj(V—b):nRT

a ab
V =nRT ——+ pb+—
P V P V?
V:nRT_ a b ab

ppv pv*
On remplace a I’ordre zéro V par RT/p (en supp. b<<V et a négligeable)

pV:nRT—\%+pb+3—2
V:nRT_ a_ . pab

p nRT (nRT)?

aJT:L T(G_Vj _y _ L Tﬁ+ a_ pabz_nRT+ a_ pab2
Col \oT Jp Col P NPRT (RRTY p nNRT (nRT)

1| 2a pab
=— -3 -b
(nRT (RTY J

On voit bien que ce coefficient varie avec a, qui mesure la force des interactions dans ce
modele. 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;7=0

Valeurs théoriques résultant de ce modele pas aberrantes :
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For nitrogen, for instance, we have a = 0.141 m® Pamol~2 and b = 0.03913-1073 m® mol~!.
At room temperature and a pressure p = 107 Pa Equation (4.145) yields §upeo = 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.

3. 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) 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 l’enceinte 2 est ensuite emmené vers un échangeur qui permet de
transmettre sa chaleur au gaz qui pénetre dans I’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
mene au refroidissement du gaz puis a sa liquéfaction dans I’enceinte 2.

— Pump

‘phu'l __J

Gas

FIGURE 6.3

Schematic apparatus for liquefaction of a gas by throttling process. The pump maintains
the pressure difference (Py,g, — Py ). The spherical termination of th;‘ high pressure pipe
is a porous ceramic shell through which the gas expands in the throttling process.

Liguid
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To and from compressor
or precooling stages

L

Figure 123 The Linde cycle. Gas is liquefied
by combining Joule-Thomson expansion with
a counterflow heat exchanger.

<

_—IT expansion valve
"
] PRI o EEE
| i

Liquefied gas

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 tres efficace. On peut ainsi produire en grandes
quantités de I’oxygeéne liquide, de I’air liquide, de I’azote liquide, de I’hydrogeéne liquide
(Dewar, 1899), et de I’hélium liquide (Ohnes, 1904). Dans ce dernier cas par exemple,
I’hélium est prérefroidi par de I’hydrogene 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).

C. L’énergie Ilibre de Gibbs G (ou enthalpie Ilibre)

Considérons cette fois un systtme 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 1’aspect thermique du réservoir (on part du systéme en contact avec le réservoir
thermique et qu’on ajoute la perméabilité aux particules) :

Onpartde — p = % et on pose, pour I’énergie libre de Gibbs, encore appelée enthalpie libre

(a ne pas confondre avec I’enthalpie H) :
G=G(,P,N)=F+ pV
=U-TS + pV

or par Gibbs-Duhem,

TS—pV +uN=U

d’ou
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G =N
dG =dF — pdV —Vdp =-SdT — pdV + N — pdV —Vdp
dG =-SdT —Vdp + «dN

La encore, la maximisation de I’entropie totale revient a minimiser 1’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 I’énergie libre G, la température et la pression étant celles du
réservoir.

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

(2], {5,
aT P,N 8p T,N 8N T,P

Commentaire absent du poly des éleves
Application : réactions chimiques : voir plus loin pour les équilibres et voir aussi Callen p.167
Application : la bulle de savon : voir exposé et Diu
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COMPLEMENT 5.A
Equilibre d’une bulle de savon dans I’atmosphere

Nous examinons ici une bulle de savon, et cherchons son équilibre dans I’atmo-
sphere — thermostat 4 la température Tj et réservoir de volume 2 la pression pq. Le degré
hygrométrique de I’air ambiant est supposé suffisant pour que I'évaporation de la bulle
(principale cause de son ¢clatement) soit négligeable pendant I’expérience. On néglige
aussi les effets de la pesanteur.

To‘ p

o

FIGURE 5A.1
Schéma d’une hulle en équilibre dans I'atmosphire,

Nous allons raisonner sur le systeme que constitue la bulle et 1air qu’elle renferme,
Les paramétres extérieurs, qui resteront fixés tout au long de I'argument, regroupent
¢videmment 75 et py, mais aussi la quantité d'eau qui forme la bulle (évaporation
négligeable) et la quantité d’air qu’elle contient (aucune passage 2 travers ses parois).
L’énergie interne du systeme peut €tre €crite comme la somme des €énergies internes de la
bulle et de Iair intérieur: il en est de méme pour I'entropie ;

= Ua i {-"rb ' § = l-gu ¥ S:'J ) (A-l)

Comme 7} et py restent fixées de I'extérieur, I'équilibre du systeme correspond au
minimum de son enthalpie libre externe (§1,p.183%)

Go2U-TyS+pyV (A2)

par rapport aux variables internes. Celles-ci sont les énergies U, et Uy, de Iair et de la
bulle — que nous remplacerons par les entropies S, et S, —, ainsi que le volume de I’air
enfermé et ’aire de Ia bulle.,

L’accroissement infinitésimal di7 de Iénergie interne se décompose en deux
contributions, celle dUJ, de I'air intérieur et celle dU, de la bulle, La premiére s’exprime
comme

dU, =T, dS, — pdV (A3)

(T, désigne la température de I’ air enfermé et p sa pression a I'intérieur de la bulle), et la
seconde comme
dgg, =T, dSy + yd¥ (A-‘UI
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présente 1'aire de la surface qui sépare la bulle liquide de 1'air environnant et ~
iif, note le coefficient de tension superficielle de 1'eau savonneuse dans I’air). La
tentielle du potentiel G prend la forme

dGo = (T, — To) dS. + (Ty — To) dSp + (po — p) dV + ydE. (A.5)

Mais, pour une bulle sphérique, le volume intérieur V et Uaive T sont reliés - si r
gne le rayon de la bulle !

4 .
V= g-m»* et T =2x4mr?, (A_6)

e sorte que
dV = 4dxr? dr, dY = 167rdr . (A7)

(eci s¢ refidte dans la différentielle du potentiel :
- 4
dGo = (T, — To) dSa + (Ty, — To) dSy, + 47r%(py — p + T?) dr. (A_8)

Is'ensuit que, a I’équilibre (minimum de Gy par rapport aux trois variables internes
indépendantes S, S et 1),

T, =T, Ty=Ty, (AL9)

4

L'équilibre suppose donc, évidemment, une température uniforme dans le systéme,
fixée par le thermostat extérieur. D autre part la relation (A_10), associée 2 1'équation
¢ [état du gaz, détermine le rayon d’équilibre de la bulle Cette derniére relation, concer-
nant les pressions, porte le nom de « loi de Laplace »*. Le coefficient ~ étant positif, la
pression p & I'intérieur de la bulle est supérieure a la pression pg imposée de ’extérieur,
Ceci est compréhensible : la tension superficielle tend a réduire la surface de la bulle ; pour
que celle-ci se maintienne en place, il est nécessaire que la pression intérieure excéde la
ession extéricure.,

: Reste pourtant un point & élucider. Dans le raisonnement précédent, nous avons
ppuse la bu]]e qphenque Pourtant cette forme n’est p'ls ll'I]pOSCE: de I'extérieur e]]e

| _g-_pcndant il s’agit ici d’une infinité de vanables internes, en fdlt d’une centmmte c’est-
ddire d’une « fonction interne », en quelque sorte. Le potentiel Gy se présente comme
une « fonctionnelle » de cette fonction associée a la forme de la bulle. Mais la méthode
reste toujours la méme dans son principe : il faut minimiser le potentiel Gy. On sera
donc amené  effectuer ce que 1'on appelle une « dérivée fonctionnelle », pour rechercher

I La surface de séparation entre ’eau savonneuse et I’air est double : I'une vers I'intérieur et
autre vers I’extérieur. D’oll le facteur 2 dans I’ex pression de .

‘2. Lacondition (A_10) traduit I'équilibre mécanique de 1a bulle ; on peut donc aussi la démontrer
- par un raisonnement purement mécanique.
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la fonction-forme qui annule cette dérivée. Le cas qui nous occupe s avére en réalité
assez simple. On peut en effet y utiliser le théoréme suivant, que démontre formellement
la dérivation fonctionnelle, mais qui est bien connu : « parmi tous les objets de méme
volume, c’est la sphere qui offre la surface la plus faible ».

Pour mieux comprendre le probleme et sa solution, reprenons I’expression (A_5)
de dGy, mais en y traitant cette fois le volume V et I'aire ¥ comme des variables
indépendantes. Cette expression implique que

Gy

=n.
¥ Bailu,V

Comme le coefficient 7y est positif, le potentiel G, apparait comme une fonction croissante
de ¥. Par conséquent, pour un volume donné V, le minimum de Gy s obtiendra pour &
minimale, c’est-a-dire pour une bulle sphérique. Reste ensuite & choisir le volume de cette
sphére — ou son rayon, ce qui revient au méme —; ¢’est I’objet du calcul qui a conduit

Julien Bobroff

a I’équation (A_10).

D. L’énergie libre de Landau £2 ou grand Potentiel

De fagon analogue a 1’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 écritune 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 1I’énergie libre
de Landau, ou encore potentiel grand canonique ou grand potentiel. Elle est parfois notée QO

On partde u = 2—:\:] et on pose

Q=Q(T,y)=F - uN

=U-TS — uN
or par Gibbs-Duhem, TS — pV + 4N =U
d’ou Q=-pV

dQ = dF — zdN — Ndg = —SdT — pdV + zdN — zdN — Ndy
dQ = —SdT — pdV — Ndu

La encore, on peut voir comment s¢ transpose la maximisation de I’entropie. Ici, le réservoir
b

peut échanger particules et énergie et 1’entropie systéme-+réservoir s’écrit :

Sps =SgUz U, N, =N)+S, U, N,)

R+s

On veut maximiser 1’entropie totale. On suppose de plus que Ng>>N; et Ug>>Uj

Ugr>>Us. On peut alors faire un développement limité :
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=S, U, Ny +- 20 () + B

S R+s
oU N,

(_Ns)+ss(us’NS)

1 Q
=S3Us) - U, +$Ns +5,(UNg) =S (Up) -

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 pu mais pas N. Le principe d’énergie minimum se
traduit donc maintenant par un nouveau principe :

Principe de I’énergie de Landau £ minimum : la valeur a 1’équilibre d’un paramétre interne
non contraint dans un systeme en contact diathermal avec un réservoir doit minimiser
I’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 systeme lui méme:
T )y . N Jr, Ol )ry

FE.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 =-SdT — pdV + dN

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

Réservoir de température et de pression : Energie libre de Gibbs, variables T,p,N
G=U-TS+pV =N
dG =-SdT —Vdp + «dN

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

F. 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 :
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S
N Jrn \OT )y
On utilise par exemple ces relations dans la détente de Joule-Thomson. Plutot que de s’en

souvenir par cceur, il faut savoir les retrouver. L’idée est ici d’exploiter les dérivées croisées et
de les exprimer de différentes fagons. Faisons le sur un exemple :

dU =TdS — pdV + N :(@j ds +(@j dv +(ﬂj dN
os ), v ), TN ),

donc on peut croiser de deux facons différentes les dérivées secondes de U :
o’U oW
ovVoeS  oSoV

22 ) -2
oviaes )y ) . lastav sy )
), &

N Jsn L3S )y

On peut refaire le méme exercice pour F, G, etc... On déduit de la méme manicre de
nombreuses autres équations, par exemple:

s (v oTY _ (ap
LA ELAEL
S) _(op oS (oN op) (N
SLEL GBLARL BLARL

I1 existe plusieurs moyens mnémotechniques de s’en souvenir :
Par exemple, toutes les relations s’écrivent :

a5,

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’¢galité.

ou plus rigoureusement :

Autre moyen : on dessine ce carré :
v F T

Y

S H P

I1 faut trouver un moyen mnemo pour VFT-UG-SHP qu’on écrit sur les bords du carreé.

133



Thermodynamique classique Julien Bobroff

a I'approche de I'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 fléches. 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, et vu le sens des fléches, on a donc

dU =TdS — pdV + N

Dans cette représentation, on a « oublié » N et p, et il suffira juste chaque fois d’ajouter
4dN . On lit donc :

dG =Vdp - SAT + 2N et dF =—pdV — SAT + 2N et dH =TdS +Vdp + N

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 :

V-1 r=——T
PR

siti_ip gL lip

ce qui donne la relation entre dérivées partielles :

=[5

Puis on bascule le c6t¢ d’un quart de tour et on recommence :
St 1 r———V
i | [} I

I PN
!)L___-': ’1 PI - '1

(%), &)
OP ); oT )»
On met un signe moins si les fleches ne sont pas symétriques par rapport a la verticale.

(Applications : p.190 Callen et Greiner p.110 et Callen p.277)

On peut montrer que :

Q,Z

C,, =Cy+TV —
K

In this relation only quantities which are easy to determine appear.
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VII. Transitions de phase
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A. Conditions de stabilité

Le second principe de la
thermodynamique implique que S soit
maximale a 1’équilibre thermodynamique.
La condition S maximale (d’S<0) est
reliée aux considérations de stabilité. A
quelles conditions un systéme est-il en
¢quilibre 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

[S(U+ al) + S .".['.l|‘

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.

systéme vers 1’autre, 1’entropie passe de 2S(U) a S(U + AU )+ S(U —AU). Si la courbe est
convexe, I’entropie finale est plus grande, donc le systéme est instable : en enlevant la paroi,
I’un des systeémes verrait son énergie croitre et I’autre décroitre, et de méme au sein de chaque
sous-systeme. 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
(628/6U ZLJN <0. Si on raisonne sur un transfert de volume AV ou de matiere AN, on

trouve la aussi une condition de stabilité¢ analogue. Si un modele 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 partie du systéme est en B et ’autre
en F, en proportions variables. Si on consideére S(U,V), il !
s’agira de plans tangents plutot que de droites.

Pour avoir une situation stable a la fois vis a vis de U et de V, il faut cette fois :
SU+AU,V +AV,N)+SU -AU,V —AV,N)<2SU,V,N)

ce qui implique les trois conditions :

(0*s/0u?), , <0

(0*s/av?), , <0

sas (s ).,
ou? av? |ouev ) ~

Autrement dit, on doit interdire des instabilités en volume ou en énergie, mais également de
facon couplées (derni¢re condition). On peut retraduire ces conditions de stabilité pour les
autres potentiels 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.
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2 2

65) <0 (65} >0

GLI N v

2 2

ajj <0 (6@} >0

oP* )i\ oS

0°G

aﬂ] =0 asz =0
P,N T.N

B. Le principe de LeChatelier-Braun

7\
(o))

o
()]

Ce principe donne un critére de stabilité :

Toute inhomogénéité qui se développe dans un systeme doit induire un processus qui tende a
I’éliminer

Oou 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 deuxiéme formulation est plus forte que la premiére : 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.

Commentaire absent du poly des éleves

Exemple : un 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 pres du point d’impact revienne progressivement a la température ambiante. On
tend a nouveau vers une situation homogene. Ces inhomogénéités sont les « fluctuations ».

On peut le traduire mathématiquement : si une fluctuation affecte un paramétre X; de dX,', et
qu’elle est accompagnée d’un changement d’un paramétre intensif P; de dP,", cela entraine

une réponse de X; notée dX, qui suit :

j%dx L dX[ <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 :

f qprda
dP'dP %% <0 principe de LeChatelier Braun
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C. Transitions du I ordre

Lorsqu’il y a instabilit¢ dans un systéme, c’est a dire qu’on se trouve dans des régions
linéaires des diagrammes correspondant aux équations fondamentales, le systéme subit une
transition de phase. Cette transition se traduit par de fortes fluctuations. Elle est dite du ler
ordre car le systéme va transiter entre deux régions séparées dans I’espace des configurations
thermodynamiques. Si les états entre lesquels le systéme transite étaient contigus, on
appellerait cela une transition du second ordre. Nous verrons plus loin dans la classification
d'Ehrenfest qu'une transition de ler ordre se traduit par une discontinuité de l'entropie, a
l'inverse d'une transition de 2nd ordre.

