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M.P.1.S.E.
Module PH 1

AVERTISSEMENT

Ce module PH 1 concerne L'étude de La thermodynamique classique. 1L
sena divisé en cing chapitres :

I Les systemes thermodynamiquesd
IT Les @échanges d'énengie
111 Le premiern principe de La thermodynamique
IV Le second principe de La thermodynamique
V  Les conslquences du second principe

Chaque chapitre est suivi d'un certain nombre d'énoncés d'exercices.

Vous trouverez ci-jfoint L'ensemble du courns, ainsi que Les conseils de
Lectune du premien chapitne et La Liste des exercices que nous conseillons
parnticuliernement de nésoudre.

Vous necevrez négulierement (envinon tous Les quinze jowws) un document
compontant La solution des exercices du chapithe précédent et Les conseils
de Lecture pour Le chapitre sudlvant.

Engin 4L est prévu a La §in de ce module une journée consachle a quelques
manipulations destinées a iLLustrhen ce couns, La physique étant d'abord une
disceipline experimentale.

Les "outils" mathématiques dont nous nous servirons sont relativement
Limites : dénivies partielles et formes differentielles (cf. annexe Al ),
nesolution d'équations différentielles du premiern ordre (excepiionnellement
du second ondnre). Nous espérons qu'ils ne constituent pas un obstacle a La
compréhension du couns et a La résolution des exercices.
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Conseils de Lecture du chapitrne 1 :

Les Systemes Thermodynamiques

Dans ce chapitre, nous déginissons Le domaine d'étude de £a themmodyna-
mique et Les grandewrs physiques qu'elle utilise.

Nous parntons de L'exemple idéal du gaz pargfait pour Lequel £ est commode
d'etablin des nelations entrne Les parametres moléculaines (microscopiques)
et Les ghandeurns physiques atteintes pan L£'expérience (macroscopiques). Pour
etablin ces nelations nous utiliserons quelques notions simples de mécanique
classique (qui seront revues dans Le module PH 2 : Mécanique du Point) :

= quantité de mouvement : P = mv
= Znengle cinétique : E = % mv2
» principe gondamental a3

de La dynamique : F = EE

Cette parntie du chapitre 1T (§ 1/1) et Les exercices qul 4'y rapporntent
(exencices 1/1 a 1/7) seront consddenés comme une Lntroduction au module.

Les notions introduites dans Le cas du gaz parnfait sont généralisées
(§ 1/2) a un systeme thermodynamique défind pan Les thols parametres macrosco-
piques pression, volume et temperaturne, puis (§ 1/3) a d'autrhes systemes.

Parmi Les exencices nelatifs a ces deux paraghaphes (exencices 1/8 a 1/1%)
nous conseillons particulienement Les exencices 1/8, 1/9, 1/13, 1/15 et 1/17.

o}
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LES SYSTEMES THERMODYNAMIQUES

Dans ce premier chapitre, nous allons définir le domaine d’étude de
la thermodynamique et les grandeurs physiques qu’elle utilise. L’approche
théorique se fera sur I'exemple idéal du gaz parfait pour lequel il est
commode d’établir des relations entre les paramétres moléculaires et
ce qui peut €tre atteint par I’expérience. Nous tenterons ensuite de
généraliser les notions ainsi introduites, pour les rendre utilisables lors
de I'étude thermodynamique d’un systéme quelconque.

Etude du gaz parfait.

Pression d’un gaz et quantité de mouvement des molécules.

On sait qu’un gaz est constitué par un grand nombre de molécules
(ou d’atomes) qui, en général, interagissent les unes avec les autres et
aussi avec les parois du récipient qui contient le gaz. On peut envisager
d’entreprendre I’étude d’un gaz d’un point de vue strictement mécanique,
en cherchant & déterminer le mouvement des molécules : on congoit la
complexité d’un tel calcul, un cm?® de gaz a la pression ambiante conte-
nant de I'ordre de 3.10'® molécules.

Une approche intéressante peut cependant étre faite a partir d’un gaz
idéal dont les propriétés sont les suivantes :

— les molécules de masse m ont des dimensions si petites devant le
volume du récipient qu’on les considére comme ponctuelles,

— le gaz est si « dilué » dans le vide que la distance moyenne entre les
molécules est grande devant la portée des forces intermoléculaires
les molécules n’ont donc d’interactions appréciables qu’au moment
des chocs et elles se déplacent librement entre deux chocs (les vitesses
sont de I'ordre de quelques centaines de métres par seconde).

Un tel gaz idéal est appelé gaz parfait : les gaz réels tendent vers ce
modé¢le lorsqu’ils sont trés dilués dans le vide.

Soit donc un gaz parfait contenu dans un récipient; le gaz interagit
avec les parois du récipient a cause des chocs des molécules de gaz sur
ces parois. La figure I-1 représente le choc d’une molécule sur I’élément
de surface S de la paroi; v représente le vecteur vitesse de la molécule
au moment du choc et v, la composante de ce vecteur sur la normale
a la paroi, dirigée vers 'intérieur du récipient (v, est une quantité néga-
tive ici). Nous supposerons que le choc est parfaitement élastique,
ce qui équivaut a considérer les parois comme parfaitement réfléchis-
santes pour les molécules. On a donc :

—~ [ Ux . = | Ux
avant le choc v { v, aprés le choc v v,
v, v,

Donc, au cours du choc, la molécule « gagne » la quantité de mouve-
ment — 2 mv,. Supposons qu’il y ait ¢ chocs par unité de temps sur
’élément de paroi S avec une méme vitesse o, La variation correspon-
dante de quantité de mouvement du gaz, par unité de temps est :
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1- 1 : Choc d'une molécule sur les parois du récipient,.

dP
—_——g.2
p q.2my,

Le principe fondamental de la dynamique de Newton nous indique que
nous avons obtenu la I'expression de la force exercée par 1'élément de
paroi S sur le gaz. Par réaction, le gaz exerce sur I’élément de paroi S
une force F, portée par la normale a la paroi, dirigée vers I'extérieur
(car v, <0) et telle que :

- ->
F=q2my,.i

Les molécules qui frappent S pendant 'unité de temps sont celles qui
sont instantanément contenues dans le cylindre oblique de base S et
de génératrice v; donc :

q = nS (—' vx)

ou n est le nombre de molécules par unité de volume du gaz (densité
numérique). On en déduit :

= 20 0
F=—2nmmv.S.i

On peut alors définir la pression du gaz comme la force par unité de
surface, normale a la paroi et dirigée vers I’extérieur, soit :

p = anv,z, (1-1)

L
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En fait, il faut modifier cette relation de définition sur deux points
essentiels :

a) les molécules se déplacent a des vitesses trés différentes et la pression
est due & un effet de moyenne; il convient donc de remplacer v2 par sa
valeur moyenne <vz> dans la formule (1-1);

b) ne contribuent a la pression que les molécules qui « viennent vers la
paroi » soient celles qui correspondent a v, négatif; en régime « d’équi-
libre », il doit y avoir autant de molécules qui vont subir un choc sur la
paroi que de molécules qui viennent de subir un choc; par conséquent,
sur n molécules, la moitié seulement vont vers la paroi.