Le bon potentiel thermodynamique a prendre en compte est celui de Gibbs, G, car il concerne
le cas d’un systéme en contact avec un réservoir a la fois pour la température et la pression.
Une transition de phase entre différents états 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’atmosphere). Il y a stabilité si le potentiel de Gibbs G(T,p,N) est minimum. Les
transitions de phase du premier ordre ont lieu quand le potentiel de Gibbs présente des
minimums multiples.

1. Un exemple : un gaz de van der Waals

Une autre facon d’appréhender les transitions est de représenter les isothermes dans un
diagramme p-V de Clapeyron. Prenons I’exemple d’un gaz de van der Waals :

RT a

P=V_b v?

Les isothermes sont représentées ci-contre (des hautes températures en haut vers les basses en
bas).
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Leur pente est liée a la compressibilité isotherme du gaz x; = —Vl(g—\;j . On observe qu'a
T

basse température, la pente est parfois positive, ce qui signifierait qu'en comprimant le gaz,

son volume augmenterait. Cette situation n'est pas physique, et le systéme va alors étre

instable et transiter vers un nouvel état. On appelle température critique la température T¢ qui

délimite les deux types d’isothermes, avec ou sans pente positive. Considérons une de ces

isothermes sous Tc dans la figure ci-aprés . Augmentons de

fagon quasistatique la pression a partir de A. Au dela de B, trois A A

volumes sont possibles (par exemple O, K et D). Celui ou la

pente est positive n’est pas stable (K). Mais les deux autres sont B

possibles et il y aura transition de phase avec équilibre entre ces \D

deux phases disjointes dans I'espace des configurations.

Examinons plus précisément la transition de phase en se
concentrant cette fois sur le potentiel de Gibbs, pertinent quand

on travaille a pression et température constantes fixées par un M

atmosphérique et température imposée par le gaz). On exprime

> F
réservoir (par exemple de I’eau dans une casserolle : pression o\'\s
R

d’abord F en utilisant + 3
LA £
N Jry V-b V? KAR/—;

d’ou par intégration par rapporta V : G

F= f(T)—RTln(V—b)—VE

ou f est une fonction de la température. On en déduit A

G=F+pV= f(T)—RTln(V—b)—\%+ PV

Le systéme veut minimiser G, et va donc aller de S a A en passant par D et non pas M ou F.
Mais pour une méme valeur minimum de G en D, il peut exister deux volumes possibles
correspondant aux points D et O. En D, il y a donc cette méme coexistence de phase entre gaz
et liquide, alors qu'il y a seulement du gaz de D a A et du liquide de S a D.

Si on parvient a éviter toute fluctuation dans le liquide, on peut
parcourir la ligne SM métastable, 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,O (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).

Commentaire absent du poly des éleves
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

139



Thermodynamique classique Julien Bobroff

vaporisation). Le mouvement d’une 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).

Les phénomenes analogues pour les autres transitions sont appelés :
vapeur sursaturante pour la liquéfaction
surchauffe pour la vaporisation
surfusion pour la solidification

Construction de Maxwell : on peut alors proposer une construction géométrique qui permet
de trouver ou se trouvent les points B, et B, sur un diagramme de Clapeyron p,V. En effet, on
peut exprimer G(p(B;)) fonction de G(p(B)) :

B
¢ 0G P
G(pBZ,T)=G<pBI,T)+j(—j dp
op ),

B

or (ﬁj =V d’ou, sachant de plus que
op J;

G(ps,,T)=G(pg ,T), il vient nécessairement :

B,
.[Vdp =0
B,

Les deux points sont donc déterminés tels que les deux zones
grisées sur la figure soient égales.

Commentaire absent du poly des éleves
Complément sur la surfusion

On peut faire un petit modele pour étudier la surfusion en considérant une boule sphérique
d'eau solide dans un liquide et en étudiant sa stabilité prés de la transition de phase. On
suppose que l'eau liquide est dans un volume sphérique de rayon R et la boule de rayon r. On
veut écrire 1'énergie libre typique : a température donnée, c'est plutdt F qu'on choisira comme
potentiel thermodynamique. F est additive, et proportionnelle au volume concerné, donc on
peut écrire :

F=Fiq+Fo :gﬂﬁ f +§7z(R3 —r))f,, +4ar’A

ou le dernier terme traduit l'interface liquide/solide et 1'énergie nécessaire pour décrire la
modification des liaisons chimiques a la surface du solide.
On cherche a tracer F(r) pour comprendre ou le systéme est stable.

(3—': =4’ (f, — fig) +87rA
2
?jrlzz =8ar(f,, — f“q)+ 87A

On suppose que f, < f,, car I'énergie associée au liquide est plus élevée. La dérivée

sol lig

s'annule en r=0 et pour 1. tel que r, = -2A/(f,, — f,,) et dans ce cas, la dérivée seconde vaut
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8 (foy — Fiig) +87A = 87 (f, — £, )2A/(fy — fyi) +87A = —87A alors qu'elle est positive
en r=0. D'ou la forme de F :
A
A
AF
N
T R > r

En r=R, tout le volume est solide et il est entierement liquide en r=0, les deux situations étant
stable. Cependant, il est plus stable en solide qu'en liquide.

Si on part d'un état complétement surfondu, en r=0, le systéme est liquide. Méme si 1'état
solide est plus stable, il ne deviendra vraiment solide que si on fournit au moins AF énergie au
systéme pour le faire passer la barri¢re. Cette énergie minimale a fournir vaut

3
i +47er2A—i7zR3 :%
3 3( fliq - fsol)
Si on ne fournit pas suffisament d'énergie, alors pour r<rc, les boules solides ne sont pas
stables et fondent au profit du liquide, évoluant vers r = 0.

AF =F(r=r.)-F(r=0) :§m03 f, +§7r(R3 —r)f

2. La transition de phase et le potentiel de Gibbs

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 systeéme passe de [’un a 1’autre lors de la transition. Nous voyons ici le
role essentiel des fluctuations qui permettent & G de ne pas rester dans le premier minimum.

L _— : . . T V—a

P—>

G(T, P, N) ——sm

U —a

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
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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.

D. Phénomeénes critiques

Prés du point critique a I’approche d’une transition de phase, les
fluctuations deviennent prépondérantes et induisent souvent des
divergences dans les différentes réponses du systeme. On appelle
ces phénomenes critiques. Ils ont été observé pour la premicre
fois dans les fluides ou l'on observe une forte diffusion lumineuse
pres de la transition liquide-gaz (opalescence critique).

apparition de [I'opalescence (partie

, . . . .. blanche) ici dans un mélange
Une fagon phénoménologique de traiter de ces zones de transition  pethanol-hexane a 42.4°C

a ¢été proposée par Landau pour des transitions de deuxieme
ordre. Pour une transition de phase donnée, on identifie un paramétre d'ordre, dont les
fluctuations divergent a la transition. Voici quelques exemples :

transition parametre d'ordre exemple
ferromagnétique moment magnétique Fera 1044 K
superfluidité dans amplitude quantique de la fonction *He vers 2K
'hélium 4 d'onde
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 L

Ple Pe Bl@

oL oL o o

FiG. 7.26 — L’alliage Cu-Zn tend & former un systeme ordonné a basse température : tous les atomes de
cuivre occupent les sites «, tandis que les atomes de zinc occupent les sites 5. A haute température, les deux
types d’atomes se répartisent indifféremment sur les sites o et 3. En angmentant 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 pres de T¢ ce qui permet alors de déduire les différentes réponses quand on
s’approche de T.. C'est légitime car ce parametre d'ordre s'annule a Tc. Ce développement
permet alors de calculer les comportements analytiques des fonctions de réponse pres de Te.
Prenons 1'exemple de la transition vers un état ferromagnétique. On note M l'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 1'équilibre, toutes les directions de
l'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 M) +a(MM’ +§ﬂU)M P
On cherche M qui donne G minimum et qui prédise une situation stable, donc que la dérivée

de G par rapport a M soit positive :

(S—ﬁj ~2aM +2M° =0 = 2a+2fM* =0 =M =0 ou M=+-a/p
]

0°G ) , ( 0°G J ( 0°G )
~2a+6AM>>0 = (M =0)=2a ou M =-a/B)=-4a
(GMZ . oM? ) oM? ).

Quand T<T¢ on veut M>0, ce qui impose o et B de signe opposé. On veut aussi une solution
stable, soit

[;;GZJ M =\-a/p)=2a+6M?* =—4a >0

o doit donc étre négatif.
Quand T=T¢, M, tend vers zéro donc a tend vers zéro. En ce point, on veut une stabilité

0°G 2
donc > | =2a+6pM" >0 donc >0.
oM~

Quand T>Tc, on veut M=0 et une solution stable. Cette fois, cela impose

2
(SMGz ] (M =0)=2a > 0. Par continuité avec Tc, P est positif aussi.
.

On a donc les comportements pour G représentés ci-contre.

Au dessus de T¢, un seul minimum stable correspond a G
M=0. En dessous de Tc, deux solutions stables

correspondent 3 M ou -M. T<Te

Prés de T¢, le changement de signe de o peut donc
s'approximer par un développement o =a(T —T,). Et le

fait que P reste positif peut s'approximer par sa valeur en \

Tc p=p(,) = B, dou finalement pres de T : — \ Lo .

GGDM)zAID+aG—TdM2+%AM4

On en déduit I'aimantation prés de Tc :

M (T <TC):\/—a/ﬁ':\/a(TC—T/ﬂ:\/%ﬂ/TC—T

On peut aussi en déduire 1'enthalpie libre, 1'entropie, et les coefficients thermiques :
a2

25

i T<Te G=AM)--—(T-T)

si T>T, G=AT)
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si T<T, S :—(8(3]:——%0“) Aoty

aT T 4,
si T>T, 5=-2M
dT
2 2
si T<T, szT(ﬁj - 7TAM  a
ot ), dT B,

2
si T>T. C, =—T—d AOET)

dT
En réalité, les prédictions de cette théorie ne correspondent ni aux résultats expérimentaux, ni
a des résultats exacts obtenus pour des modeles solubles (comme le modele d'Ising a deux
dimensions). Le probléme vient de ce qu'on postule en fait que I'énergie la plus probable est
celle maximisant l'entropie, et qu'elle correspond a I1'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. Pour
corriger cette théorie de Landau, il faut faire appel a des techniques de groupe de
renormalisation que nous ne traiterons pas. La théorie de Landau a cependant le mérite de
montrer simplement et qualitativement les comportements typiques pres de Te.
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VIII. Etats et équilibres d'un corps
pur
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Un corps pur existe sous trois phases : solide, liquide et gaz. 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

o Etat gazeux

Vaporization

Liguéfaction

Etat liguide . \
1 Sublimation Condenzation

o

Solidification

Fuzion

Etat solide

Il peut aussi exister sous forme de plasma, qu’on qualifie parfois de quatrieme état de la
maticre. Ce qui les différentie les états de la maticre est 1i¢ 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.

Solide Ligquide Gaz Plasma

Fic. 7.5 — Les quatre principaux états physiques de la matiére

O peut facilement mettre en évidence les transitions de phase avec un dispasitif tel que calui de la
figure 7.1, utilisé en 1860 par Andrews sur le COg. La preasion exercéde par un plston est transmiss
au gaz par une colonne de mercure o2 qui permet de controler indépendamment la pression p du
gaz et sa température T'. On mesure alors le volume.

On obtlent les résultats présentés sur la figure 7.2 sous forme d'isothermes. Dans chacune des trois
phases (solide, iquide et gaz), la pression diminue loraque le volume molaire augmente.

- __| P Solide
L A
P Solide + Liquide
-
. - l Gaz
co, Liquide "
Mercure Liguide + Gaz N
-V mal
Frz. 7.1 — Principe experimental de 1'expérienses Frz. 7.2 — Courbe schématique représsntant 1'évo-
d"Andrews. L'ensamble baigne dans un thermostat Intion de la pression et du volume molsire du Cog

qui permet de fixer la température T du gaz
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Nous n’étudions plus ici ’origine d’une transition de phase, mais plus spécifiquement 1’état
du corps pendant qu’il subit cette transition. Nous étudions pour I’instant le cas d’un seul
corps pur, qu’on dit alors en équilibre monophasé.

A. équilibres d’un corps pur sous plusieurs phases

1. Les différents équilibres possibles

Nous avons vu, dans notre étude 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. En effet, lors d’une telle 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 I’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 1’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 :

py = (T,p) et u, =, (T,p); N, +N, =cste d’ou dN, =—dN,

Le systéme est isolé et a I’équilibre, donc a température et pression fixées, dU =0 et dS =0
et dV =0 d’ou:

dU =0=TdS — pdV + z,dN, + £,dN, =0+0+ £,dN, + 2,dN, = (g, — 1,)dN,
(T, p) =, (T, p)

On peut généraliser ce résultat au cas ou trois phases coexistent :
(T, p) =, (T, p) = u5(T, p)

A I’équilibre d’un méme corps pur, les potentiels chimiques et les potentiels de Gibbs sont
égaux. Cette égalité x4, (T, p) =, (T, p) se traduit graphiquement dans un plan (T,p) par une
courbe, et pour trois équilibres par trois courbes :

critical point

20 L solid

P / Pe

1.0

triple point

0.0 | | | | |
0 ;
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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 : c’est le palier de transition, qu’on peut
observer dans un diagramme de Clapeyron :

P ; P/
! =
| =
%
phase 2 : _\'\Q-‘? et
i \'é’)}
<
P A: B mélange
L R e T e o S =
: B . ‘
1 phase 1 : ]
I 1 1 ]
T T W(To, Fo) V. ValTo, By) V
1.

Sur ce palier, (0V /0P); 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 complexe :

Ph

PTo).........[ . E
|

FIGURE 7.3: Correspondance entre le plan de Clapeyron et le plan (T, P)

Les trois phases coexistent a un point unique, appelé point triple dont quelques valeurs sont
rappelées ici :

He H, Ny O2 COq NH; H>20
Te (K) 5,2 33,2 126,2 155 304,2 405 647
pc (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

Quelques points critiques et points triples

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 premiere goutte de liquide. Puis on parcourt le palier de
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liquéfaction AB ou la proportion de liquide augmente jusqu’a devenir entierement liquide en
B. Puis en D apparait un premier cristal de solide et en E la phase est enti¢rement 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>T¢, le corps pur peut transiter alors de fagon continue du gaz au liquide sans qu’on
sache distinguer deux phases séparées. Le systéme est homogene a tout instant et on l'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 :

On peut aussi les représenter en trois dimensions pour avoir a la fois le diagramme p,V et p,T

—_—

pression

W)Iume T

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:

el

Prooilsci iz

Py(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
My, » un volume Vy, = mg v, et de méme pour le gaz. Les deux phases sont disjointes donc le
volume total et la masse totale valent

V =V, +V,
et le volume massique total vaut
vV V,,+V m, m
v :E =— m = = mlq Vliq + r;az Vgaz = Xliqvliq + Xgazvgaz

v=(- X gaz )vqu +X__V

gaz ¥ gaz

Le volume massique v est le barycentre des volumes massiques des phases pures. On peut
donc déduire X,,, du diagramme p,V graphiquement :

V-V;;  MB

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, 1'enthalpie et l'entropie d'un
mélange diphasé entre deux phases notées 1 et 2 en se rapportant a chaque fois aux masses :

H H
B:XI&JF(I—XI)U—2 et ﬂ=x1—1+(1—x1)—2 et i:xli+(1—x1)i
m m m m m m m m m

De fagon analogue a la détermination graphique de X,,, dans un diagramme p,V, la dernicre
expression peut étre utilisée pour une détermination graphique de x; cette fois dans un
diagramme T,S : dans la figure suivante, on a

S=Si, LM

Pe

Courbe

d'ébullition P <P

Courbe
de rosée
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Exercice : Mélange eau-glace (Gonczi)
Dans un récipient thermiquement isolé contenant une masse M; d'eau a la température
T = Ty = 0°C (et sous la pression atmosphérique), on place un bloc de glace de masse
M, 3 la température initiale T, < Tj. Suivant les conditions initiales, le systéme évolue
vers I'un des trois états suivants a la température T : soit on a du liquide pur si T > Ty,
soit de la glace pure si Ty < Ty, soit un équilibre entre les deux phases si Ty = Tj,.