Enfin, pour une distribution isotrope des vitesses, on peut écrire :

1
@>=@>=d>=?wb+@b+@m

1
= — 1)2
5 2
La pression du gaz sur les parois s’écrit donc :
- 2
D= —3-nm <v >

ou encore, en remplagant la densité numérique par le rapport du nombre
total N de molécules au volume V du récipient :

I N

p=gom S (1-2)

Or I’énergie cinétique de translation totale des molécules s’écrit :
! 2
U, = N.?m <v*>

on obtient alors la formule dite de Bernouilli

2
pyY = —3—U, (1-3)

L’énergie U, n’existe que par le mouvement de translation des molécules
qui constituent le gaz car les molécules sont considérées comme des
points; on peut logiquement lui donner le nom « d’énergie interne »
du « systéme » constitué par le gaz dans le récipient. Dans le calcul
précédent, les molécules étant supposées ponctuelles, il n’a pas été ques-
tion d’énergie de rotation des molécules; dans un modéle un peu plus
élaboré, tenant compte du volume non nul des molécules, donc de leurs
mouvements de rotation, on retrouve une relation du type (1-3) :

pPV=@—DU (1-4)

ou U est toute I’énergie interne du gaz (énergie cinétique totale et énergie
potentielle d’interaction).
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Remarquons enfin que p définit la pression du gaz sur une paroi, ou
force par unité de surface, en fonction de <v? >; on pourra véritable-
ment parler de la pression du gaz si on peut définir une <2 > unique,
c’est-a-dire si le mouvement des molécules n’est perturbé que par des
échanges internes, dans une sorte d’équilibre dynamique.

La température d’un gaz et I’énergie cinétique des molécules

Nous venons de voir que I’étude d’un gaz parfait comme un probléme
de chocs conduit a la notion de pression si on écrit la conservation de la
quantit¢ de mouvement, en ’absence de toute intervention extérieure.
Dans les mémes conditions, les chocs étant supposés élastiques, I’énergie
cinétique totale du systéme doit se conserver. On peut donc définir
une quantité T, proportionnelle a Iénergie cinétique de translation
moyenne d’une molécule de gaz parfait, caractéristique de la conser-
vation de ’énergie pour le systéme isolé, soit :

1 2 U, 3
— == e— -—kT -
b il 3 (1-5)

— k est une constante universelle, dite constante de Boltzmann et le
choix d’un systéme d’unités détermine sa valeur.

— Le coefficient > est introduit ici pour simplifier les formules ulté-
rieures déduites de (1-5); on peut dire aussi que 1’énergie cinétique

moyenne de translation d’une molécule est égale a -I—CZI- dans chaque

direction x, y, z possible pour le déplacement des molécules.

— T est appelée la température absolue du gaz et elle mesure donc
le degré d’agitation des molécules; comme la pression, la température
du gaz n’est définie que si cette agitation n’est pas perturbée par I’exté-
rieur du systéme.

Remarque : Pour achever les déterminations de la pression et de la
N

. 1
température, il faut pouvoir calculer <»*> = — ¥ o,
i=1
Ceci n’est possible que si I’on connait une loi de distribution des vitesses.
Ce calcul sera effectué en exercice dans le cas d’une distribution dite de
Maxwell et la question sera reprise au chapitre VI.

Deux gaz parfaits en équilibre thermique ’un avec Iautre.

Meitons en contact deux systémes constitués par des gaz parfaits.
“n cootinvant A supposer que les échanges s’effectuent uniquement
pai I'intermeédiaire de chocs, on peut :
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a) négliger le role de la paroi éventuelle de séparation en admettant
que ses propres molécules ne jouent qu’un rdle de « relayeur » dans les
échanges entre gaz;

b) penser que les molécules du gaz possédant en moyenne la plus forte
énergie d’agitation vont en céder en moyenne a chaque choc aux molécules
du second gaz, de fagon que I’énergie totale des deux systémes réunis
reste constante.

Lorsque tout échange cesse, c’est que les molécules du gaz n° | et les
molécules du gaz n® 2 possédent en moyenne la méme énergie cinétique
d’agitation : au cours des chocs entre molécules, I’énergie qui passe de
I vers 2 est identique & I’énergie qui passe de 2 vers 1. On peut donc
écrire :

1 2 1 2
‘E'mx vy = —i'mz vy>

soit T, =T, d’aprés (1-5)

Les deux systémes possédent donc la méme température : ils sont dits
en équilibre thermique 'un avec l'autre.

Remarques :

a) L’équilibre thermique de deux gaz parfaits I’'un avec I'autre impose
seulement I’égalité a chaque instant des énergies cinétiques moyennes
d’agitation des molécules; ces valeurs peuvent varier ensemble dans le
temps, sans que soit détruit I’équilibre thermique. Mais alors, comme
nous I'avons vu au paragraphe 1-1-1, la pression pourra ne pas étre
parfaitement définie. Une condition plus stricte d’équilibre pour un gaz
parfait sera donc :

1
- m <v*> = constante } { T = constant
-—)
n = constante

p = constant

Le gaz parfait est alors dit dans un état d’équilibre thermodynamique

b) On peut montrer que deux gaz parfaits qui sont mélangés se mettent
en €quilibre thermique lorsque le systéme global obtenu atteint a I'échelle
moléculaire un état aussi désordonné que possible. En effet, considérons
une molécule du gaz n° | et une molécule du gaz n° 2; soient m,, v, et
m,, v, leurs masses et vitesses respectives. Au cours d'un choc, la quantité
de mouvement m, v; + m, v, se conserve, mais la vitesse relative v; — &'}
varie; quand le désordre est aussi grand que possible, la quantité de
mouvement et la vitesse relative d’une paire de molécules sont orientées
au hasard I'une par rapport a I'autre, ce que I'on peut traduire par :

(o2 — 03). (M, 0y + my03)> = 0
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De méme, o; et v, sont orientées au hasard I'une par rapport a I'autre :

e
<oy 0> =0
(v, étant choisi, on a autant de chance de trouver vy et — )
On en tire :

0= <(;>2 —v) (m,;: o mz.l_;z)>

- — 2 2 - -
= <myv; . v; — my; + myvy; — myv; . v, >

- — 2 2 e
=my vy . 0> — my <vp> + my <v,> — my <vy 0>

=0 —m, <> + m, Bh> — 0

d’ots : my 0> = my o3>

ce qui est précisément la condition d’équilibre thermique.

Lois des gaz parfaits et étude macroscopique.

Si I'on utilise ensemble la relation (1-5) qui définit la température d’un
gaz parfait :

et la relation de Bernouilli (1-3) :
pV = 2 U,
3
on obtient :
pV = NkT (1-6)

Cette loi, obtenue uniquement a partir de raisonnement sur le comporte-
ment mécanique des molécules du gaz, relie des grandeurs qui sont
mesurables a I’échelle macroscopique de I’expérience : la pression p
avec un manomeétre, le volume V par les dimensions du récipient, la
température T avec un thermométre.

Ces trois grandeurs, qui représentent en somme le comportement
moyen du gaz parfait, sont dites coordonnées thermodynamiques du
systéme gaz parfait dans son récipient; la relation (1-6) qui introduit
une dépendance entre pression, volume et température est appelée
équation d’état du gaz parfait. Comme nous I’avons vu, les coordonnées
thermodynamiques T et P, donc V par conséquent, ne sont simultané-
ment définies que pour un équilibre thermodynamique et I’équation
d’état n’a donc de sens et ne peut étre écrite que pour un tel état d’équilibre.



SYSTEMES THERMODYNAMIQUES

L’équation d’état du gaz parfait, que nous avons obtenue par une étude
a I’échelle microscopique, est si bien une loi qui relie des paramétres
macroscopiques, qu’elle contient en fait plusieurs formules empiriques
célébres :

— La loi de Mariotte ou de Boyle : a température constante le produit pV
est une constante

— Les lois de Gay-Lussac : si on maintient la pression constante, et en
désignant par V, le volume du gaz a la température de la glace fondante
(to =0°CouT, = 273,15 K)

. L (1+ : )
21315 ° 273,15

Si on opére a volume constant et en désignant par p, la pression du gaz
a la température de la glace fondante

s = (1 + 7w
O . L ]+ ——
P=oms P\t s

— La loi d’Avogadro : a température, pression et nombre de molécules
donnés, le volume est indépendant de la nature du gaz. En particulier
pour t = 0°C (ou T = 273,15K) et a la pression atmosphérique
normale (p = 101 325 pascals), on trouve pour une mole de gaz parfait
quelconque, soit N, = (6,022 52 + 0,000 09)10%* molécules, un volume
de (22,413 5 + 0,000 9) . 10™2 m? ce qui conduit d’ailleurs a la constante
de Boltzmann dans le syst¢tme MKSA :

k = (1,380 54 + 0,000 06).10"2* Joule K~!

et R = kN, = 8,314 34 + 0,000 35 Joule K™ '/mole

— La loi de Dalton : dans un mélange de plusieurs gaz parfaits, la
pression du mélange est égale a la somme des pressions partielles que les
gaz exerceraient séparément si chacun d’eux occupait seul le volume
total.
pV = NKT = (N; + N, + ... N)KT
= leT 'l" Nsz + ees
=p,V+ p,V+ ..

=@ +p2+ )V
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Généralisation des notions précédentes a wun systéme
thermodynamique quelconque.

Définition et étude thermodynamique d’un systéme phy-
sique.

Une étude physique consiste A porter son intérét sur une région restreinte
de I'espace ou une portion de matiére parfaitement délimitée : cette
région ou cette portion artificiellement isolée constitue le systéme.
Le reste de I'univers forme ’extérieur.

Le systéme étant défini, I’exemple du paragraphe 1-1 nous permet de
prévoir deux approches possibles et sans doute complémentaires

— l'une établit des relations entre des paramétres macroscopiques et
examine le systéme dans son ensemble : c’est la thermodynamique
classique ou phénoménologique,

— Pautre analyse le ‘comportement a I’échélle atomique ou moléculaire
a partir de modéles que I'on élabore : c’est la thermodynamique sta-
tistique.

Il existe une relation entre les paramétres macroscopiques mesurables
(par exemple p, V, T) et les valeurs moyennes des paramétres atomiques
ou moléculaires (par exemple <v?>).

La thermodynamique macroscopique peut classer et prévoir les pro-
priét¢s thermiques d’un corps, étudier les échanges énergétiques entre
le systéme et I’extérieur sans faire d’hypothése sur la structure de la
matiére; la thermodynamique microscopique ou statistique permet de
comprendre les mémes choses & partir d’hypothéses sur la structure de
la matiére.

Equilibre thermique et équilibre thermodynamique.

A TDéchelle macroscopique, un systéme est donc suffisamment bien
décrit par un petit nombre de variables telles que pression, volume,
température, masse, charge électrique, indice de réfraction, etc.

Certaines de ces variables (volume, masse, charge électrique, ...) dépen-
dent de la quantité de matiére qui entre dans le systéme; elles sont dites
variables extensives. D’autres variables, au contraire (pression, tempé-

rature, indice de réfraction...) ne dépendent pas de cette quantité de

matiére : elles sont dites variables intensives.

Le systéme est dit en équilibre thermodynamique si toutes les variables
macroscopiques ont une valeur bien définie et fixe; ’équilibre thermo-
dynamique exclut donc toute évolution du systéme, qu’elle soit de nature
thermique, chimique, mécanique, électrique ou autre.

De par I'agitation des molécules qui le constituent, un systéme thermo-

dynamique posséde une certaine énergie interne, qui dépend, entre
autre, de la température. Si deux systémes & deux températures diffé-
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rentes sont mis en contact, les chocs moléculaires permettent un transfert
d’énergie de I'un a l'autre, jusqu’a ce que l’agitation soit en moyenne
la méme dans les deux systémes. L’énergie ainsi transférée est appelée
chaleur; lorsque tout transfert cesse en moyenne, les températures des
deux systémes sont égales et ils sont dits en équilibre thermique 1’'un avec
l’autre. Certaines parois empéchent la réalisation de 1’équilibre ther-
mique : elles sont dites adiabatiques (isolants thermiques comme la
laine de verre); d’autres parois au contraire permettent une mise a
I’équilibre thermique trés rapide; elles sont dites diathermes (bons
conducteurs de la chaleur comme le cuivre). L’équilibre thermique
peut étre réalisé en I’absence d’équilibre thermodynamique : par exemple,
le systéme évolue en gardant constamment la température de I’extérieur
(transformation isotherme). La définition de ’équilibre thermique comme
résultant d’une méme agitation moyenne permet d’énoncer immédiate-
ment une proposition connue sous le nom de principe n° zéro de la
thermodynamique :

Deux systémes qui sont en équilibre thermique avec un troisiéme sont en
équilibre thermique entre eux.

Equation d’état d’un systéme thermodynamique.

L’exemple du gaz parfait nous a montré qu’un état d’équilibre était
complétement caractérisé par la connaissance de trois variables ou
coordonnées thermodynamiques : p, V, T. Mais ces trois coordonnées
ne sont pas indépendantes puisqu’elles sont liées entre elles, a ’équilibre,
par I’équation d’état (ou loi des gaz parfaits)

pV = nyRT (ny nombre de moles)

Si deux des coordonnées sont imposées par I’expérience, la troisiéme
est automatiquement déterminée.

Pour un systéme plus général, il existe toujours au moins deux coordon-
nées thermodynamiques indépendantes et on a toujours une relation,
dite équation d’état, entre les coordonnées thermodynamlques pour
chaque état d’ équ111bre

Chaque systéme posséde sa propre équation d’état qui est une donnée
nécessaire au raisonnement thermodynamique; elle est déduite soit
d’observations expérimentales, soit obtenue par des considérations
théoriques sur la structure de la matiére; parfois, on ne sait pas I’expri-
mer mathématiquement, mais cela n’enléve rien & son existence et a
ses propriétés fondamentales.

Dans le cas d’un systéme pouvant &tre décrit par trois coordonnees
thermodynamiques (exemple : gaz parfait), la détermination d’un état
d’équilibre peut donc étre faite a partir de deux variables indépendantes;
le choix de ces deux variables dépend du probléme posé. Il est alors
commode de représenter les différents états d’équilibre du systéme
dans un diagramme 4 deux dimensions mettant en évidence les variables
indépendantes choisics. Il est important de se souvenir que chaque point
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du diagramme ne peut représenter qu’un état d’équilibre thermodynamique
puisque c’est seulement dans ce cas que sont définies les coordonnées
thermodynamiques. ;

Deux diagrammes sont particuliérement utilisés dans ’étude des fluides.

a) Le diagramme de Clapeyron.

Cette représentation consiste a tracer les courbes qui représentent la
pression en fonction du volume pour une température donnée; les
courbes obtenues s’appellent des isothermes (fig. 1-2).

!

1- 2 : Deux isothermes d’un gaz parfait dans la représentation de Clapeyron.

Pour un gaz parfait, par exemple, les isothermes sont des hyperboles
d’équation : :

RT

= Ny —
p My

b) Le diagramme d’Amagat.

Dans cette représentation, on trace des courbes isothermes en portant
le produit pV en fonction de la pression pour une température donnée.
L’avantage de la représentation d’Amagat est qu’elle met particuliére-
ment bien en évidence les écarts d’un fluide réel a la loi des gaz parfaits
(fig. 1-3) : pour un gaz parfait, le produit pV est constant & une tempé-
rature donnée et la courbe pV = f(p) est une simple paralléle a I’axe
des abscisses; pour un fluide réel la courbe ne rejoint celle des gaz
parfaits qu’a la limite de la pression nulle,
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fluide réel
az parfait
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1- 3 : Deux isothermes dans la représentation d’Amagat.