On appelle L la chaleur latente massique de fusion de la glace, C; et C les capacités
thermiques massiques du liquide et de la glace (supposées indépendantes de la tempé-
rature).

1. Expliquer qualitativement dans quels cas on obtient chacun des trois états finals
possibles.

2. La transformation est-elle réversible ? Donner sans calculs le signe de la variation de
I'entropie du systéme.

3. Déterminer les conditions initiales conduisant aux trois cas; donner |'expression des
températures finales et des variations d'entropie correspondantes. Contréler dans chaque
cas le signe de la variation d'entropie (on utilisera le fait que V& > 0, Inz > 1 — 1/x).

4. Application numérique : M; = 1 kg, M, = 500 g, T} = 20°C, T, = 0°C, ¢} =
4.2klkg " K et L =336 klkg !

Solution :

1. Si la masse initiale d’eau liquide est importante ou si elle est suffisamment chaude, la glace
fond entiérement et Ty < Ty < T;. Si, an contraire, la masse de glace est importante et froide,
I'eau liquide géle entiérement et T, < Ty < Tp. Dans un cas intermédiaire, on obtient un équilibre
eau-glace 3 Ty = 0°C = T.

2. Les températures des deux composantes initiales du systéme étant différentes, I'ensemble n’est
pas a I'équilibre au moment du contact. On est done en présence d'une transformation irréversible.
L’ensemble étant thermiquement isolé, son entropie augmente (Second Principe, table 3.1 page 35).

3. Les transferts thermiques et la variation d’entropie de la glace et de I'eau liquide sont donnés par
les relations 5.33 et 5.34 page 103 (transformations réversibles ou non). De plus, la transformation
se produisant & pression extérieure constante (pression atmosphérique), les transferts thermiques
entre liquide et glace sont égaux aux variations d’enthalpie (section 6.2 page 136). L'ensemble étant
thermiquement isolé, la variation totale d'enthalpie est nulle. Examinons les trois cas possibles.

® Dans I'état final on n'a gque de l'eau liguide (T > Tj)). La transformation peut se décomposer en
quatre étapes (fictives) dont 'ensemble a méme état initial et méme état final que la transformation
réelle :

augmentation de la température de la glace de T, & Ty = 0°C : variation d’enthalpie M;Cy(Tp —

T
T,), variation d’entropie M,C, In ?ﬂ >0
g

— fusion compléte de la glace & Ty : variation d’enthalpie A, L (définition de la chaleur latente,

relations 7.6 et 7.7 page 158), variation d’entropie Mgir—, >0
0

- augmentation de Ty & Ty de la température du liquide formé : variation d’enthalpie M,Cy (T —To),

&
variation d'entropie M;C) In ,I—‘r >0
]

— refrotdissement du liguide initial de T; & Ty - variation d’enthalpie M;Ci(Ty — 1), variation

T :
d’entropie M;CyIn ?f < ().
13
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Comme la variation totale d'enthalpie est nulle
AH = M,Cy(Ty = Ty) + ML+ M,Ci(Tp — To) + MiCi{Ty —T;) =0
Ceci donne l'expression de la température finale

MGy + M;CiTo = MyL + M,C,(T, — Ty)
Ci(M; + M)

T; =

M, Cy(Ty - T, L
La condition Ty > Ty est satistaite si My, M, T, et T; sont tels que EI—:, > %

Ty L

Ty
La variation totale d’entropie est AS = M,C; ln + M, — T + M,Cy In + MiCyln ? On peut
g

vérifier que AS > 0. En effet, comme Inz > 1 — 1/ (si z # 1),
Ty
AS > M,Cy(1— %) + M 5 + M, Cy(1 - —) + M;Ci(1 — IL) et puisque Ty < Ty,
f
1 AH
AS > ?[MECE(T;] = T,) + MgL + M, Ci(Ty — To) + M C(Ty — )] = e 0.
f f

s Dans I'état final on n'a que de la glace (Ty < Ty). Cette fois il faut remonter la température
de la glace de T, a Ty, abaisser la température du liquide de T} & Ty, geler ce liquide a Ty et
abaisser la température de la glace ainsi formée de Ty 4 Ty. La variation totale d’enthalpie est
AH = M Cy(Ty = Ty) + MyCi(Ty — Th) — MyL + MC,(Ty — Ty) = 0.

}‘L‘-’gCgTy 4 M;Cgi'i) + ML+ MyCy (T — Ty)
Cg(ﬂ'f( + ﬂfg)

La température finale est Ty =

M, Cy(To —T,)
ok g @D Y
donne M, S G -To) + L

et la condition Ty < Ty

Ty Ta L Ty
La variation totale d'entropie est AS = M,CyIn — + M;C) ln — T My — + M;C; In —=-. Comme
T;

T, Ty Ty
dans le cas précédent (avee Ty > Ty) on a
.I‘ L
AS > Mgcg(l -4+ MCi(1— E) —My— + M;Cy(1 — _T—"}
Tf Ty
= [U:C!(Tu [u Cy(Ty —Ty) + MCy(Ty — To)]
= 1,-—:[:‘»&0; (To = T0) — M L)) + TT[AH + ML+ MiC{T) — 1))
i i
1 ; P AH
= T_‘[JMFCI(E-‘” —T) = ML+ AH+ ML+ MC({T; - Tg]] = T— =0
o n

e Dans I'état final on a un équilibre eau-glace (Ty = Ty = 0°C). Soit AM; la variation de la masse
de liguide. Deux cas sont possibles :
— La masse finale de glace est inféricure a la masse initiale, la masse de liquide a augmenté,
0< AM; € M. La variation d’enthalpie liée a la fusion de la glace est LAM; > 0.
— La masse finale de glace est supérieure a la masse initiale, la masse de liquide a diminue, AM,; <0
et 0 < —AM; < M;. La variation d’enthalpie liée a la solidification du liquide est —L{—AM;) =
LAM; <0.
Dans les deux cas la variation totale d’enthalpie est MO Ty —T,) + MiC{{To — Ty) + LAM; =0
M,C (T, - Tp) + MiC{T) — Tyy)

7 3

ce qui donne AM; =

; L G =T,) My _ Cy(Ty-TH)+L
Le cas ol 0 < AM; < M, se produit si 280 « =0 o 2807 J9) T2
e cas ol (0 < Iy < M, se produit si G(Ti—To) =M, S~ G =Ty
Cy(Th —Ty) My _ Cy(To - T,)
G -To)+L = M, = C{Ti—To)

Dans les deux cas la masse finale de liquide est M; + AM, et la masse finale de glace est M, —AM,.

Le cas ot 0 < —AM; < M, se produit si

Co(Ty - T
Les deux domaines de valeurs de M /M se raccordent en ?J%TETy)} quand AM; = 0 c’est-a-dire
¥

quand les masses de liquide et de glace restent inchangées (les transferts thermiques ne servant
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qu'a égaliser les températures sans transition de phase). On vérifie aussi qu'on obtient le raccord
avec les cas Ty > Ty et Ty < Ty,

La variation totale d’entropie est

; To Ty L
AS = M,Ciln IT; + M;Cy In T + Aﬂ-f;fj

To To T T
= M.C 2 MO Y £ M —¢ _ ] o
3CyIn T, + M;Crln T + f{qCQ{Tn 1)+ M,C;(Tu 1)

To T, T T
MGy [n=2 - (1 -2+ M0 M2 —(-2
4Cy [In 7, (1 T, )] + M, Cy [In T (1 Tu)
Comme Inz > 1 — 1/ les deux termes entre crochets dans l'expression de AS sont positifs (ou
nuls) et donc AS > 0.

] Co(To — Ty) g Co(Ty —T,) _— My _ Co(To - T,) + L _ 336 . 336 =
G -Ty) + L TN -Ty) M, CTr — Ty) 4,2%x20 84
L’état final est donc le troisiéme étudié : température finale Ty = 0°C, masse de glace fondue
AM 4,2x1x20 84

My 2

o 336
liquide est 1,250 kg.

= 0,25 kg. La masse finale de glace est 250 g et la masse finale d’ean

Exercice : la cocotte minute (Gonczi)
EXERCICE 7.2 Autocuiseur

Dans tout I'exercice on assimilera la vapeur d'eau et 'air 3 des gaz parfaits.

Un autocuiseur est un récipient destiné 3 porter de 'eau liquide a une température
supérieure @ sa température habituelle d'ébullition (100°C) afin de réduire le temps de
cuisson des aliments.

Initialement, 'autocuiseur (de volume V, = 10 1) contient de |'air sec a la température
Ty = 20°C et sous la pression atmosphérique (P, = 10% Pa). On y verse une masse
M =100 g d'eau a la méme température et on le ferme.

1. Sachant que la pression de vapeur saturante de I'eau & 7} est Fy(Ty) = 0,024 atm,
montrer que si la masse M d'eau était entiérement vaporisée dans I'état (P, (T5), Tp).
la vapeur occuperait un volume trés supérieur 3 V;. En déduire une trés bonne approxi-
mation du volume d'eau évaporée dans le récipient ainsi que le volume V' occupé par le
mélange air-vapeur d'eau. Indiquer I'emplacement, dans le plan de Clapeyron, du point
représentatif de |'état de la masse M d'eau.

2. Le couvercle de I'autocuiseur est percé d'un orifice de section s = 2 mm? muni

d'une soupape constituée d'une masse m = 40 g. Quand la pression dans le récipient est
insuffisante, la masse m bouche |'orifice ; quand elle est suffisante, la masse m se souléve
et dégage l'orifice. On chauffe I'ensemble. Comment est représentée la transformation
dans le plan de Clapeyron 7 Quelle est la pression du mélange air-vapeur d’eau au moment
de |'ouverture de la soupape ? Quelle est |a pression partielle de I'air 7 L'eau liquide est-
elle en ébullition 7

3. Entre 80°C et 150°C la pression de vapeur saturante de I'eau a la température &
est approximativement donnée par la loi empirique P,(6) = (#/100)! ou P, est en
atmosphéres et # en °C. Etablir I'équation vérifiée par 6 & |'ouverture de la soupape;
trouver une solution approchée de cette équation en essayant des valeurs entre 110°C et
120°C. Quelle masse d'eau s'est &vaporée ? Que se passe-t-il si I'on retire la masse m 7
Que se passe-t-il si, la soupape étant en place, on continue a chauffer I'ensemble ? Que
se passe-t-il si alors on arréte de chauffer (soupape en place), le récipient n'étant pas
thermiquement isolé?

4. Si I'on n'avait pas mis d'eau au départ, 3 quelle température la soupape se serait-elle
ouverte 7
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Solution :

1. Si g = 18 g est la masse molaire de I'ean, le nombre de moles placées dans le récipient est M/
et le volume occupé en cas de vaporisation compléte & la température Ty sous la pression P (Ty)
e niiT, 1008,32x 293  8,32x2,93
serait 15 = o — =
P.(Ta) 18 0,024.10° 1,8% 2.4
I'ean soit entiérement vaporisée il faudrait que le récipient ait un volume de 5600 1. La masse de
Vi . 10 M
o 5600 560
oi1 v est le volume initial de Veau liquide (v =0,1

= 5,6 m®=56001> V; =101 : pour que

vapeur qui occuperait seule le volume V; dans les mémes conditions est M i qui
‘0

oceuperait, sous forme liquide, un volume

1 pour M = 100 g). On peut donc négliger le volume de liquide évaporé et dire que le volume de
liquide est v = 0,1 1. Le volume occupé par le mélange air-vapeur d’ean est done V =1, —v =9,9
1,

Le point représentatif de I'état de l'eau se trouve sur le palier de vaporisation de lisotherme
To = 20°C. Son ordonnée est Py(Ty) = 2,4.1072 atm et son abscisse V = 9,9 1.
2, La transformation se fait 4 volume constant V. Elle est représentée, a partir de I'état initial
précédent, par un segment vertical dans le sens d'une augmentation de la température donc de la
pression.
Quand la masse m se souléve (température T) il y a équilibre entre la pression exercée par le miliew
: . 3 P . 1 I)‘1.
extérieur (atmosphére et masse m) et la pression intérieure (air et vapeur d'ean) : Pp + i 8
8
Pull) _ PurlT) _ T
Pyie(Th) Py Ty

P (T) + Pe(T). Or, le volume étant constant, . La pression partielle de

T
Lair est done Py (T = F T On a alors
0

mg T
— =FR=+F(T
i+ P 0T0+ 3( )

; s mg 41072 x 9,81

La pression exercée par la masse m est — = i
P 0=

de la soupape, la pression intérieure est done de 3 atm. A cause de la présence de l'air dans le

récipient, la pression totale est supérieure & la pression de vapeur saturante : 'eau ne bout pas
(section 7.6.2 page 164).

~ 2.10° Pa = 2 atm. A l'ouverture

3. En exprimant toutes les pressions en atmosphéres, l'équation précédente s'écrit avec les valeurs
; 8+ 273 g\ g\ 8+273 ]

mumériques : 142 =1x 203 + (m) ou 100 + 503 = 3. Pour # = 110 le premier
membre de cette équation vaut 2,77, pour # = 120, il vaut 3,41, pour § = 115 il vaut 3,07 et
pour # = 113 il vaut 2,95. On peut donc prendre pour solution # = 114°C soit T = 387 K. Pour
porter le liquide & une température supéricure & T il suffit d’angmenter la masse de la soupape.
P(TW _ (1,14)' x 10°x 9,9.107%

BT 8,32 x 387 1

Le nombre de moles de vapeur d'eau est donné par n =
(1,14)* % 9,9
8,32 % 3,87

diminution du volume d’eau liquide de 9,3 cm® trés inférieure au volume V que 'on peut encore
considérer comme constant).

= (), 52 mole soit une masse de 0,52 % 18 = 9,3 g (cette masse correspond 4 une
) T

Si I'on retire la soupape, la pression chute brutalement jusqu’a la pression atmosphérique qui est
inférieure & la pression de vapeur saturante 3 la température T' = 114°C : I'eau bout tant que sa
température est supérieure a 100°C.

Si, la soupape étant en place, on continue & chauffer, du gaz (air et vapeur d’eau) s’échappe afin que
la pression intérieure reste égale 4 la pression extérieure (atmosphére et soupape). La température
reste constante, le gain thermique ne servant qu'a vaporiser du liquide. 5i ensuite on arréte de
chauffer, la température diminue, la pression aussi et la soupape se referme; la pression partielle
de vapeur d’eau diminue par retour a I'état liquide (gouttes sur les parois intérieures du récipient)
et la pression de l'air diminue par simple diminution de température. Lorsque l'ensemble revient a
la température initiale Ty, la pression intérieure est inférieure a la pression atmosphérique car une
partie du gaz s'est échappée : il faut ménager une entrée d’air pour pouvoir retirer le couvercle.