112|/4 Les transformations infinitésimales.

Nous avons dit que 1'équation d’état d’un systéme n’a de sens, comme
les coordonnées thermodynamiques, que dans la description d’un état
d’équilibre. C’est dire qu’au cours d’une transformation, d’une évolu-
tion du systéme, il ne saurait étre question d’utiliser cette équation
d’état. Cependant, si le systéme passe d’un état d’équilibre a un autre état
d’équilibre avec une variation relative trés faible des coordonnées thermo-
dynamiques, I’état initial et 1’état final du systéme sont représentés par
des points trés voisins sur le diagramme d’équilibre et on peut admettre
que l’équation d’état relie encore les paramétres pendant la trans-
formation.

Une telle évolution du systéme est dite transformation infinitésimale.
Supposons par exemple que ’équation d’état d’un systéme puisse étre
écrite sous la forme :

V=roT

Au cours d’une transformation infinitésimale ou la pression varie de
dp et la température de dT, on pourra écrire la variation correspondante
du volume sous la forme :

v oV
dV=|—) d — ) dT 1-7

en faisant intervenir les dérivées partielles de f(p, T) a prcssioh et a
température constante. En effet représentons, dans un diagramme de
Clapeyron, I’état initial et I’état final d’une transformation infinitésimale.
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T+ AT

1- 4

Par @ passe une isotherme correspondant & la température T et par @
une isotherme a la température T + A T. Pour aller de @ en @, on
peut déja faire varier le volume i pression constante, pour passer d’une
isotherme a I’autre.

v
AV(T) = (—) AT
™= (),
puis se déplacer sur Iisotherme T + AT en faisant varier la pression :
ov
ave) = (5) 4
P/t

On obtient la variation globale de volume en ajoutant algébriquement
AV(T) et AV(p), soit :

oV ov
AV = | — ) AT — A
(3T), +(3P)T Y

Les dérivées partielles dépendent le plus souvent de la pression et de la
température et leur calcul implique théoriquement la connaissance de
I’équation d’état; cépendant, I’expérience permet d’en obtenir une
valeur acceptable pour une transformation infinitésimale, & partir :

— du coefficient de dilatation volumique & pression constante

(2

qui donne la variation relative de volume quand la température augmente
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— du coefficient de compressibilité isotherme

_ l(aV)
x_—v p/r

qui exprime la variation de volume quand la pression varie.
Il est alors possible de réécrire la relation (1-7) :

dV = — xVdp + BVdT (1-8)

qui devient alors une véritable équation d’état, dans le domaine de
température et de pression ou k et 3 peuvent étre considérés comme
des constantes. La relation (1-8) est particuliérement intéressante pour
les milieux condensés (solide et liquide) dont on connait mal les équa-
tions d’état et pour lesquels k et 3 sont pratiquement constants et
facilement mesurables.

Naturellement, le méme raisonnement conduit & des relations analogues
si I'on choisit différemment les coordonnées thermodynamiques indé-
pendantes. Ainsi :

op op
dp = | — | dT — ) dV
oT oT
d"“=(3;)v"f’+(a—v),“"

soit, a I'aide des deux coefficients expérimentaux f et « :

1
dp = —édT— —dV
K kY

(1-9)

1 K
dT = —dV + —dp
gv B

(voir exercice 1/9).

Quelques exemples d’études thermodynamiques.

Comportement des fluides réels.

L’équation d’état des gaz parfaits ne s’applique approximativement
aux fluides réels que lorsque la pression devient trés faible. Dans les
autres cas, I’équation d’état ne peut plus s’exprimer de maniére simple.
Si I'on trace expérimentalement les isothermes pour un fluide réel
dans la représentation de Clapeyron, on obtient un diagramme sem-
blable a celui de la figure 1-5.

B
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1- 5 : Fluide réel.

A grand volume et faible pression, toutes les courbes isothermes ressem-
blent & celles d’un gaz parfait; mais si ’on comprime le fluide, le compor-
tement va dépendre de la température :

— au-dessus d’une certaine valeur T, dite température critique, le
fluide se comprime réguliérement en restant gazeux et la fonction
p = f(V) est réguli¢re. Cependant, cette fonction s’écarte notablement
de la loi de Mariotte. '

— en-dessous de T, on observe le phénoméne de condensation dés que
le volume atteint une valeur V,;. Une partie du gaz de plus en plus
grande passe a 1'état liquide au fur et 3 mesure que le volume diminue,
et pour une valeur Vy,.il n’y a plus que du liquide. Pendant tout le
domaine de coexistence gaz-liquide, la pression reste constante et
Iisotherme comporte donc un palier dit de liquéfaction. Si on continue
a diminuer le volume, la pression du liquide croit alors trés rapidement
(il y a solidification quand la pression est suffisante).

— a la température T, le palier se réduit & un point d’inflexion a tan-
gente horizontale : le point critique de coordonnées thermodynamiques
T., V., p.. En-dessous de la courbe en pointillés sur la figure 1-4, dite
courbe de saturation, il y a toujours coexistence de 1’état liquide et de
I’état gazeux.

La trés grande différence de comportement entre le gaz parfait et un
fluide réel vient vraisemblablement de I’existence des forces intermolé-
culaires qu’il n’est pas possible de négliger. Bien qu’électriquement
neutres, les molécules d’un gaz : ~

— Se€ repoussent trés fortement a courte distance car le principe de Pauli
interdit I'interpénétration des nuages €lectroniques des deux molécules.
Cette répulsion dérive d’un potentiel en 1/r'2, si r est la distance entre
deux molécules.
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— s’attirent 4 longue distance par interaction entre les moments dipo-
laires électriques instantanés; en effet, si pour les molécules non polaires,
il n’existe pas de moment dipolaire électrique permanent, elles sont
toujours polarisables, par exemple sous ’action du moment instantané
des autres molécules, qui n’est nul qu’en moyenne au sens ou I’entend
la mécanique quantique. Ces forces attractives sont dites forces de
Van der Waals et elles dérivent d’un potentiel qui varie en — 1/rS.
On peut donc tenter empiriquement d’améliorer 1’équation d’état des
gaz parfaits en tenant compte des remarques qui viennent d’étre faites.

a) Pour tenir compte de la pénétration impossible des molécules,
on peut écrire que la pression devient infinie lorsque le volume du fluide
est égal a autant de fois le volume moléculaire b qu’il y a de molécules
en présence. On passe ainsi de :

NkT

P=y "

b) Par ailleurs, 'attraction des molécules entre elles a une conséquence
importante au voisinage des parois. En effet, une molécule proche de
la paroi est surtout attirée vers l'intérieur du récipient par les autres
molécules : il en résulte une diminution de la pression au sens ou nous
I’avons définie, c’est-a-dire une diminution de la vitesse de choc et du
nombre de chocs. En premiére approximation, on peut penser que cette
attraction « parasite », par molécule, est proportionnelle a la densité
numérique n de molécules; comme par ailleurs le nombre de molécules
qui frappent la paroi est aussi proportionnel a », la diminution de
pression qui résulte de ’effet attractif est du type :

aN?
V2

an* =

On obtient finalement 1’équation d’état :

NKT aN?
P=y "N~ ve
ou pour une mole :
RT A
o 1-10
P=v_F5 V2 (1-10)

c’est ’équation d’état dite du gaz de Van der Waals.

En fait, le lecteur verra en exercice que cette équation d’état permet bien
d’interpréter ’existence d’un point critique, mais ne permet pas de
retrouver le palier de liquéfaction.

A T'heure actuelle, il n’existe aucune équation d’état qui soit en accord
exact avec I’expérience dans tout le domaine de température.