T P
4. La pression P = 3 atm est atteinte pour une température T telle que o e 3 soit
0 0
T=3T, =3 %293 =879 K=606C.

Exercice : détente Joule-Kelvin d'un fréon dans un frigo (Olivier et Gié)

— Dans une machine frigorifique, un fréon %7 subit une détente de
Joule-Kelvin de 'état (A) a I'état (B) ; x désignant le titre en vapeur,
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on donne Ty=303 K, pa = II(T4)= 7,5 bars, z4 = 0 et Tp= 263 K,
ps = II(Ts)= 2,2 bars, I'enthalpie de vaporisation & T'= 263 K notée
logg= 159 kJ ‘kg_l et la capacité thermique massique du fréon liquide
¢ = 0,96 kJ.kg™'. K~ supposée indépendante de la température.

Nous cherchons & calculer le titre massique en vapeur zp dans I'état
final et la variation d'entropie massique du fluide Asxp.

— Représentons les états A et B dans un diagramme de Clapeyron
sur la figure 9 ; ’évolution réelle AB ne peut pas étre figurée sur ce
diagramme car les états intermédiaires ne sont pas des états d’équilibre
et sont inconnus puisque ’évolution n'est pas quasi-statique.

3

p

v

Figure 9

Pour exprimer le caractére isenthalpique de ’évolution AB, nous de-
vons exprimer la variation d’enthalpie hg — h4. L’enthalpie étant une
fonction d’état, cette variation d’enthalpie ne dépend pas du chemin suivi
entre A et B. Considérons le chemin particulier AIB représenté sur la
figure 9, ot AT est une évolution le long de la courbe d’ébullition, le long
de laquelle le systeme est dans I’état liquide et IB une évolution isobare,
isotherme réversible a la température T'g.

Dans l'approximation du fluide “incompressible” de volume négli-
geable, nous avons :

I
hi—ha= j edT =e(T; —Ta)=¢(Tp —Ts) car Tr=Tp
A

D’autre part, au cours de la transition de phase IB 4 la température
Tz nous avons :

B
hB—hJ:f lu d$=.’L'B 6253
I
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L’évolution étant isenthalpique, g — h4 = 0, et nous pouvons écrire :
hg—hr+h;—ha=c(Tg—T4)+ 2l =0

Nous obtenons ainsi le titre en vapeur inconnu :

('.(TA — TB)
L
fe g

— Procédons de méme pour calculer la variation d’entropie massique

i

c o Tr TB)
8] — 84 = —df'=cln (— ] =clh | 5
i /AT (iA) (1,1

B
» ) / laga F l263
sp— S = — de =z
i Tn Ty

T8 .

D’ol finalement :

Tp

T log = _
sp—sa=cln (I_B) +ip 2(3:9,2 JK kg .
A

Nous avons vu en 4.4.c que cette variation d’entropie massique corres-
yond & Pentropie créée S, lors du transfert d'un kilogramme de fréon :
wee sp — sa4 > 0, nous vérifions ici que la détente de Joule-Kelvin est

rréversible.

2. Le cas particulier de ’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) :

'

_— F
" critical point 2 [ ——
// et - F critical point
20 F solid | liquid o - solid | liquid
. oas = . ... atmospheric pressure
= s =
- ~ I'F gas
1.0 triple point =
107 F
triple point
1 F
0.0 I 1 I I I 10" L f . P I
0 | 2 3 4 5 200 S0 100 500 GO0 700 BU0
fff‘ 7 (K)

Diagramme usuel a gauche et diagramme de I’eau a droite :
la ligne solide-liquide est de pente différente.
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pa—

pression

Volyma

H)
FIGURE 7.9: Surface d’état, cas particulier de I'eau 0

Alors que la pluspart des corps se dilatent quand ils fondent, ce n’est pas

le cas de I’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 et de la facon dont les patins glissent : ils font

localement fondre la glace. Cette particularit¢ est due aux liens :
hydrogénes dans 1’eau. L’¢électron autour de 1’hydrogéne est attiré par e
’oxygene et laisse donc 1’hydrogéne plutot H'. L hydrogéne étant petit, ) ()
cela revient & concentrer une forte charge positive localement. D’ou

finalement une structure assez ouverte pour la glace qui est peu dense.

3. La chaleur latente ou enthalpie de transition de phase

On appelle le supplément d’énergie nécessaire pour faire transiter le systeéme entre deux
phases la chaleur latente (de fusion, sublimation ou vaporisation) notée L. 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 l'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 Ciiquide (car 6Q=CdT) donc L est
bien plus grand que Ciiquige. En effet, pour I'eau, C est de l'ordre du J/g alors que L est de
'ordre de 2000 J/g.
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250

: steam
200 | : T
2 150 -
g L/T,
it
= 100 F
watet ;
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 déduit L = 40.7kJ/mole = 2261 J/g

On I’appelle aussi enthalpie de fusion, de sublimation ou de vaporisation. En effet, a la
température T de la transition, cette chaleur s’écrit :

L=& =TAS
or G=pN est identique entre les phases, donc on exprime la variation d’enthalpie :

AH = A(TS + Ng) =TAS +0+0

donc la chaleur latente s’identifie bien a la variation d’enthalpie lors de la transition :

L=AH
Le changement d’entropie vaut donc au passage de la transition
as=AH _L
T T

On le voit bien dans un diagramme (S,T) :

S a
\éaz
coexistencg
gaz et
liquide LT
Aﬁde
> T

158



Thermodynamique classique Julien Bobroff

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 ¢i 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) :

L

AS = ? = 82 — Sl
Cphasez _Cphasel =T d82 =T dSl =T d(82 _Sl) :Ti L =T ld_L_Lz
dT dT dT dT \ T TdT T
d’ou on déduit 1’équation de Clapeyron :
dL L
Cphasez _Cphasel :d_T_?

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
—-S,dT +V,dp =-S,dT +V,dp

dp

S,-S,=(V,-V,)—

2 1 (VZ 1) dT

d’ou une autre relation de Clapeyron pour la chaleur latente :
d

L=T(S,-S)=T(V,-V,)- =

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
l'eau, la pente dp/dT est négative donc AV<0 car L>0. Cela implique que l'eau liquide est plus
dense que I'eau solide car elle occupe un moins grand volume. C’est pour cela que les glagons
flottent dans un verre (et les icebergs dans 1’océan).

Exercice : chaleur latente d'un gaz parfait.

Exprimer pour la vaporisation la chaleur latente en fonction de p et T seulement en supposant
que le gaz obtenu est parfait.
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dp
L=T,-V,))—
Vv, =V)) e
On utilise pV =nRT et le fait que le gaz occupe un volume bien plus grand que le liquide,
soit V,>>V,; d'ou :

dp _nRT? dp,

dp
I_:T(\/2 —Vl)d—TzTVgaZd—va ps dT

ou ps est la pression de vapeur saturante du gaz a la température T.

4. Classification des transitions de phase

Pour les transitions que nous avons étudiées, le fait qu’il existe une chaleur latente finie
L =TAS a la transition implique une capacité thermique a la transition infinie car

e, (%)
P aT ),

G ¥ C
| _ | _ |

~T 5 T 5 ~T
On appelle ce type de transition du premier ordre. Il existe d’autres transitions, plus
« douces », ou I’entropie n’est pas discontinue mais présente juste un point d’inflexion:
G ¥ C
[ _ | _ [

-'_F'_'_'_'_'_‘_'_,_,-o—:

T 5 T 5 —T

De facon générale, on peut classer les transitions a partir du potentiel de Gibbs G. Ehrenfest
propose la classification suivante :

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 premieres 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 supraconductivité, de certaines transitions magnétiques, de la superfluidité
(d’ou le nom de point lambda).
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B. équilibres entre plusieurs corps, équilibres chimiques

1. Coexistence de corps purs sans réaction chimique

Nous considérons maintenant non plus un seul corps pur mais un mélange de corps purs.
Supposons que le systéme est compos¢ de K espéces chimiques différentes, pouvant chacune
présenter P phases différentes (solide, liquide, gaz, ...). Si nous supposons que les différentes
espeéces chimiques ne réagissent pas entre elles, alors du point de vue thermodynamique,
chaque phase constitue un sous-systeme a 1'équilibre. A 1'équilibre, toutes les températures et
pressions de ces sous-systémes sont égales, ainsi que leurs potentiels chimiques.

Combien faut-il de variables extensives pour caractériser le mélange ?
Pour chaque phase, a 1'équilibre,

du'™f =T'dS' - p'dv'+ > s dN,
k=1

ou U' dépend de S, V!, N/, N!...N\ donc de K+2 variables.
I1y a P phases a chaque fois donc P(K+2) variables extensives nécessaires. Mais, a I'équilibre,

T'=T°=..=T°" d'ou  P-1 équations
pl=p>=..=p" d'ou P-1 équations
Uy = [ = .= 1t d'ou (P-1)K équations

Donc au total, P-1+P-1+(P-1)K=(P-1)(K+2) équations qui permettent d'¢liminer (P-1)(K+2)
variables. Il reste donc P(K+2)-(P-1)(K+2)=K+2 variables nécessaires. Enfin, parmi ces
variables, P d'entre elles servent a déterminer la taille de chaque phase (comme par exemple
les volumes V'avec i de 1a P) d'ou on déduit :

régle de Gibbs (ou réegle de phases) : il faut K+2-P variables intensives pour déterminer
I'équilibre thermodynamique

Exemples :

- de l'eau pure liquide : K=1, P=1 : K+2-P= 2 variables nécessaires. En effet, p et T
suffisent par exemple pour définir 1'état de ce corps.

- del'eau a la transition liquide-gaz : K=1, P=2 : K+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 : K=1, P=3 : K+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
273K.

- un mélange binaire de deux corps loin de leurs transitions respectives : K=2, P=1 :
K+2-P= 3 variables nécessaires. En effet, il faut non seulement par exemple p et T,
mais aussi la concentration de l'une des phases par rapport a l'autre pour définir le
systeme.
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2. Coexistence de corps purs avec réaction chimique

Supposons que, dans un mélange de plusieurs especes, il y a des réactions chimiques de la
forme :

a,A +a,A +...<DbB, +b,B, +...

ou a; moles (ou particules) de l'espéce A; réagissent avec a, moles (ou particules) de l'espéce
Ajetc, les a; et b; étant les coefficients stoechiométriques.

Le nombre de particules de chaque espéce n'est plus constant, mais li¢ aux autres especes. 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, nous avons de plus :

> i dN; =0 d'ou

Zyi a,dR = Zujbde
i

Zﬂi g :Z,ujbj
i j

Cette loi modifie la régle de Gibbs car chaque réaction enléve un degré de liberté. Siil y a R
réactions, le nombre de variables intensives nécessaires est alors K+2-P-R.
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IX. Diffusion et phénomenes de
transport

163



Thermodynamique classique Julien Bobroff

Jusque 13, nous nous sommes interessés a des situations d'équilibres thermodynamiques. Nous
allons maintenant considérer les transformations qui relient entre eux ces états d'équilibre.
C'est par exemple 1'¢tude d'une barre qu'on chaufferait d'un co6té seulement, d'ou un gradiant
de température. 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-systeéme macroscopique infinitésimal du systéme global peut étre considéré
comme a I'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 pra
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 1'équilibre d'un sous-systéme

- un temps plus lent caractéristique de 1'évolution de la contrainte ou bien le temps de

retour a I'équilibre global

Ces situations hors équilibre sont en particulier caractéristiques des phénomeénes de transport :
transport de particules, transport électrique, transport de chaleur, et phénomeénes couplés
thermoélectriques.

Dans un premier temps, nous traiterons processus de diffusion. La théorie cinétique des gaz
parfait permet de modéliser simplement certains phénomeénes de diffusion, diffusion de
particules, de chaleur, ou de viscosité. Les phénomenes de transport associés a ces diffusions
sont a chaque fois provoquées par I’existence d’un gradiant (température ou potentiel
chimique par exemple). Nous les décrirons, puis nous introduirons le formalisme nécessaire
pour traiter d’effets couplés ou plusieurs diffusions ont lieu simultanément.

A. Traitement des collisions

Nous supposons ici le cas d’un gaz parfait, avec un modele naif 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 1 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 ¢ la
section efficace.

Temps de parcours moyen 7

Notons P(t) la probabilité qu’une particule survive jusqu’a un temps t sans subir de collision.
Pendant un temps dt, la molécule balaye un volume de section o, la section efficace et de
longueur vdt, v étant sa vitesse. Siily an molécules par unité de volume, la probabilité que
la molécule subisse un choc pendant dt est novdt. Donc on écrit :

proba qu’elle survive jusqu’a t+dt sans choc = Proba qu’elle survive jusqu’a t * proba qu’elle
ne subisse aucun choc entre t et t+dt :

P(t +dt) = P(t) * (1 - novdt)
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P(t + dt) = P(t) * (1 - novdt)

P(t)+ Z—Tdt = P(t)— novP(t)dt
1dp _
Pdt
Pt)=e™" car P(0)=1

On peut en déduire le temps de parcours moyen 1 entre deux collisions. La probabilité pour la
molécule de survivre jusqu’a t est P(t), puis de subir un choc entre t et t+dt est hovdt d’ou le

temps de parcours moyen est

7= [tP(tnovdt = [te " novdt = 1 (xedx=—
d d nov s nov

Section efficace o

On peut calculer la section efficace ¢ dans un modéle de sphéres rigides : si une molécule A
sphérique arrive vers une autre molécule B, elles se heurtent si A est dans le cylindre d’axe
celui de sa trajectoire et de rayon ra+rg. La section du cylindre est la section efficace qui vaut,

S1TA=TR:
| \

En réalité, <v> n’est pas ici juste la vitesse moyenne d’une molécule, car on ne doit pas
supposer comme nous ’avons fait jusque 1a que les autres sont immobiles. On doit plutdt

c=n(r,+ry)’ =4ar’ = nd’

Libre parcours moyen A4
La distance A entre deux chocs est simplement :

1
/1_<V>T_E

prendre <\71 —\72> ce qui fait finalement apparaitre un facteurv/2 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.
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p=105 Pa et kg=1.38 102 et T=300 d’ou n= 2. 10> m>. La section vaut c=nd’ et d vaut en
gros qq Angstrom, donc o~4 10"°m?. Enfin, v~500m/s d’ou 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.

B. Diffusion de particules

Maintenant que le mouvement des particules est caractérisé, nous pouvons traiter de la
diffusion de ces particules. Pour cela, nous supposons toujours les mémes hypothéses, 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.

% 020 © ) :
pgrand |00, “o © o i L petit
ﬁg:uﬁ ...n.:,o: . ©

La diffusion de particules ne provoquera un flux de particules que si il existe le long du
systeme un gradiant de concentration de particules. 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.