/

15
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Etude thermodynamique d’un condensateur plan.

a) Choix des paramétres.

La température intervient nécessairement ne serait-ce que dans la dila-
tation des armatures. L’état électrique est complétement décrit par la
connaissance de la charge g et la différence de potentiel U entre les
armatures. Si le diélectrique est le vide, il n’y a pas a introduire d’autres
coordonnées thermodynamiques. Si le diélectrique est un milieu maté-
riel, son état dépend en plus de la pression p et du volume V. On a
donc : T, U, g, V, p comme coordonnées thermodynamiques.

b) Equation d’état.

Clest Iélectricité classique qui nous renseigne
g il
e

& : permittivité diélectrique du matériau, dépend de la pression et de
la température

S : aire des armatures, dépend de la température
e : épaisseur du diélectrique, dépend de la température.

Les fonctions & (T, p); e (T); S (T) font partie des données du pro-
bléme thermodynamique et sont déterminées soit théoriquement, soit
empiriquement.

Etude thermodynamique de I’allongement d’un fil.

a) Coordonnées thermodynamiques.

— pression p, volume du fil V, température T
— longueur L du fil
— traction exercée sur le fil F.

En premiére approximation, le volume varie peu et la pression exté-
rieure a une influence qui peut étre considérée comme négligeable. Il
reste donc trois coordonnées thermodynamiques essentielles : L, F, T.

b) Equation d’état.

Elle est normalement du type : f(F, L, T) = 0. En fait, il est plus com-
mode d’utiliser ici I'expression propre aux transformations infinitésima-
les, en y faisant intervenir des coefficients expérimentaux facilement
mesurables, soit :
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— le coefficient de dilatation linéaire, a traction constante :

1 (~BL)
a=—|—
L \JT/¥F
— le module d’élasticité & température constante qui est l’accroisse-

ment de la traction par unité de surface a appliquer pour obtenir un
allongement relatif donné :

__L(afl-'

~s'\aL

) S section du fil
S T

De I'expression différentielle :

oL
dL=|—) dT
( T ).‘}' T

on peut alors obtenir :

oL
— ) 4F
(%),

L
dL = aLdT 4+ —dF 1-11
a - = (1-11)

Cette relation peut éventuellement s’intégrer dans un petit domaine de
température et de traction si I’on veut exprimer I’équation d’état autre-
ment qu’en variations (voir en exercice).

Le processus décrit est trés général : tout probléme thermodynamique
passe nécessairement par un inventaire des coordonnées essentielles qui
décrivent les états d’équilibre du systéme et par 1’élaboration théorique
ou expérimentale d’une équation d’état. Ensuite seulement, le raison-
nement thermodynamique commun a tous les systémes pourra €tre
appliqué et conduire a des conclusions dont la vérification sera un test
de validité des hypothéses introduites dans la description primitive du
systéme. '
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Exercices

1|1 Des radiations électromagnétiques dans un récipient vide de volume V se com-
portent comme un gaz de photons, en équilibre avec les parois A la température T.

a) Le photon n'ayant pas de masse au repos, comment doit-on réécrire la rela-
tion 1-1 du cours pour lui corserver un sens physique. On rappelle que les photons
se déplacent 4 la vitesse ¢ de la lumiére, possédent une énergie égale A v et une quantité

= E hv
de mouvement |P| = =

b) Comment peut-on alors définir la « pression de radiation » sur les parois du
récipient,

¢) En déduire la valeur du produit pV en fonction de I’énergie totale U du gaz de
photons et la valeur du coefficient dans I’expression (1-4). Quelle relation existe-t-il
entre le volume et la pression de radiation pour une transformation adiabatique.

d) L’expérience montre que 1’énergie totale U est proportionnelle au volume et la
quatriéme puissance de la température : U = g V T4, En déduire I’équation d’état
du gaz de photons et le changement de volume dans une transformation isotherme.
Comment sont représentées les transformations isothermes réversibles dans un
diagramme de Clapeyron ?

1|2 Calculer la vitesse quadratique moyenne ,/ <v?*> pour des molécules d’oxygéne
a la température de 30 °C. On admettra que I'oxygéne suit approximativement les
lois des gaz parfaits. La masse moléculaire de I’oxygéne est M = 32,

1|3 On considére un gaz a I'équilibre thermique dont la distribution des vitesses
obéit & une loi de Maxwell, c’est-a-dire que la probabilité de trouver une molécule
avec une vitesse de module comprise entre v et v + dv est égale & :

o=t () o () e

Calculer la vitesse la plus probable, la vitesse moyenne et la vitesse quadratique moyen-
ne. Application numérique au cas de I’hydrogéne pour des températures de 200 °C
et 500 °C.

1|4 Un gaz étant contenu dans un récipient, on se propose de calculer le nombre de

. molécules qui frappent les parois par unité de surface et par unité de temps.

a) Si f(v) dv est la probabilité pour qu’une molécule ait une vitesse de module com-
pris entre v et v + dv, et en désignant par » la densité numérique, exprimer le nombre
de molécules N’ de vitesse v situées dans un volume dr caractérisé par ses coor-
données sphériques r, 0, . On place I’origine au centre de 1’élément de surface dS
de paroi concerné par les chocs.

b) Si df2 est I’angle solide sous lequel on voit un élément de surface dS placé A I'ori-
gine depuis le volume dv et en admettant une distribution isotrope des vitesses,
exprimer le nombre dn’ des molécules qui, parmi les N’ précédentes, ont une vitesse
bien orientée pour qu’elles atteignent I’élément de surface dS.

¢) En déduire le nombre n’ de molécules ayant la vitesse v et qui atteignent I’élé-
ment dS pendant un temps dr et le nombre » de chocs par unité de surface et par
unité de temps (en fonction de la vitesse moyenne, puis de la pression, compte tenu
du probléme 1-3).
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1|5 Un récipient partiellement rempli de mercure, de masse atomique 201, est fermé
parfaitement a I’exception d’un petit trou de surface 10-3 cm? situé au-dessus du
niveau du liquide. Le récipient est maintenu a 0 °C dans une enceinte ou |’on entre-
tient continuellement un vide poussé. Au bout de 30 jours, on constate que I’on a
perdu 24 mg de mercure. Quelle est la pression de vapeur du mercure a 0 °C ?

1|6 Un récipient contient initialement une mole d’air sous une pression égale a \
deux fois la pression atmosphérique. Le gaz s’échappe dans I’atmosphére par un
petit trou de surface 10—2 cm?; au bout de combien de temps la surpression n’est-elle
plus que de 1/10 ? Les parois du récipient sont parfaitement diathermes et la tempé-
rature extérieure reste égale a 0 °C. On admet que ’air est constitué¢ d’oxygene pur.

1|7 Dans une jauge de Pirani pour mesurer les basses pressions, un fil fin est main-
tenu a température élevée par effet Joule. On admet que les molécules du gaz arrivent
sur le fil comme celles d’un gaz & température ambiante (20 °C) et le quittent,aprés
choc,a la température du fil.

Quelle puissance calorifique par unité de longueur du fil est nécessaire pour mainte-

nir un filament de 1/10 mm de diamétre & 100 °C au-dessus de la température ambiante
dans de I’hélium sous une pression de 103 mm de mercure (les autres pertes sont
négligées).

1|8 On considére un gaz obéissant a 1’équation de Van der Waals

RT A

V—B V¢

p=

a) Tracer deux isothermes, ’'une 3 haute température, ’autre a basse température
dans la représentation de Clapeyron.

b) Montrer qu’il existe une isotherme p = f(V) qui présente un point d’inflexion
A tangente horizontale pour une certaine température critique Te. Calculer les valeurs

correspondantes de la pression p. et du volume V.. En déduire la valeur du rapport
RT.