1. Loi de Fick

La loi de Fick propose dans une approximation linéaire que le courant de particules J est
proportionnel au gradient du nombre de particules:

J, =-DVn Loi de Fick

La théorie cinétique des gaz permet de démontrer la loi de Fick et de déterminer D.
Raisonnons selon 1’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-Ay, et de méme a droite. Il arrive donc des x

. e . . . NP A
négatifs la moitié¢ des particules qui se trouvaient en x-A4 c'est-a-dire 5 n(x—A4,) (et de méme

en x+A):

J, = %n(x — AV, depuis les x négatifs

n

J, = %n(x + 4, )\Z depuis les x positifs

1 — 1 — dn  —
J,(X)==n(X=A )V, ——n(X+ A, )V, =——A4,V
n()z( x)xz( IVx axV

Si 0 est I’angle par rapport a Ox, V_ngcosé’ et A4, = Acosé d’ou on calcule la moyenne en

intégrant sur une demi calotte sphérique d’ou, en mettant le bon facteur de normalisation pour
que la moyenne de 1 valle 1, on trouve
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VA, = LJAVﬂ cos’ O2xsin 6 = lg/?,
2r 3

On revient a trois dimensions :

J (X)=-DVn ol D= %ﬁ(v} Loi de Fick

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 gradiant 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/n~1/p, D varie en inverse de la pression. De plus, A~1/p~1/T et v*~T donc D varie en T2

Ordres de grandeur

Dans un gaz, D~Av~107%500~10" m”.s™

dans un liquide, D~10” m®:s™ et dans un solide, D~107° 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.

2. Equation de la diffusion

Nous cherchons a établir cette fois une équation qui caractérise 1'évolution temporelle de la
diffusion des particules. Pour cela, il suffit d'établir 1'équation de conservation du nombre de
particules et d'y injecter la loi de Fick. Pour traduire la conservation du nombre de particule,
nous effectuons un bilan sur un petit volume d'épaisseur compris entre x et x+dx, d'aire A
entre t et t+dt. Le nombre de particules varie dans ce volume entre t et t+dt de :

dN = N(x,t+dt)— N(x,t) = Sdx[n(x,t +dt) — n(x,t)] = dedtg—:

et il vient soit de particules entrant en x pendant dt, dont le nombre est J, (X,t)Sdt, soit de
particules sortant en x+dx pendant dt, dont le nombre est J (X +dx,t)Sdt, d'ou le bilan qui
traduit la conservation du nombre de particules :

dN = J, (x,t)Sdt — J_ (x +dx, t)

dedt@ =J,(x,t)Sdt — J, (x + dx,t)Sdt = —Sdtdx A,
ot OX

d'ou la loi de conservation du nombre de particules et sa traduction a trois dimensions :

aJ“+@:O ou, a 3D, dian+@:O
ox ot ot

En y injectant la loi de Fick, il vient:
2

o _pon

ot ox’

Ce type d'équation admet des solutions du type :

ou, a 3D, % = DAn Equation de diffusion des particules

n(x,t) =

Lexp S
S+ 4Dt 4Dt
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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. Il est tracé a différents instants ci-contre, et en un point donné
au cours du temps.

£0.45)
0.40
f_—o.as
£0.30
0.25
£0.20
1015
3—0,10
5'—0.05

' 8 10

Diffusion : n{x) a trois instants successifs Diffusion : n(t) en un point donné

La largeur a mi-hauteur de ce profil vaut :

L =+4DtIn2

Il apparait 1a une caractéristique essentielle de la diffusion : I'extension spatiale du domaine

occupé par les particules varie en Jt 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.

C. Conductivité électrique

D’un point de vue thermodynamique, le probléme de la diffusion des charges électriques est
analogue a celui de particules : la non uniformité du potentiel électrique noté ¢ crée un
gradiant de potentiel chimique pour les particules chargées seulement. En effet, le potentiel
chimique peut se généraliser pour une particule chargée de charge q :

H= :uchimique - q¢

La encore, il apparait alors un transport de particules chargées pour contrebalancer ce gradiant
d'ou un courant électrique noté J. (le méme j que dans Maxwell : densit¢ de courant
volumique). La loi de diffusion est donc analogue a celle du transport de particules, et cette

fois, le gradiant 6/,1 fait apparaitre §¢ d'ou :

—_—

J. = —0§¢ =oE Loi dOhm

ou o est la conductivité électrique en S.

D. Diffusion de chaleur

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 associée a T). La encore, on peut
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proposer une loi linéaire de type J, =—«xVT . Cependant, on préfere 1’exprimer avec un

transport de chaleur. 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

Jo = —kVT

Nous allons 1a encore montrer que la théorie cinétique des gaz permet de démontrer la loi de
: , . . . 1 —
Fourrier et de déterminer k. Au lieu d’un flux de particule du type J, =—n(Xx—-A4,)v, , on a

2

un flux de chaleur. Les molécules transportent de la chaleur ce que I’on peut mesurer par leur
capacité thermique C, c'est-a-dire le flux d’énergie nécessaire pour changer leur température
de 1°, la quantité d’énergie s’écrivant CdT. Il apparait nCpoecue=Cv d’ou, au lieu de

dn

Cdx

EXE, onaura —C, d—T}tx\/_X d’ou
dx
J (%)= —&VT ol K= %CJ(V) Loi de Fourier

Dans un gaz, C est indépendant de la température, donc k varie comme <v> donc en /T
comme le montre la figure.

300
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b e
\a "
=] e
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Ordres de grandeur

dans un gaz, Kk~107 W/m/K ; dans un liquide, k~1 W/m/K et dans un solide, k~1 a 10°
W/m/K. C’est logique : il 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

Comme pour la diffusion des particules, on peut utiliser 1'équation de conservation de la
chaleur :

diqu +Cﬂ=0
ot

ou C est la capacité thermique par unité de masse. On y injecte la loi de Fourier d'ou:
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a =K AT Equation de diffusion thermique, ou équation de la chaleur

ot pC
ou p est la masse volumique. Un raisonnement aux dimensions fait apparaitre un lien entre le
temps caractéristique de la diffusion Tgif, la distance caractéristique Ly, €t K :

1 K

T - pCLiiff

Par exemple pour un métal de 10cm de long, x/pC =10"m’s™ donc le temps typique pour

que la chaleur diffuse est Ty, = L. pC/x=0.1/10" =100sec et pour un métal de 1m de
long, T, = L5 oC/x=1>/10" =3h,

Mesure de la conductivité thermique

Dans un solide, il faut procéder au montage suivant : fixer une
extrémité de 1'échantillon a une source froide dont on maintient la
température (un gros bloc de cuivre), et injecter un courant de
chaleur J, grice a une résistance chauffante connectée a
I'échantillon par un fil. Cela crée un gradiant de température
d'apres la loi de Fick qu'on mesure avec deux thermométres, d'ou
on déduit k. Les connections ¢lectriques aux thermometres et a la
résistance chauffante sont réalisées par des fils de résistance
thermique trés grande devant celle de I'échantillon, poour éviter les
fuites thermiques (par exemple du manganin tres 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 reli¢ a la conductivité thermique :
o Q In(b/a)

2z T, =T,
ou Q est la chaleur injectée par unité de temps et de longueur du cylindre,
b et a sont les diametres 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 sous vide. 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 a mesurer. La jauge
doit étre au préalable calibrée sur une pression connue du gaz a mesurer ensuite.

Exercice : pertes thermiques dans une maison d*apres Diu
Autres sources de conductivité thermique
La diffusion thermique n'est pas la seule facon qu'a un corps de transmettre un flux de chaleur

sous l'effet d'un gradiant 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
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macroscopiques de la matiére (exemple : I'air prés d'un radiateur dans un piece). Il y a aussi le
rayonnement thermique que nous traiterons dans la partie sur 1'électromagnétisme.

Un exemple d'expérience récente

PRL 97, 085901 (2006) PHYSICAL

REVIEW LETTERS “5‘;%?(%83(}3"“%006

Isotope Effect on the Thermal Conductivity of Boron Nitride Nanotubes

C. W Chang,"3 A.M. Fennimore,! A. Afanasiev,! D. Okawa,! T. Ikuno,' H. Garcia,!
Deyu Li’ A I\’Iajumdar,2‘4‘5 and A. Zetl "3
'Department of Physics, University of California, Berkeley, California 94720, USA
*Departments of Mechanical Engineering and Materials Science and Engineering, University of California,
Berkeley, California 94720, USA
'IDeparrmenr of Mechanical Engineering, Vanderbilt University, Nashville, Tennessee 37235, USA
*Materials Sciences Division, Lawrence Berkelev National Laboratory, Berkeley, California 94720, USA

*Center of Integrated Nanomechanical Systems, University of California, Berkeley, California 94720, USA
(Received 17 February 2006; published 24 August 2006)

‘We have measured the temperature-dependent thermal conductivity «(7') of individual multiwall boron
nitride nanotubes using a microfabricated test fixture that allows direct transmission electron microscopy
characterization of the tube being measured. x(7') is exceptionally sensitive to isotopic substitution, with a
50% enhancement in x(7’) resulting for boron nitride nanotubes with 99.5% ''B. For isotopically pure
boron nitride nanotubes, « rivals that of carbon nanotubes of similar diameter.

using conventional arc methods. Individual tubes were
placed on a custom designed microscale thermal conduc-
tivity test fixture using a piezodriven manipulator operated
inside a scanning electron microscope. Details of the test
fixture fabrication process have been published elsewhere
[24]. In brief, the fixture incorporates independently sus-
pended heat source and heat sink pads, with integrated Pt

film resistors serving symmetrically either as heaters or

sensors (i.e., thermometers). Nanotubes were bonded to the
source or sink pads using trimethyl cyclopentadienyl plati-
num (CoH¢Pt) for mechanical strength and to reduce
contact thermal resistance.

FIG. 1. (a) A scanning electron microscope image of the
microfabricated test fixture with a boron nitride nanotube on it
(scale bar = 10 pm). The inset shows the corresponding trans-
mission electron microscope image of the same device
(scale bar = 1 gm). (b) A high-resolution transmission electron
microscope image of the boron nitride nanotube (scale bar =
5 nm). (¢) The corresponding electron diffraction pattern of the
boron nitride nanotube.
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thermal management applications, an issue of great current
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concern in electronics and power industries. Specifically.
FIG.2. The x(T) of a carbon nanotube (open circles), a boron Pomn niu:idc nanotubes could serve as Lrll.‘i.‘ll"li.'-ll‘”}" insulat-
nitride nanotube (BNNT, solid triangles), and an isotopically N& Yel highly thermally conducting wires, efficiently re-
pure boron nitride nanotube (solid squares) with similar outer moving heat locally and piping it away via nanotube-based
diameters. phonon waveguides.

FE. Viscosité

Ici, nous traitons d'un fluide ou existe un flux de vitesse de gradiant transverse non nul. C'est
le cas d'un fluide placé entre deux plaques en mouvement en sens oppose:

. | D ——— ] l—-»F

¥ gas e <u>

F—=—]

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_ i)
A dz
ot F/A est la force appliquée par unité de surface. 11 est en Nm™s ou en Poiseuille. La loi de
diffusion relie alors le courant de quantité de mouvement selon x et cette viscosité par :
d(v o1
J, = —nﬂ ol 77 = —nNMmA(V)
' dz 3
L'expression de cette viscosité peut étre retrouvée par un raisonnement analogue aux autres
diffusions.
Ordres de grandeur :
dans un gaz, ~10% W/m/K ; dans un liquide, k~1 W/m/K et dans un solide, ~10> W/m/K .

C’est logique : il est cette fois plus facile de conduire la chaleur dans un solide que dans un

Résumé :

| gradiant | flux | effet | loi de diffusion | théorie

172



Thermodynamique classique Julien Bobroff

cinétique des
gaz dilués
vn nombre de diffusion de Fick J (X) = —DVn B l
particules particules ) D= 3 Av)
vT chaleur conductivité Fourier J. = —xVT _1
= énergie thermique N e =-C,A(v)
vV, (v moment viscosité d(v, 1
) transverse Jo, =1 sz > = 3 nm/1<v>
§¢ charge conductivité Ohm J. = — 0'§¢ - oE ng’z
¢lectrique ) o= m

F. Thermodynamique hors équilibre

1. Production d'entropie et affinités

Nous cherchons a évaluer la production d'entropie quand on impose un changement d'une
variable extensive (u, N, p...). Considérons un systtme de volume constant dont la
température, le nombre de particules ou la charge électrique puissent varier. La variation
d'entropie correspondante s'écrit I'aide de densités volumiques d'énergie, d'entropie, de charge

ds :?du——dN ZX dF,

ou on associe l'afﬁmte F; a la grandeur extensive X;. La variation de charge électrique se
traduit aussi via p en remplagant p par g = gy — 99 0OU g est la charge des particules et ¢

le potentiel €lectrique. Puisque F, =0s/0X;, on veut maximiser s par le second principe,
donc l'affinité agit comme une force qui cherche a ramener le systéme a 1'équilibre quand on
modifie X;. Par exemple quand on change 1'énergie, la température va agir pour rétablir
1'équilibre. A chaque X; il correspond un courant J; = dX, /dt (toujours pris comme densité

de courant volumique) qui apparait dans I'équation de conservation de X :
X, +div]; =0
ot

Ces courants provoquent un changement d'entropie :
ds 0s oX, 1 u
=—=)——+=>»FJ. ==J,-%1]
*odt 440X, ot Z T T

Js est I'entropie transportée par unité de temps via une surface unité. Cette formule montre que
tout flux de particule, électrique ou d'énergie provoque un flux d'entropie. Le taux de
production d'entropie par unité de temps s'écrit alors :

%—z—%mw tZXiFi+dinFi ZF ZFdle +ZJ VF,

==>J,VF,
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2. Formalisme d'Onsager

L'affinité F; afit comme une force qui ramene a I'équilibre le systéme quand on impose une
variation de Xj. Pour déterminer les différents courants J; engendrés, nous supposons
maintenant une approximation de réponse lin€aire, c'est a dire que les courants J; varient
linéairement avec les affinités :

0J, 0s
J=>LF ouL,=—¢ec¢tF =——
' ZJ: o ! oF; ! oX,
Le théoréme d'Onsager stipule alors la relation de symétrie *:

Lij =L ji

Ce théoreéme 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 :
- On écrit les fonctions de corrélations des parametres extensifs X; (comme N ou U) :

< a; (0 (1) >=< (X; = X{)(O)(X; = XF)(t) >
- 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)a; (t) >= < a; (V) (0) >
- On calcule cette fonction de correlation en supposant qu'elle suit la méme dépendance
temporelle que le flux macroscopique J; qui lui est associé :

dXx, 0s de, 0s
boodt ZJ: ! oX dt ZJ: ! oa;
On calcule la dérivée de I'entropie en supposant que S varie comme exp((S —S,;)/Kg) . Et
un peu de mathématiques permettent de montrer que
<q; (O)%ai tH)>=< %ai (De;(0) > dou L; =L

Voir le paragraphe sur la fleche du temps

3. Effets thermoélectriques

Le théoréme d'Onsager permet de traiter les effets thermoélectriques ou des phénomeénes de
transport électrique et thermique coexistent. La aussi nous raisonerons a volume constant. On
préfere introduire un flux de chaleur qu'un flux d'énergie, car il est plus facilement mesurable.
Puisque &Q =TdS , alors

1
Jo =T =T 3, =23 =3, -,

et les affinités associées a -Jy et Jo deviennent alors 6(1/ T) et (1/ Tﬁ,u car:

ds - =1 = u =1 =1 | s = | s
—=>»JVF=J, V—1-J) V=) V——-J uyV=—-IJ1,=Vu=J,V=—-J1,=V
dt Z i i u T N T u T N:u T N T H Q T N T H

? 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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X; flux affinité F; linéarité
énergie u 6(1 /T)
chaleur q Jo 6(1 /T)
nombre de | n -JN a/T )§ﬂ
particules
particules p
chargées
¢lectriquement

Si il y a a la fois transport de particules et de chaleur, on peut écrire d'apres le formalisme
d'Onsager :

1= =1

_‘]N = LH?V,u+ L12V?
1= =1
JQ = le ?V,u+ LZZV?