Pe Ve
I’eau.

et le comparer aux valeurs expérimentales : 1,10 pour le mercure, 4,35 pour

1|9 On désigne par B et K les coefficients de dilatation thermique et de compressi-
bilité. Montrer que pour toute substance :

(3, - - (57),
=),

1|10 Quelles sont les grandeurs qui jouent le role de la variable d’extension et de la
variable d’intensité

a) dans I’énergie cinétique;

b) dans I’énergie de pesanteur.
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1|11 Les solides monoatomiques (métaux) obéissent assez bien a I’équation d’état de
Griineisen :

PV + G(V) =TI'U

ol V est le volume molaire

G(V) une fonction du volume seul

I’ une grandeur constante

Montrer que

B \'4
I'=-—
x(aU)
oT /y

1/12 Dans quelles conditions est-il raisonnable d’écrire I’équation d’état d’un solide
sous la forme :

V =V,—Ap + BT

ol V,, A et B sont des constantes dont on précisera la signification physique.

1/13 L’expérience montre, pour un gaz déterminé, que les coefficients de dilatation
et de compressibilité varient comme :

5 A _ 1 B
AT +Bp 7 AT+

ol A et B sont des constantes.
Déterminer I'équation d’état de ce gaz et la comparer avec celle de Van der Waals,

1/14 On donne la température et I’indice de réfraction d’'un liquide. Le systéme
thermodynamique est-il défini ? :

1|15 Déterminer I"équation d’état d’un fil élastique dans un domaine ou le coefficient
de dilatation et le module d’élasticité peuvent étre considérés comme constants.

1/16 On considére le systéme thermodynamique constitué par un générateur de cou-
rant dont la f.é.m. & vide est e et la résistance interne r.

Définir les coordonnées thermodynamiques du systéme
Proposer une équation d’état
Quand le systéme est-il en équilibre thermodynamique ?

1|17 Un fluide obéit & I'équation d’état :

a
V—b
P( ) exp VRT

= RT

Calculer les coordonnées thermodynamiques du point critique.



2/1
2(1)1

LES ECHANGES D’ENERGIE

Le premier chapitre nous a montré comment la thermodynamique phé-
noménologique et la thermodynamique statistique étudient les pro-
priétés des systémes physiques pour lesquels interviennent les notions
de température et de chaleur. Nous avons vu aussi comment les diffé-
rents paramétres macroscopiques qui décrivent un systéme sont reliés
a I'énergie d’agitation des molécules, notamment sur ’exemple du gaz
parfait. Il faut donc prévoir qu’une partie importante de la thermody-
namique sera constituée par. I’étude des échanges d’énergie entre le sys-
téme considéré et le milieu extérieur, ou bien entre systémes différents.

Nous pouvons dés maintenant penser que ces échanges d’énergie se
feront essentiellement sous deux formes :

a) une forme ordonnée, consécutive a I’action de forces extérieures au
systéme, appliquées a I’échelle macroscopique, comme par exemple la
compression d’un gaz dans un cylindre sous I’action d’un piston sur
lequel on agit.

Cette forme ordonnée, ou macroscopique, des échanges d’énergie est

appelée le travail. Le travail peut étre de nature mécanique, électrique,
chimique, magnétique, ...

b) une forme désordonnée, que nous avons déja signalée et qui consiste
a faire varier le degré d’agitation des molécules du systéme par interac-
tion désordonnée avec les molécules de 'extérieur ou d’un autre sys-
téme : c’est /la chaleur.

Nous allons étudier dans le présent chapitre les propriétés de ces deux
formes d’échange énergétique et envisager les moyens de les déterminer
lorsque cela est possible.

Echanges de travail entre le systéeme et D’extérieur.

Définitions et conventions.

Nous désignerons par W la quantité d’énergie échangée sous forme de
travail, donc de maniére ordonnée, entre le systéme et le milieu extérieur.
Par convention, W sera compté positivement si c’est le systéme qui le
regoit et négativement si le systéme céde de I’énergie, sous cette forme,
a I'extérieur.

En général, lorsqu’une force F déplace son point d’application d’une
quantité d/, infinitésimale, le travail correspondant s’exprime par :

oW =F.dl @2-1)

D’une maniére générale, F est la force que l’extérieur applique au sys-
téme.

Si la force dérive d’un potentiel, on sait qu’il est possible d’écrire :

-

—>
F =—grad U

21
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—_ - —_—
d’ou F.dt = —grad U.df = —dU
et W = —dU

Exceptionnellement, le travail produit au cours d’un déplacement infi-
nitésimal est alors une quantité différentielle exacte et on peut facilement
calculer le travail global correspondant 4 un déplacement depuis un
point A jusqu’a un point B, soit :

W=UA—UB

A

2- 1 : Calcul du travail de la force F,

Si la force ne dérive pas d’un potentiel mais que I'on connait exacte-
ment sa valeur en chaque point du déplacement qui permet d’aller de
A en B, on peut encore calculer le travail global, par I'expression :

B 5
W——-f F.dt
A

: N .
Par contre, si la force ¥ n’a pas une définition parfaite en chaque point
de I’évolution du systéme, alors on ne peut plus calculer le travail.

Dans les deux derniers cas, ’expression 2-1 n’a aucune raison d’étre
une différentielle totale exacte. Par ailleurs, W n’est pas A proprement
parler une variable qui caractérise 1'état du systéme puisque ce n'est
pas la seule forme d’échange énergétique qui peut intervenir. Pour
marquer cette différence tant mathématique que physique, nous réser-
verons la notation d (dT, dV, ...) pour les variations infinitésimales des
coordonnées thermodynamiques ou les différentielles totales exactes;
nous emploierons le symbole & (6W, ...) pour les variations infinitési-
males des autres grandeurs qui ne sont pas des grandeurs d’état.

Expression du travail de détente d’un gaz.

Répétons une fois de plus, tant cela est important, que le travail échangé
entre le systéme et le milieu extérieur est un transfert ordonné d’énergie
résultant de I’action de forces extérieures au systéme, quelle que soit
leur nature.
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Envisageons par exemple le systéme thermodynamique constitué par un
gaz contenu dans un cylindre fermé par un piston sur lequel s’exerce

—
une force extérieure F.

0)) )
|
I
! =
gaz i : F
|
l
) 77i] |
dx
e ——
—— X

2- 2 : Travail de détente d’un gaz.

Supposons que le gaz se « détende » de fagon que le piston passe d’une
position (1) initiale & une position (2) finale, comme I'indique la figure
2-2. Au cours de ce déplaggment de longueur dx, le systéme travaille

contre la force extérieure & et le travail échangé s’écrit :

6W| = |F . dx| = |F . dx|

En désignant par S la surface du piston, on peut introduire la pression
extérieure p,, telle que :

Pex =

vl g

Compte tenu des conventions de signe adoptées, le travail échangé au
cours de la détente est donc :

oW = —p,..dV (2-2)

ou dV = S dx représente la variation du volume occupé par le gaz.

L’expression (2-2) est toujours valable quel que soit le type d’évolution
subie par un gaz. Il faut noter que p,, qui figure dans le travail n’est
pas en général la coordonnée thermodynamique « pression du gaz ».

Exemples.

a) Une détente d’un gaz dans le vide.

Imaginons un systéme constitué par une boite close, divisée en deux
compartiments par une cloison. Dans I’état initial, le compartiment de
gauche contient un gaz tandis que le compartiment de droite est entiére-
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gaz ' vide initial

() 2

2-3

ment vide. La cloison est maintenue en place par des cales. Si ces cales
cédent, la cloison se déplace rapidement jusqu’au fond de la boite, en
position (2). Au cours de cette évolution, il n’y a visiblement pas de
travail échangé avec l'extérieur et c’est bien ce que confirme la rela-
tion 2-2 en écrivant que la cloison se déplace contre une pression nulle,
alors que la pression du gaz n’est nulle & aucun moment de la trans-
formation.