On incorpore les effets €lectriques via 1 = fiymiqe +€¢ pour des €lectrons de charge -e.

Si on applique juste une ddp ¢ il n'y aura pas de gradiant de température et le transport de
particules chargées J.. s'exprime alors :

Jo =—eJy =+el, %6/1 =+e’L, Tl§¢ =-e’L, TLE

d'ou par identification avec la loi d'Ohm J, = oE on en déduit
ol

L, = _8_2

Si on applique un gradiant de température alors il n'y a pas de courant de particules mais il
peut y avoir un gradiant de p donc

1= =1
0= LH?V,u+ lev?

| R =1
JQ = L12 ?VIU-F LZZV?
Nous voulons identifier avec la loi de Fourier J,(X) = —&VT
| s =1
0= I_11 ?V,U + lev?

- =1 = =1
—xVT :+K'T2v?: le ?VIU‘F LDV?

= =1
Ly Vit LV =0

1= =1
L, ?V,u +(L,, —KTz)V? =0
Le déterminant est nul d'ou
Ly, (Ly, —&T %)~ |-122 =0
_ L11L22 B |—122
_—T2
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Nous pouvons maintenant considérer des situations mixtes en présence a la fois de VT et de
ddp.

Effet Seebeck

On considére un thermocouple formé de deux matériaux différents notés A et B soudés en 1 et
2. Les ¢lectrons 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, ce qui
impose un potentiel chimique différent
en 1 et 2. Les électrons vont diffuser
vers le coté froid pour composer ce
gradiant. D'ou un courant thermique Jg .
Mais du fait que ces électrons sont
chargés négativement, le deséquilibre
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 Jq et
Je se compensent.

Il n'y a pas de courant électrique donc
| =1 = L, =1 L, I =
0=-J, =L, =Vu+L,V= Vu=—"TV_-=+—=_-VT
T T L, T L, T
On peut calculer la tension entre a et b placés par exemple sur le métal B :
ap = My = Mo = My = My + Hy = [y F 1y — [y
_pLhdT GLhidT fLhdT

L T Al T Ll T

b B 1 1B 1 B
Il n'y a pas de différence de température entre a et b donc Iﬁd—T + Lo dT _ Ly dT :

2L|131T aLllalT_ZL?lT
1¢(L LS \dT ¢
= || =22 -2 | =~ |g,.dT
el L

ou le coefficient thermoélectrique dit Seebeck associé au thermocouple est :

AT

e mesure en V/K la tension qui apparait pour un gradiant de 1°K. Typiquement, un
thermocouple entre métaux développe un € de 1'ordre du pV/K et pour des semiconducteurs
ou des isolants de l'ordre de 100 nV/K.

En effet, dans un métal, le potentiel chimique se trouve en pleine bande de conduction et varie
peu avec la température. On deséquilibre 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 le gap et le nombre de porteurs
dépend exponentiellement de la distance entre bande de conduction et potentiel chimique.
Donc le deséquilibre de p introduit un deséquilibre trés important en nombre de porteurs, d'ou
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une diffusion correspondante des porteurs importante et le pouvoir thermoélectrique est alors
élevé.

Ce type de dispositif permet en particulier, si on connait la température d'une soudure, de
mesurer la température de l'autre en mesurant juste la tension €lectrique produite.

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 gradiant de température, on fait circuler un courant
¢lectrique 1.

métal A

< ehatear J17'

~J, = LHTl%+ L, *0

1 — —
Jo = le?vﬂ"' L, *0=L,

On appelle le coefficient Peltier (mesuré en Volts):

L
m=—2% el que J, =T1J,

11

L'effet Peltier consiste donc a induire un courant de chaleur grace a un courant électrique. Ce
type de dispositif est donc comparable dans sa finalit¢ aux machines thermiques types pompe
a chaleur ou frigidaire : un travail électrique permet de pomper de la chaleur (du c6té 2) ou
d'en transmettre (du coté 1).
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source froide

Flux de chaleur

J

—

trous —

électrons

miE

— +«—— ||

source chaunde

anbryoa]a uemo))

Module Peltier et son insertion dans un systeme pour refroidir un microprocesseur

Effet Thomson

Nous imposons maintenant a la fois un gradiant de température et un courant électrique a un
seul métal (non plus a deux métaux soud¢s).

< ehateur ][] o

a

C métal 2 |:||]

Ce montage crée la encore un flux de chaleur dans le métal J, =T1J, et on peut montrer que

dIt,,

dT
ou 7 est le coefficient Thomson qui indique la quantité de chaleur produite par Ampere et par
degré.

+E &, =T, —7,
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X. Les basses températures
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A. Troisiéme principe et conséquences

Le deuxiéme principe renseigne sur les changements d'entropie au cours de transformations.
Cependant, si on ne tient pas compte de la définition de l'entropie par la physique statistique,
alors celle-ci est définie a une constante pres. Si on souhaite mesurer l'entropie, il faut
mesurer la capacité thermique en fonction de la température et l'intégrer : la constante
d'intégration qui apparait est inconnue et non mesurable a priori :

TCp
S(T)=SO+.[TOTdT

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 troisieéme principe.

Nernst mesure que lorsque T tend vers zéro, le changement d'enthalpie AH (chaleur dégagée
par une réaction exo ou endothermique) et le changement du potentiel de Gibbs AG (la
direction dans laquelle va la réaction) tendent vers une méme valeur, mais surtout, tendent
vers cette valeur asymptotiquement. Puisque

G=H-TS

AG = AH —-TAS

donc Nernst postule de cette observation qu'il faut nécessairement que AS — 0 quand T — 0

Postulat de Nernst : quand T — 0, toutes les réactions au sein d'un systéme a 1'équilibre ont
lieu sans changement d'entropie.

Planck compléte ce postulat par une hypothése supplémentaire en 1911 :

Postulat de Planck (troisieme principe) : 'entropie de tout systéme a I'équilibre est la méme
quand T — 0 et vaut zéro.

Ce principe ne s'applique pas a toute la thermodynamique a l'inverse des trois autres, mais
seulement aux basses températures. Il vient en fait naturellement de la physique statistique :
quand T — 0, la proportion de molécules a I'énergie E varie selon exp(—E/k;T) donc tend

vers 1. Autrement dit, le systtme 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, ce principe ne s'applique pas. C'est par exemple
le cas de verres dont la structure atomique est désordonnée et n'est pas un cristal parfait. Cet
¢tat n'est a priori pas celui de plus basse énergie, et devrait relaxer vers 1'état ordonné. Mais ce
temps de relaxation peut étre tres long d'ou 1'aspect "solide" du verre.

Une derni¢re version de ce troisiéme principe est proposée par F. Simon en 1937: la
contribution a l'entropie du systéme par chacune de ses composantes qui est a 1'équilibre
thermodynamique tend vers zéro quand T — 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 T, on peut intéresse a la fois au
cristal ou au systeme de spins nucléaires indépendamment, chacun pouvant subir la troisieme
loi différemment
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Conséquences

e Toutes les capacités thermiques tendent vers zéro quand T — 0. En effet,

CPouv :T(ﬁj :( % j
T ooy olnT Jooy

Quand T > 0, InT - — et S — 0 d'apres le troisieme principe donc C — 0
e Tous les coefficients de dilatation tendent vers zéro: on le voit grace aux relations de
Maxwell. Par exemple la relation de Maxwell indique :

o))

et (ﬁj — 0 quand T — 0 puisque tout changement d'entropie tend vers zéro. D'ou la
T

. . 1oV , . n . .
dilatation isobare o = —[—j tend vers zéro aussi. De méme pour la dilatation isochore.
p

e Aucun gaz ne peut rester parfaitquand T — 0
quand T — 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. Cela vient de ce qu'a basse température, les interactions entre
particules du gaz ne peuvent plus étre négligées, ce qui va d'ailleurs permettre au gaz de se
liquéfier a suffisamment basse température (comme on 1'a vu par exemple dans le modéle de
van der Waals).
e |l 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 une
succession de transformations isothermes et adiabatiques en agissant sur un parametre X (par
exemple le volume, ou le champ magnétique ou autre). En effet, on veut d'abord, pour X=X,
refroidir de fagon réversible et adiabatique pour éviter tout transfert de chaleur, donc a S
constant. Cette transformation transforme X; en X,. Puis on se rameéne a X; ce qui va réduire
la température. Et ainsi de suite.

A cause du troisieéme 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.

S X, S X,
X X

Comment produire des basses T ?
déja fait : apres la détente de Joule-Thomson (voir ou on le met in fine)
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Nernst-Planck Any change in condensed matter is, in the limit of

the zero absolute temperature, performed without change in entropy.
(Nernst 1906)

Planck The entropy of any pure substance at 7’= 0 is finite, and,
therefore, can be taken to be zero.

Attention : In fact, at T = 0 most substances will have residual

zero point entropies associated with such things as mixed isotopic composition,
randomly oriented nuclear spins, minor chemical impurities, or crystal defects, but
if these do not affect the thermodynamic process for which entropy is pertinent,
they can be safely ignored

B. Comment produire et mesurer T a basse température ?

Voir pour la mesure le paragraphe sur les thermometres

Voir pour la production de froid le paragraphe sur la détente de Joule et de Joule-Thomson.
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. Faire s'évaporer le liquide

On peut pomper sur la vapeur au dessus du liquide de fagon adiabatique. Le liquide va alors
s'évaporer et donc devoir dépenser de la chaleur latente. Il va donc se refroidir. Par exemple
un pompage modéré sur un récipient contenant 11 d'azote pendant 5 mn permet de descendre
sa température de 77K a 70K. On peut voir concreétement cette transformation sur le
diagramme de Clapeyron :

Pll
P.|- >
P ]- 1
/ ligne triple : solide + liquide + gasz
I
T
solide, b gaz
1
Ve v

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>Toint triple-
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2. cryostat a hélium 3

3. réfrigérateur a dilution

4. désaimantation adiabatique.
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XI. Electromagnétisme et
thermodynamique
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Nous voulons trouver la relation entre la température d’un corps et [’énergie
electromagnétique 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:gznha)
\Y

D’apres la théorie cinétique des gaz, on peut écrire la pression sachant que la vitesse des
photons est ¢ et leur énergie mc”:

1 AU I u
=—NMV~)=—-NMC” =—Nhw=—
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 :

P:ha)E:luc$
4 4

Nous cherchons la dépendance en température de u. On utilise :
dU =TdS — pdV

2] () o 1) -
v ), v ), a1 )

ou on a utilisé une relation de Maxwell. En utilisant p =u/3 on trouve :

30T ). 3

oT );
44T _du
T u
u=AT*

On peut finalement en déduire la puissance incidente par unité de surface

P= luc =oT* loi de Stefan-Boltzmann

ou ¢ 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(ﬁj
oT ),

On pourrait montrer que cela revient a

F- —TjTU—sz ~T(V) = —ijﬂ dT -Tg(V) = —%AVT“ ~Tg(V)
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F= —TjTU—ZdT ~Tg(V) = —TJ'V'_?I dT -Tg(V) = —%AVT“ ~T(V)

oF 4
S=-—| =—AVT’ +
(2] -taw
Quand T tend vers zéro, le troisiéme principe impose que S tend vers zéro donc ¢(V)=0 donc :
F= —%AVT4 et S :§AVT3

La capacité thermique de ce rayonnement vaut :

C, =[Qj = 4AVT?
oT ),

Application : le transfert de chaleur dans une étoile

Au coeur dune ¢toile, 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(N=—x T o K=%c/1<v>

hoton
PRt or

avec ici, <V> = ¢ et la capacité thermique qui varie en T°.
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XII. Les statistiques quantiques
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gaz quantiques d'électrons ou de boson (Fermi, Bose...)
Blundell p337
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Formulaire
Premier principe dU =W +XQ

W = —pdV + Fdl + odAd + edg + EdP + BdM ..
Energie interne dU =TdS — pdV + N

dS = 2dU + 2 dv —£aN

Entropie T T T
Euleur TS—pV +uN =U
Gibbs Duhem SAT —Vdp+Ndg =0 ou Ud[le +vd [Tﬂj - Nd[ﬂ )

Systéme 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 =-SdT — pdV + N

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

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

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

coefficient de dilatation isobare o = 1oV
VA aT ),

. . .. 1(op

coefficient de dilatation isochore ff =—| —

PLaoT ),

. o qee g s 1({oV

coefficient de compressibilité isotherme x; = ——| —
V{dp );

capacit¢ thermique (ou chaleur spécifique) molaire a pression ou volume constante

S RC RO
oT ), \dT J, oT ), \dT ),
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Gaz parfait : pV =nRT = Nk;T

Force généralisée

U =cnRT =cNk,T

Déplacement généralisé

Travail

Hydrostatique

Fil tendu

Fil tordu

Surface libre

d'un liquide

Pile

systeme

chimique

Milieu
diélectrique

Milieu
magnétique

Pression p
Pa = [M][L]~[T]-2

Traction F
N = [M][L][T]*

Couple de moment M
Nm = [M][LJ*[T]™*

Tension superficielle o
N/m = [M][T]*

Potentiel électrique @
Vo= MLPT][A]

Potentiel chimique p
I = MLPT]

Champ électrique E
V/m = [M][L][T]*[A]"

Champ magnétique B
T = [M][T]*[A]™

Volume V7
m* = [L}?

Longueur !
I = [1

Angle #
Adre 4
m* = [LJ?

Charge g
¢ = [T][A]

Nombre de molécules N

Moment dipolaire total P
Cm = [L[T][A]

Almantation totale Ad
I/T = [LJ*[A]

_pcﬂr-'_

Fdl

M dg

T dA

pwdN

EdP

BdM

TaB. 1.2 — Expression du travail pour divers déplacements et forces généralisées. Les unités et les dimensions
sont données en regard des varlables
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TABLE 3.1: Propriétés générales des transformations finies

Systéme | Transformation | AU | AS Q W | dU | dS | 6Q | 6W
réversible
isolé (isentropique) . . . 610 . 0 f
irréversible 0 >0 0 0 non définis
adiabatique
thermi- | réversible w 0 0 qq | W | 0 0 qq
quement | (isentropique)
isole fad{abat}que w >0 0 qq non définis
irréversible
i f f
Ei"‘f‘";.leb ey | f Q / Tds W | 50
on adiabatique + ; T J; al| +]% | 1das| qq
= méme signe 50 xr
isotherme Q/T TAS
irréversible
non - 4 aq #0
thermi- | (non adiabatique) | aq non définis
quement S
iolé monotherme > QT | <TAS
—_—_ W
reve.r51ble 0 0 #0 + 6_Q 748 | qq
cyclique avec 5Q T
irréversible w+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=- [ PFeudV
e si le travail est regu de fagon réversible, Poy, = P
e le travail a toujours le signe de —AV

Commentaires a placer ¢a et 1a :

Perpetuum mobile of the third type are impossible : faux violated by a number of
non-dissipative systems, notably superfluids in motion and supercurrents, whose
theoretical decay time exceeds 105 years.
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Programmesd'agrégation

LECONS DE PHYSIQUE 2009

Les legons sont a traiter au niveau des classes préparatoires scientifigues ou au niveau de la licence

de physique.

1. Contact entre deux solides. Frottement de
glissement. Applications au glissement et au
roulement.

2. Caractére non galiléen du référentiel
terrestre. Conséquences.

3. Mouvement d'un solide autour d'un axe
fixe. Equilibrage statique et dynamique.
Exemples.

4. Approximation gyroscopique. Effets dans
les domaines macroscopigue et
micrascopique.

5. Utilisation des lois de conservation dans le
probléme & deux corps. Applications.

6. Principes de la cinématique relativiste.
Conséquences.

7. Collisions en relativité restreinte
application & [l'étude des  particules
élémentaires.

8. Mouvement d'une particule chargée dans
un champ magnétique indépendant du temps.
Applications.

9. Notion de viscosité dun fluide.
Ecoulements visqueux. Nombre de Reynolds.
Exemples simples.

10. Modéle de I'écoulement parfait d'un fluide;
_validité. Relation de Bernoulli ; limites et
applications.

11. Phénoménes interfaciaux impliquant des
fluides : applications.

12. Modéle du gaz parfait.

13. Fonctions d'état caractéristigues dun
systétme & ['équilibre thermodynamique.
Identités thermodynamiques. Applications.

14. Evolution et condition d'équilibre d'un
systéme thermodynamique fermé. Potentiels
thermodynamiques. Exemplas.

15. Thermodynamique des phénoménes irré-
versibles.

16. Application des deux premiers principes
de la thermodynamigue au fonctionnement des
machines thermigues.

17. Etude thermodynamigue d'un systéme
constitué par un corps pur sous plusieurs
phases. Exemples.

18. Motion d'état microscopique. Interprétation
statistique de I'entropie. Exemples.

19. Introduction au facteur de Boltzmann &
partir d'un exemple au choix. Application aux
transferts thermigues radiatifs.

20. Rayonnement  d'équilibre  thermique.
Corps noir. Applications.

21. Etude d'un phénoméne de transport :
conduction thermique ou diffusion de
particules. Applications.

22. Conversion de puissance électromé-
canique. Exemples et applications.

23. Induction  électromagnétique :  circuit
mobile dans un champ magnétique permanent,
circuit  fixe dans un champ variable.
Applications.

24. Systémes bouclés. Applications.

25. Traitement analogiqgue dun  signal
électrique. 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. Paguets

d'ondes planes et évolution. Exemples.

29. Propagation guidée. Exemples et
applications.

193



Thermodynamique classique

Julien Bobroff

30. Dispersion et absorption d'une onde
électromagnétique  plane dans un  milieu
diglectrique. Modélisation microscopique

31. Comportement d'une onde électroma-
gnétique monochromatique plane a linterface
de deux milieux diélectriques. Applications.

32. Réflexion des ondes électromagnétiques
planes a la surface d'un milieu conducteur
dans le cas d'une incidence normale. Effet de
peau.

33. Propriétés et applications du rayennement
dipolaire électrique.

34. MNotion de rayon lumineux. Principe de
Fermat. Conséquences et applications.

35. Application des lois de l'optique a I'étude
d'un instrument d’'optique au choix.

36. Obtention d'interférences a deux ondes en
optique. Notion de cohérence.

37. Interférométres & division damplitude.
Applications.

38. Diffraction de Fraunhofer. Applications.

39. Diffraction par des structures périodiques
dans différents domaines de la physique.

40. Absorption, émission spontanée ou induite
du rayonnement. Coefficients d'Einstein.
Applications.

41. Aspects corpusculaires du rayonnement.
Notion de photon.

42 Aspects ondulatoires de la matiére. Motion
de fanction d'onde.

43. Exemples de phénoménes quantiques.

44. Confinement de I'électron et quantification
de I'énergie. Exemples.

45. Effet tunnel. Applications.

46. Le noyau : stabilité, énergie. Applications
47. Oscillateurs & deux degrés de liberté en
mécanigue  classique: modes  propres.
Systémes & deux niveaux d'énergie en

physique quantique. Analogies et différences.

48. Cohésion de la matiére de la molécule au
solide. Aspects énergétiques.

49. Chaine unidimensionnelle infinie d'oscil-
lateurs  harmoniques. Approximation des
milieux continus. Aspects énergétiques.

50. Capacités thermiques : description, inter-
prétations microscopiques.

51. Paramagnétisme, ferromagnétisme.
Approximation du champ moyen.

52. Proprietés macroscopiques 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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=]

10.

11.

16.

17.

18

10

20

. Production

MONTAGES 2009

Dynamigue newtonienne.
Tension superficielle.
Dynarmigue des fluides.
Thermometrie.
Transitions de phase.
Instrument(s) d optigus.

Interférences condiions

d'obtention.

lumnineuses ;

Diffraction des ondes luminsuses.
Speciromeine optigue.

Milieux opliguement actifs - birgfringence
et pouvoir rotatoire.

Producfion et analyse dune |lumiére
polarisée.

. Emission et absorption dans le domaine

opfique.

. Lasers.

. Photorécepteurs.

et mesure  de champs

magnatiques.

Milieux magnetiques.

(= EITS

Matérizux semi-conducteurs.
Condensateurs ; effets capacitfs.

Induction, auto-induction.

1.

23.

24

25

28.

7.

28.

28,

30.

3.

a2

33.

35,

34.

3r.

28.

8.

40.

. Exemples de

Conversion de
elactrique.

puissance  lecirique-

conversion  &leciro-

mEcanique.
Capteurs et transducteurs.

Mesures éactrigues.

. Amplification de signawx.

Mise en forme, transport et détection ds
l'information.

Acguisition, analyse et traitement des
signawn.

Mesure des fréguences temparelles
{domaine de l'optigue exclu).

Meszure de longusurs.
Sysémes bouclés (oscillatzurs excius).
Instakilités et phénomeénes non-linéaires.

Ondes : propagation et conditions aux
limites.

COndes acousiigues.

. Résonance.

Oscillateurs auto-entretenus.
Couplage des oscillatzurs.
Filirage de signaux.
Regimes fransitoiras
Fheénoménes de transpori.

Fhenomeénes dissipalifs.

195



Thermodynamique classique Julien Bobroff

Premiere année de prépa

I- Les états de la matiére

1. Introduction a la thermodynamicue

Niveaux d'observation de la matiére L'étude an nivean microscopigue est eqvisagee seulement

(IMUECIosCOPIUe, MESOSCOPIGUE &t MACIOSCOPIgUE) cualitatrvement.

2. Description d'on systeme. En premuiere année, on utihsera umgquement des systémes fermes.

Systéme ouvert. systéme ferme.

Homogénéité, phases. (On donnera pour des exemples trés simples le nombre de variables

WVariables d'état, grandeurs mtensives, grandeurs extensives, necessares pour décrre un systéme ; en particulier i suffit de dewx|

fonction d'état, équation d'état. variables pour décrite un systeme fermé monophase homogene de
composition fixée au repos. Un tel systéme est dit divariant.

Température absolue et température Celsins. La température sera définie a partir de I'éguilibre thermicue. On

Systéme en équilibre macroscopique global mentionnera quelgques thermometres usuels sans aucun
développement quantitatif.

3. Modele macroscopique du gaz parfat

a. Equation d'état du gaz parfait (On présentera tres brievement l'allure des 1sothermes de gaz réels
en coordonnées d' Amagat. Le gaz parfait sera défini comme limute
du gaz réel et I'on en déduira son éguation d'état.

b. Melange 1déal de gaz parfasts ; pressions partielles. Les mélanges de gaz sonf traités en vue do cours de chimie.
4 Fluides réels et phases condensées. (On se contentera dune bréve présentation.
Fhudes réels : equation d'etat £/ F, I, T) =0. On présentera un exemple d'équation d'etat (celle de Van der

Waals ou une autre) en montrant les liens entre les termes
correctifs et la nature (attractive ou répulsive) des interactions. La
meémerization de la formule n'est pas emzible.

Dilatation et compressibilité d'on fhuide. On e bomera a définr les ceefficients o ety T, on écrira la
différentielle de I7(T, P} : dV =1" (adT - 4T dF) ; le ceefficient
est hors programme.

Phases condensées. Les phases condensees seront étudices dans le cadre du modale

incompressible et indilatable. Quelgues caleuls dordre de grandeur
permettront d'en discuter les hypothéses.

O signalers que dans les conditions de pression régnant dans les
planétes un solide est significativement compressible.

5. Etats d'wn corps pu.

Diagranmme d'état en coordonnees (P, T ;
Point criticue. point triple. Sont exclues :
Diagramme d'état en coordonnges (P, V - toute étude au veisnage du point critique,

Théoréme des moments dans le cadre de.l'éqm'l.ibm liguide-vapeur |- les propriétés du fluide supercritique.

II - Evolutions d'un systéme ferme
1. Defintions

Transformaticns elémentaires
Transformations fimes, chenuns, cycles

2. Echanges énergeticues (Omn réservera la notation d pour les grandenrs élémentaires qui sont
des différentielles exactes et & pour les autres quantités
elémentaires.

Les notations AT et AQ somt rigoureusement proscrites.
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4. Travail des forces da pression (ou transfen mecamique).
Puissance mecanique.
Transformanons isobares, monobares et isochores.

Les pissances POITOonT 678 Da0ass ©

FeQ

(O calonlers e pour guebques wansformations classiques din
ZAZ pariait.

[b. Tramsfert uermique. Puissance themuique. Motdon d'sdisbaticine.
Sources de chalenr, ransformations isothemmess et monothenmes.

Pour precizer caTtanes caracterisiques des wansdens thenigues
(durés, sens de I'échange) on introdirs, sans citer 1a Jod da Fourar,
Ia notion da resistance thenmique. On sigmalers que ce cancept
mest valable gu'en regime permanent.

[T Eilan d'energie.
1. Prevmer princips
Principe daquivalence ou de conservation I.au:m:rmunmslge‘tm.mm utilisee pour les achanges denergie ;
Eneszie tofle, anerzie inferne. energie alzhriquement recus par le systéme, sera claiement

indiquaa.

Un cipjectif majeur est d'apprendre s éndiants & évalner le
transfert themique lors dime evoluton non adishatiqne en
ntilizant la prenvier prncipe.
Ouﬂznalemlmempu'm.erpnnmpedamm cas gensral
faizant infervenir |'enerzie unauqmmu:mp:quembmw
anmes. que CelT IiEﬂJI"!:-]H‘ESEEIIE-E (Dnnamqmps:.la
-ﬂJ:Ei"u]tequ'llpmrt avoir a distingaer lénerria Onetioque
miacToscopique de l'énergie interne )

O decrira lesmperisnce de Joale-hiaver

1 Fonction d'stat energie inferne £

Capacite thenmmuigoe 8 volme constant
F_‘narg.em'eme dm gaz partait. (Fremiars loi de Jonle)

Enerzie infeme dimn paz réel.

Enerzie inmms dine plese condensée dans l modéla
meonipressible et indilatable

La capacite thenigue Cr sera defime conmme 1s derives panielle
da ['énargis inteme par rapport 3 1a temperanms.

La premiars loi de Joule sera admize en arendant d'Sme justifise en
deimaéme anmes.

L'emenple de [énergie ieree d'un gaz parfait moncatomique
pennesira de dommer une mierpretanon microscoplaque de lenergie
mterne. Diams le cas des gaz parfits nom mcaoatoniques, toat
dmdﬂmmemmlacapam Cu est hors progranmme ; on
siznalera cependant que cette grandsur depend, en genéral dala
reIpaTIiTE.

Lerpression de ['énsrgie mieme d'on gaz resl dans le modéls
mmnf'w'mder“aalpuumjwaﬂm.eesm:ﬁque-sa
mEmoTisation ne soit exizible.

1 ='agit d'uriliser la relation dL7=C;T} 4T dars le cas o l'on pews
confondre Cp et Cu

3. Fonction d'erar endhaipie H

Capacite Menmue 8 Presaion Jonstans

Enthalpie dim zaz parfait (seconde lod de Toule)

Enrhslpie dime phase condensée dans le modéle momupressible et
mdilatable

Enrhalpie da changement d'étst dimn comps par a pression st
temmperane finass.

La capacite thenmgue Cp sera defme comme la denves parnelle
de 'enthalpie par mppart A L temperanmre.

La seconds loi de Joale et une conseguence da 1a prermiérs loi de
Jl:u].e.laquéll.ea adnisa.

105! g:dmhwlardsumappm._bae dH[] dLr = CyT) dT dans e
cas ou l'on peat confondre Cp of Cw er 51 la varstion de pression
reste modsree

(O etzblira ke len svec Venthalpie de resction iniroduise dans le
cours de chimie.

O siznalera la:a:sa.ned‘lﬂtrcdlm‘eurmmnblesumlamnmm
potr decTire Je svstéme | ce poimt sera developps e dermoéme smee.

4. Applicatons din premyier principe

- Dietentte de Joule Gay-Luszac
- Bilans énergatiques lors des mransitions de phase.

Dhes elements de calonmeinie seront donnss en ravaim: pradgques.

IV - Bilan d'entropie

[ Second prindpe : pnncipe devohmon

Fonction damt entopie 5.
Enfropie cress, enfropia Em.gae
Tramsformistions réversibles et oreversibles

OEMqulnhlmmdgmmd'mumdSpem
sermre - 45 = 4% + &5

(O distingers La reversiblite mécanique (zpprosimation
raizoumahle en Fabsence de frotemenrs solides) de Ia réversihilice
themrique (mpossible 4 aremdre).
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Transformation: monodhenmes (ou isothenmes) dom systeme fenme

U2 fransfonmation reversible 2 uns daree mfinde (conditon
necessame maks noa suffsane de réversibilng). Cu evitera
drilizer le qualificatif quasd statigue. Dan: Je cas dm systéme
ferms, lmtnptee.lﬂ.ugaee:rleqmmmfmrmmqu
par La de mrerfaca.

Lamudlite de Uenfropde créee est le critere de reversibilne.

1. Idendte thermodynaniique fondamentals

Felsmon ente U, 5 e les aumes srandeurs extensives

Idemira thermodirsntoque dans Je cas dum systéms dhvariaes: -
dLl = TdS - PV

Diefnitons thenmodyramiques de b teroperanre & de la pression

Fepresentstion enthalpigue (dF = TdS + FiP) de identite
thenmodymamique.

Diour 1m systere 3 eguilibre, les relations evte sranders
themodynamigues pemvent rowes Sre daduites de celle relisat
]mmlﬂn@malﬁm grandevrs exrensives. Cette
prl:-pna're est complémentaire des l'et}pnn::lpes En premigrs
amas cepmzaptemmdmdﬂppequedmkhasm%m
divariznt defind 3 Ualivas soivant.

(O insistera sur bes conditions restreintes de la validie de cene
identité (svstéme ferné homoméne da conposition fivee) par
oomparaison avec Mulisation dn prender princips.

Motion de grandeur Mensive conLfLZneS A une ETEISIVE |
Ia tenperanme &t Toppose de La pression sont definis comrme Jes
derivees pamielles de 1a forction LS, 7). _

Pour la pression et 1a temperanre, 'identize enmre Jas definitions
temmodynamigues ot celles wilisess jusque 14 seroat sinplement
Catte enpression decoule simplemient da 1a defiution de
lenthalpe, gue 'on emvisage i comme ume fonction de 5erda P
(Om sensibilisera les smdians au choix crecial des vanables.

(Cm indigrera que 51 la composinon n'est pas fives ou gque le
systésme west pas fermé, 1l fmat faive ivervenir damires srandeurs
extensives ; les quanties de matere des constmars, douf les

tmablesmmepmnpmmsmlﬁpemmﬂ chinigques.
Ca paint ne sera développs quen dewdéme ammée.

1. Applications du second principe.

isentropique du gaz parfait. Lo de Laplace.
- Eptropie dune phase condenses dans le models indilatable et
inc X
- Bilan entropique lors dn chargsment d'atar isphare othemms et
reversible dum corps pur.

4. Machines thetmiques

Apphication du premer et & denxdeme poncipe sux machines
thermmigues cycliques maonotheres et dithermes.
Clescription de cycles thenmodynamques de fusdes.