Notons au passage que cette « pression du gaz » n’est définie qu’a
’état initial et 4 I’état final; en cours d’évolution, des mouvements tur-
bulents peuvent se produire de sorte que les états intermédiaires ne
peuvent pas étre décrits a partir des variables macroscopiques.

b) Détente d’un gaz dans I’atmosphére.

C’est le cas de la figure 2-2 ol la pression extérieure p,, est celle de
’atmosphére et reste donc constante pendant toute la durée de la détente.
On est donc dans le cas ol I’on peut écrire :

2 2
W = f oW = f — PexdV
1 1
soit dans le cas présent :

W = ch(vl - VZ)

ol V, et V, représentent respectivement le volume occupé par le gaz
avant et aprés la détente. La encore, p,, ne représente pas la pression
du gaz, exception faite de 1’état final.

¢) Calcul d’un travail de transvasement.

Transvaser un gaz, c’est le faire passer d’un récipient ol il occupe le
volume V; sous la pression p, dans un autre récipient ol il occupe le
volume V, sous la pression p,. Ce probléme se pose par exemple pour
le remplissage des bouteilles de gaz comprimé; on a alors p, > p, et
c’est une machine appelée compresseur qui effectue le travail.
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2- 4 : Transvasement d’un gaz.

On peut envisager la transformation de la fagon suivante : le compres-
seur est situé entre deux cylindres contenant chacun un piston mobile.
Sur le piston de gauche le milieu extérieur exerce constamment la pres-
sion p, et ce piston se déplace de la position (1) A la position (2) pen-
dant que le cylindre se vide dans le compresseur; le volume varie ici
de V, 4 0, ce qui correspond 2 un travail échangé avec ’extérieur tel
que W, = p,Vy [—p (0—V))]

Le compresseur effectue alors le travail de transvasement W,. Ensuite,
le gaz pénétre dans le cylindre de droite en luttant contre une pres-
sion p,, le piston se déplagant de la position (1) 4 la position (2), tandis
que le volume varie ici de 0 & V,; ceci correspond a un travail échangé
avec I’extérieur tel que :

W, =—p,V, [—p,(V,—0)]
Donc le travail total échangé avec I’extérieur est :
W =p,Vi + W,—p,V,
=—AQY)+ W,

Si I'on considére une transformation infinitésimale, seule valable pour
permettre aux pressions initiale et finale d’étre constantes, on écrira :

oW = —d(pV) + W, = — pdV
soit : oW, = Vdp (2-3)

qui est le travail nécessaire pour augmenter de dp la pression d’un
gaz occupant un volume V.,

On introduit cependant un cas idéal, ou il est possible de calculer le
travail échangé entre un systéme et le milieu extérieur 3 partir de la
pression du gaz; ce cas est celui des transformations quasi-statiques ou
réversibles que nous allons envisager maintenant.
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2|1|3 Trunsformations réelles et transformations réversibles.

.Nous savons donc qu’a un état d’équilibre d’un systéme thermodyna-
mique correspondent des valeurs bien déterminées de certains parameé-
tres macroscopiques : pression, volume, température... Au contraire,
quand le systéme évolue, ces paramétres sont souvent mal définis,
varient de point en point et n’ont donc pas de valeurs uniques bien
déterminées.

Les états d’équilibre sont donc les seuls qui peuvent étre décrits sim-
plement et en particulier il existe alors des relations simples entre les
coordonnées thermodynamiques du systéme et l’action de I’extérieur.
Par exemple, un gaz enfermé dans un cylindre par un piston mobile
sera a I’équilibre s’il exerce sur ce piston une pression égale a la pression
extérieure.

Il est donc intéressant d’envisager des transformations non réelles,
dites réversibles, telles qu’a chaque instant le systéme puisse pratique-
ment étre considéré comme dans un état d’équilibre. Alors, & chaque
instant la pression du gaz, par exemple, sera égale a la pression exté-
rieure et, dans la relation (2-2), p,, peut étre remplacée par la coordon-
née thermodynamique du systéme soit :

SW = — pdV (2-4)

L’intérét d’une telle transformation idéale, c’est notamment qu’elle
© permet de calculer le travail échangé en connaissant simplement les
états initial et final de la transformation, et 1’équation d’état.

Exemple : détente isotherme d’un gaz parfait.

Si la détente est réversible, c’est une succession d’états d’équilibre et &
chaque instant de la détente, on peut écrire :

RT dv
p=—v— donc 6W=—'RT—{,—

Si la détente est isotherme (T constante) et s’effectue depuis un volume Vl
jusqu’a un volume V,, on a :

W RT 2 4V RTL Va
= e— — D — of——
w ¥ 5,

De plus, on peut donner une représentation graphique commode du

travail échangé. Comme chaque instant de la transformation réversi-

ble est un état d’équilibre, il peut étre représenté par un point dans un

diagramme d’état; la transformation entiére peut donc étre aussi repré-

sentée dans un diagramme d’état par une ligne continue allant de I’état

initial a I’état final (exemple sur la figure 2-5). Dans la représentation
2

de Clapeyron : W = — | pdV a pour valeur absolue I’aire située sous
l . . .
la courbe représentant la transformation réversible. Ceci implique que

méme pour la transformation réversible (idéale) le travail dépend de




ECHANGES D’ENERGIE

//' v

Vl V2
2- 5 : Détente réversible de V; 4 V,.

la transformation réalisée puisque la forme de la courbe représentative
intervient, en plus des états initial et final.

Si la transformation réversible est telle que le systéme revienne a I'état
initial aprés évolution, la transformation est dite cyclique; la courbe
représentative est alors fermée dans un diagramme d’état et le travail
échangé :

W=—-§pdV

est égal A I'aire intérieure & la courbe dans une représentation de Cla-
peyron.

pd

1,2

2- 6 : Transformation cyclique de (1) & (2).
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Remarques :

a) Seules les transformations réversibles peuvent étre représentées par
une courbe dans un diagramme d’état.

Pour les transformations non réversibles, réelles ou irréversibles, seuls
les deux points représentant les états initial et final peuvent étre placés
dans un diagramme d’état car en cours de transformation, les coor-
données thermodynamiques ne sont pas définies. Corrélativement, seu-
les les transformations réversibles permettent le calcul du travail par
intégration le long d’une courbe.

b) Les transformations réelles qui impliquent I'idée de mouvement,
contraire a I’équilibre, sont toutes irréversibles. Une transformation
réelle sera d’autant plus proche d’une transformation réversible qu’elle
s’effectuera plus lentement.

c) Le sens d’une transformation réversible peut s’inverser a tout ins-
tant puisque chaque état intermédiaire est un équilibre dont on peut
aussi bien s’écarter d’un coté que de I’autre.

Généralisation de [’expression du travail.

Nous venons de voir que le travail échangé entre le systéme et le milieu
extérieur peut se mettre, dans le cas d’un gaz, sous la forme :

OW = — pdV

Envisageons maintenant un fil qui subit un allongement dL sous l’effet
—
d’une traction F; le travail s’écrit dans ce cas :

O0W = F.dL (> 0sidL > 0)

F est la force appliquée de l’extérieur; si la transformation est réver-
sible, c’est aussi la tension du fil. De méme, un condensateur dont la
charge varie de dg sous une tension U échange avec ’extérieur le « tra-
vail thermodynamique » :

W = U.dg

U est une tension extérieure appliquée; c’est aussi la tension interne
aux bornes du condensateur si la transformation est réversible.