U monTers quun oycle monodenne West [2mals mioker.

En &xercice, en premisre anes, on se limitera swx cycles de gaz
parfaiss. On ermisazera en cours 1@ oyvole svec chansements detat

deuxieme année : PCSI et en gros PTSI et en gros MPSI
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PROGRAMME

COMMENTAIRES

1. D gaz parfait monoatomigque aux fluides réels et aux phases
condensées

L'etude du gaz parfat sert a infroduire le vocabulaire de la thermody-|
namicue sans formalisme excessif : systéme homogéne, pression,
températe, aquilibre thermodynamicme, variable extensive, variable|
witensive, quation d'état, fonction d'état.

Un des objectifs du programme est de faire apparaitre ce qui est parti-
culier au gaz parfait monoatomicue, ce qui est génsralisable au gaz|
parfait et ce gui est généralisable auwx fluides réels.

Description des caractéres généraux de la distribution des vitesses
moléculaires (homogénsité, 1sotropie, vitesse quadratique moyenne).

La loi de distribution des vitesses, la théorie des capacités thermiques|
(théoréme d'équipartition) et le théoréme duvinel sonthors programme.

Deéfinition cinéticue de la température, de la pression. Felation entre
pression et vitesse quadiatigue moyenne.

On adopte un modéle élémentaire o les particules ont toutes la mé-
me vitesse ennorme et ne se déplacent que dans les deux sens de trods|
directions orthogonales privilégiées. On admet lavalidité de l'expres-
siom de lapression, sousreserve de remplacer la vitesse des particules
par 1a vitesse quadratique moyenne.

E:A'[Lmﬁon d'état du zaz parfait.

Energie interne. Capacité thermigue 4 volune constant.
Expressions de 'énergie interne du gaz parfait moncatomique, puis
du gaz parfait non monoatomigue.

On incigue que pour un gaz parfait non monoatomigue Cr dépend de|
la température ; dans le cas du gaz parfait diatomique, on présente Ia
courbe Cvi T) mais aucune théone a ce sujet ne figure au programme.

Motions sommaires sur les fluides réels.

On affirme 'equation d'état et l'expression de I'énergie interne pour un|
gazréel dans le modéle de Van der Waals et on dégage la signification|
physique des termes correctifs. La mémorisation des formmnles|
comrespondantes n'est pas exigible.

WNotion de dilatation et notion de compressibilité d'un fluide.

On se borne a définir les cosfficients a et o ; le coefficient B est hors|
programime. Tntilisation des cefficients o et ren laison avec I'égua-
tion d'état est hors progranume en premuére annse.

Modéle dune phase condensée incompressible et indilatable : énergie
interne.

11 s'agit simplement dwtiliser 1a relation approchée dU=C. (T dT.

2. Eléments de statique des fluides dans le champ de pesanteur

Omn se limite au cas du champ de pesantenr uniforme. La relation|
générale faisant infervenir le gradient du champ de pression est hors|
T O STANNGE SN [reiere MMSe.

Relation dp/dz=- pg. Applications au cas d'un fluide incompressible
et homogéne et au cas de l'atmosphére isotherme dans le modéle du)

gaz parfait.

L'étude de I'atmosphére isotherme permet de faire apparaitre le rdle|
de ko T. Par ailleurs cette éude permet de justifier parvn calenl d'ordse|
de grandeur que la pression dans un gaz soif en général considérée|
comme uniforme en thermodynamigque.

La tensicn superficielle est hors progranme.

L'étude des rotations des corps flottants (roulis, tangage) est hors|
programme.

Poussee d Archimede.
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3. Premier principe. Bilan: d"énergie

Ancune démarche west imposse. Uuut[iecl:ifmxja::es:d‘apprmdml
e Enndiants A évaluer le transferr thermigne Jors dune evalution non)
adigbatique en wiblisant le prenuer principe. Le prermier principe es]
enonce dams ke cas gumlfmsmmmmunmd‘mgl.e'me-
tique macroscopeque. Cn se lite s czs on la separation entre 'ener
zie imrerme et |'snergie cinetiqre mACoscODRE e souleve pas de dif
ficulas. Pour les ransferts (ravail, chalenr) oo adopte les notatons|
W, ), &W et 50 ef, pour les vartstions des foncions deat, les nota]
tions ATT, AHL U etdH. O insiste sur la signification de ces notations,
Les notatons AW ef AQ) sont proscrites.

Premier principe. Energie inferme
Tramsferrs - l:ra]:ﬁfmten:ulqlzz(m-:h.aLemj mavail ; cas pardoulier
ch travail des forces de pression.

Enrhalpie ; capacite themmiquee & pressicn conssEme.

L'enthalpie estudlisée povr I'stade de la deserse de Tonle-Thormson =1
pour exprinier le transfart tiermique lors de certzines evolusions,
notarument en chinte.

Enrhalpie dn gxz parfain )
Enthalpie d'une phass condenses dans lemodale moompressible erin-
dilzmble.

Pour les gaz parfzits, on signsle que Ce-Cve =B Pour les phases
condensees, ﬂsagl:ﬂm;}hmmnhw]arelaumapgr:ch&ﬂ{—
()T ; o se limite mrecas on l'on pert confoadrs C, e Ce.

Deterte de Jonla-Gay-Lussac. Detente de Joube-Eelvin (o Jouls-
Thomson).

(On msiste sur l'interet de ces detesttes pour 'stde des fudes reals.

4. Denxieme principe. Bilan: d'entropie

Deniéens pringips. EI'D]JII]J:II:E»]’E‘L‘EI.’SI}.‘I[E et fmevarsibles. Fonction
d'état enropie Pnropie crese, entropie échamzse.

L'oljectif ne se limite pas au calonl de l'enropie c rege - il comvient
danalyser los cmses doraversibilie.

Idemrirs themnodynamimue fondamentales pour tn fuide homogéne
dU = TdSpdV' ; defimitions themindynaniiques da la pression et de
L3 tenperanTe.

O en dechuit Uidenrits thermodyrsmique dH=Td5Vdp. L'a ‘Bquiva-
e evere bos definitions Lhmmd}nmql&sa:lﬁdzﬁmm crmer-

ques die la pression ot de La tempéranze est simplement affinmdée.

Entropie di gaz parfait Lod deLaplace Enropie dimephase
condenses dans lemodele incompressthle e mdilatable.

Pmnlsphasesmﬂdansﬁ:ls‘agmmp]mmmmllserlardmm
approches 45 =, AT'T ; on se imite sux cas o L'on peut confondre
CoetCo.

[Mlotions elamentaires sar linterpramtion statistoue de l'antropie -
fornmile de Boltzmuann,

sz limite 3 Témde d'in sysseme 3 denx tass. Toure émude de b ther
midhynamique statstigne 25t hors programme. Le lien sves 1a notioo]
o mnformarion nyanquante (enmopie de Sharmon) esthars programme.

Troisieme principe de Lz tenmodynamique.

(O 52 contenre 4 affinuer que l'snropie dun corps pur cistallisé par-|
fait tend vers zerp lorsque [a femperatire thenmodynamique tend vars|
Zern.

5. Machine: thermiqoes

Application du premier principe et du deveiéne principe sux
mechines thenmignes cycliqne ditemmes : rendement. efficacies,
theorams de Carmot.

e I'ebade geverale des divers types de machines dithennes oycli-
quees o0 3'FTache 3 préssnser ine machine réslls mu choiy en msisam|
sur lamiodelizaton des n'-:lbmm;_ma.lsca:teprmmm:e faitl'ob-}
ljet de Tacquisition d'snome comaissance specifiqus &uglbL&Lam
thode démde de la detente de Joule-Thomson pevt éme seneralises|
dans un exertice mun;u'ehlemepaurenﬂmrm&ma._hme o1 L -
de esten aconlenient msis muoine connaissance 3 cesujetn'ast exizi-
b= : la fornmilasion Zénérale des principes de la thenmodynamiqus
pour de tels systemes est hors-programme.

6. Ende descriptive du corps pur diphasé en équilibre

Diazramme (p, T), point miple, pome crifique. Enthalpie ot ersropie
de chanzement d'ecat.

En premiére apnee, 'approche est descriptive et la formmale de Cla-]
peiTon esthors progranmme. L'emde sera compléss en deoaéme an
née PC (condidon d'aguilibre, fommile de Clapeyron). On se limire
anx changements detat solide-ligude-gaz. Le diagranune (T.5) es]
hoTs-PIogranmne.

Cas de Tequilibee Higuide-vapeir : diagranere (p) (dnde C lapayron],
oitre en vapenr, bilans denthalpie ot dartropie poarim systene
diphaze.

1 5" azit senlemient d explodter sur des exenples les expressions de .

et AS d'une part pour le melanzs diphasé s lone dunpalisr tsathemme
et dlauire part pour le liquide dans le modele dime phase conderses
meonressible st indilatable. L'énds des capacites themques ke

dos courbes da charerment F éeat axt hors prograrmns.

Annexes supplémentaires au programme de |'agrégation:
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oE - Physique staﬂsﬂque ds,enpndymnﬁqug,.
1- Postulats statistiques. fqu:ul:ms statistique.
- Sysiéme en éguilibre avec un thermostat ; en-
semble canonique ; fonction de partition ; fﬂlﬂ-
tions thermodynamigues.
= Application au gar rmrfmtclas&quc
du gaz. parfait.

-Ensemble canonique généralisé ; pmmne]du—
migue*,
- Statistiques quantiques. Applications au gaz
parfait d'¢lectrons, au rayonnement, aux vibra-
tions dans les solides. Cmdmsaﬂm de Bose ;
exemples®,
- Fluctuations statistiques.
11 - Fonctions thermodynamiques, -

- Définitions, propriétés, vanables thermnd:p
namiques, ransformations de Legendre.
- Potentiels thermodynamiques et conditions

déquilibre.

- Transitions de phase de premiére espéce ; no-
tions sur les ransitions d'ordre supérieur, .
HI - Phénoménes de transport. :
Diffusion, viscosité, conductibilité thermique,
conductibilité &lectnque.

Diu :
travail pour un milieu aimanté p 99

Landau pour Ferro-Para a partir de G développée en A+M*+M*...

Gaz de photons : p 280

Appl Fourier et flux de chaleur : pertes thermiques ds mur maison p494

Blundell
gaz quantiques (Fermi, Bose...) p337

Cours :

p214

25 septembre, 16 octobre, 6 novembre, 4 décembre, 8 janvier, 22 janvier, 29 janvier, 12

février
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Index

A

affinités, 177, 178
atmosphere, 19, 71, 99, 122, 140

B

Boltzmann (constante), 29, 189
bulle de savon, 129

C

capacité thermique, 9, 22, 44, 48, 50, 51, 82, 84, 124,
161, 162, 172, 173, 184, 190, 194

Carnot (cycle), 3, 23, 28, 41, 98, 99, 100, 101, 102, 103,
104, 105, 106, 107

chaleur, 23

chaleur latente, 4, 159, 160, 161, 162, 186

Classification (transitions), 162

Clausius (second principe), 28, 39, 40, 96, 102

coefficients thermiques, 2, 47, 56, 67

collisions, 4, 59, 64, 167, 168, 169, 170

compressibilité isotherme, 48, 84, 194

Conductivité électrique, 171

conductivité thermique, 173

corps pur (équilibres), 147

Cycle Air Diesel, 109

Cycle de Beau de Rochas ou d'Otto, 108

Cycle de Lenoir, 107

Cycle de Rankine, 115

Cycle de Stirling, 106

Cycles diphasiques, 3, 110

D

Dalton (Loi), 64

démon de Maxwell, 3, 91

détente, 2, 80, 123, 126

Détente isotherme, 3, 83

Détente de Joule, 3, 69, 81, 84

détente de Joule-Thomson, 3, 123, 124, 134, 186

Détente isotherme, 25, 68

diagrammes, 26, 76, 96, 97, 99, 125, 140, 141, 148, 149,
150, 151, 158, 160, 162, 186

Différentielle, 20

Diffusion, 4, 166, 169, 171

diffusion (équation), 170

dilatation isobare, 48, 84, 124, 185, 194

dilatation isochore, 48, 82, 185, 194

E

eau, 4,9, 22,26, 41, 45, 50, 90, 103, 140, 142, 143, 151,
158, 159, 160, 162, 164

Energie interne, 2, 65

énergie libre de Gibbs, 128

énergie libre de Helmoltz F, 118

énergie libre de Landau, 132
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ensemble canonique, 29
ensemble grand-canonique, 30
ensemble microcanonique, 29
enthalpie H, 122

enthalpie libre, 128
équipartition (théoréme), 61
¢toile (formation), 69

étoile (stabilité), 70

Euler (équation), 2, 54, 55, 67
Expansion adiabatique, 3, 93
Expansion isotherme, 3, 93
extensive (grandeur), 13

F

ferromagnétique, 32
Fick (loi), 4, 169, 170
fleche du temps, 89, 90
fluides, 2, 69, 74, 75
Fourier (loi), 172

G

gaz diatomique, 49, 65, 66

gaz monoatomique, 65, 66, 68

gaz parfait, 2, 3, 21, 24, 25, 44, 46, 47, 49, 55, 58, 59, 66,
67, 68, 69, 70, 71, 75, 76, 77, 79, 80, 82, 83, 93, 100,
106, 107, 124, 162, 167, 185, 189

gaz parfaits, 2, 46, 59, 63, 64, 65, 68, 69, 75, 76, 77, 78,
80, 93, 168

Gibbs-Duhem (équations), 2, 54, 55, 128, 132

grand Potentiel, 132

H

hors équilibre (thermodynamique), 177

information (théorie), 31
intensive (grandeur, 13, 169

K

Kelvin (second principe), 41

L

LeChatelier-Braun (Principe), 3, 139
Legendre (transformations), 121
Libre parcours moyen, 168
Liquéfaction, 3, 126

liquides, 3, 47, 68, 84, 174, 186

M

machine a vapeur, 24, 114
machines thermiques, 3, 28, 85, 98, 104, 181, 186
Machines thermiques, 3, 95
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Maxwell (Relations), 133
Maxwell-Boltzmann, 59, 60, 62
Mayer (relation), 68, 185

N

Nernst (postulat), 27, 135, 184

O

Onsager, 90, 177, 178

P

parois, 13

Peltier (effet), 180

Phénomenes critiques, 144
phénomeénes de transport, 4, 166, 167, 178
photons, 189, 190, 205

points critiques, 149

pompes a chaleur, 104

Pompes thermiques, 109

potentiel chimique, 35, 39
Potentiels Thermodynamiques, 117
pression, 35, 37

Principe (premier), 19

principe (troisiéme), 4, 184
Principe (zéro), 44

Q

quasi statique, 36, 86, 87, 88, 89
quasistatique, 17
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R

réaction chimique, 4, 109, 163, 164
réfrigérateurs, 104, 186
Réversibilité, 3, 86

S

second principe, 26
Section efficace, 168
Seebeck (effet), 179
stabilité, 138

statistique (physique), 28
surfusion, 142

T

température, 34, 36

températures (basses), 183

Temps de parcours moyen, 167

théorie cinétique, 12, 40, 59, 167, 169, 172, 176, 189
thermoélectriques (effets), 178

thermométres, 44, 46, 173, 186

Thomson (effet), 182

Transitions de phase, 3, 137

Transitions du premier ordre, 139

travail, 16

Vv

van der Waals, 2, 3, 69, 75, 78, 79, 80, 81, 82, 83, 84,
125, 140, 185

Viriel, 2, 75, 76, 77, 78

Viscosité, 4, 175