On pourrait multiplier les exemples, pour constater finalement que le
travail thermodynamique s’exprime toujours comme le produit d’une
grandeur indépendante de la quantité de matiére (ou variable intensive
ou force généralisée) par la variation d’une grandeur qui dépend de cette
quantité de matiére (ou variable extensive ou déplacement généralisé)

W=Xd Y (2-5)
t 1
facteur d’intensité variation du facteur
ou variable intensive d’extension ou de la
variable extensive
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On remarque de plus que les facteurs d’intensité (ou variables inten-
sives) sont égaux pour deux systémes en équilibre : ce sont les variables
intensives qui commandent le sens du déplacement (pression, force,
différence de potentiel...) Par contre, les facteurs d’extension (ou varia-
bles extensives) n’interviennent pas dans la définition de I’équilibre
mais s’échangent en se conservant globalement au cours des transfor-
mations; ce sont nécessairement des grandeurs additives (volume,
charges électriques, etc.)

Exemple :

Considérons le systéme thermodynamique constitué par deux conduc-
teurs électriques A et B (Fig. 2-7) reliés entre eux par un fil initialement
isolant (non conducteur d’électricité). Soient Q,, V,, C, et Qp, Vg, Cg
les charges, potentiels et capacités respectifs des deux conducteurs dans
I’état initial.

A "B
2- 7 : Transfert de charge du conducteur A au conducteur B.

Ona: Q. =C,V,

QB = Cavs

Transformation : le fil de liaison devient brusquement conducteur; les
charges positives s’écoulent alors des potentiels élevés vers les potentiels
les plus bas. On a un nouvel état d’équilibre lorsque :

et supposons V, > Vy

Va=Vy=V, (égalité des variables d’intensité a I'équilibre)

avec ' V'A < V, (la variable intensité régle le sens de la trans-
V'B >V, formation)

et Q. + Qp = Q, + Qp (lavariableextensive se conserve
’ . globalement et correspond a un
Q‘} = CAV'} < Q échange pendant la transforma-

Qp = CpVp > Qs tion)

Le probléme se résout entiérement a partir de la :
(Ca + Cp) vf = C,V, + CsVs
v _ CAVA + CBVB
=
CA + CB

soit :
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. G
= — V., + Va);
et Qa C. + Ca (Ca A CsVp);

l

. Cp
= —F——(C,V CgV
Q= oo CaVa+ CaVa)

Echanges de chaleur entre le systéme et I’extérieur.

Existence d’une autre forme d’échange que le travail.

Nous venons d’examiner comment il peut y avoir transfert d’énergie
entre le systéme et I’extérieur, ou entre deux systémes, par action de
forces extérieures ordonnées, macroscopiques, appliquées aux systémes
comme, par exemple, la compression d’un fluide dans un cylindre A Iaide
d’un piston. Ce travail échangé laisse le systtme dans un état final
caractérisé par ses coordonnées thermodynamiques indépendantes, par
exemple p et T dans le cas d’un gaz parfait. Les relations (1-2) et (1-5)
qui définissent pression et température :

1
p=nm o>

3 1 3
3 kT 3 m <v*> (1-5)
montrent bien qu’en dernier ressort la modification de p ou T, ou des
deux, par échange de travail se traduit par une modification de I'état
microscopique, donc désordonné du gaz : variation de la densité numé-
rique n, ou de <v*>, ou des deux 2 la fois. Il n’en reste pas moins qu’a
'origine méme de ces variations, on trouve un mouvement d’ensemble
ordonné, par exemple le déplacement d’un piston, et c’est la contribu-
tion de ce mouvement ordonné au transfert d’énergie qu’on appelle le
travail.

Une autre maniére de modifier I’agitation moyenne des molécules, d’un
gaz par exemple, sera de les mettre en contact, soit directement, soit
de part et d’autre d’une paroi diatherme, avec les molécules d'un autre
systéme ou de I'extérieur, dont I’agitation, c’est-a-dire <v*>, est diffé-
rente. On dit alors que I’'on a mis en contact un corps froid avec un
corps chaud, puisqu’aussi bien <v?> est reliée directement a la tempé-
rature (1-5 rappelée ci-dessus). Les molécules du corps chaud, plus
agitées, frappent les molécules du corps froid, et en moyenne leur
cédent, de fagon désordonnée, une partie de leur énergie jusqu’a ce que
I’équilibre thermique soit atteint. '

C’est la contribution de ce mouvement désordonné au transfert d’énergie
qu’on appelle la chaleur.

On désigne habituellement par Q I’énergie échangée sous forme de cha-
leur et on adopte les mémes conventions de signe que pour le travail,
soit :
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Q > 0 le systéme regoit de la chaleur
Q < 0 le systéme céde de la chaleur

Par ailleurs, et pour les mémes raisons qu’en ce qui concerne les échan-
ges de travail, on emploie la notation dQ pour la quantité de chaleur
échangée au cours d’une transformation infinitésimale.

Remarque : il faut éviter de confondre chaleur et température. La cha-
leur échangée est une énergie qui dépend de la masse de substance qui
constitue le systéme : c’est une grandeur extensive. La température
n’est pas additive et c’est un paramétre qui caractérise 1'état du systéme
indépendamment de la quantité de matiére : c’est une grandeur inten-
sive. Drailleurs, il peut y avoir échange de chaleur sans variation de
température (fusion de la glace par exemple) et variation de tempéra-
ture sans échange de chaleur (compression d’un gaz par exemple).

Introduction des coefficients calorimétrigues.

Envisageons un systéme thermodynamique qui peut étre décrit a 1'équi-
libre par trois coordonnées p, V, T liées par une équation d’'état
S(p, V, T) = 0. La chaleur échangée, en relation directe avec la modi-
fication de I’agitation désordonnée des molécules du systéme, donc de
son changement d’état, doit pouvoir s’exprimer en fonction des varia-
tions des coordonnées thermodynamiques. Cependant, ce raisonnement
ne peut aboutir que si les coordonnées thermodynamiques restent défi-
nies pendant toute la transformation; cette transformation doit donc
étre, ou infinitésimale, ou réversible.

Soit donc une mole de matiére subissant une transformation infinitési-
male au cours de laquelle la quantité de chaleur 6Q est échangée avec
Pextérieur alors méme que les coordonnées thermodynamiques varient
de dp, dV, dT. 6Q peut alors étre exprimée de trois fagons différentes,
mais équivalentes, suivant le choix du couple de coordonnées indépen-
dantes :

0Q = CdT + VvV
0Q = C,dT + hdp (2-6)
0Q = Adp + udv

On introduit ici six coefficients calorimétriques :

— C, et C, appelés chaleurs spécifiques molaires, respectivement a
volume constant et a pression constante. Ces coefficients expriment des
échanges de chaleur liés 4 une variation de température et la calori-
métrie permet d’en obtenir une détermination expérimentale commode.
Ainsi, pour une transformation ol le volume reste constant, on écrira
la chaleur échangée sous la forme : ‘

(0Q), = C,dT

_ ¢,

soit = —
dT
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La chaleur spécifique C, apparait alors comme la quantité de chaleur
nécessaire pour faire varier la température du systéme de un degré
lorsque le volume reste constant. De méme :

_ (6Q),

S dT

est la quantité de chaleur nécessaire pour faire varier de un degré la
température du systéme lorsque la pression reste constante.

— Les quatre autres coefficients calorimétriques expriment des échanges
de chaleur mettant en jeu des variations de volume et de pression. Ils
s'apparentent aux chaleurs latentes de transformations que nous intro-
duirons au cours de I’étude des changements de phase; et la détermina-
tion expérimentale en est souvent trés délicate. Heureusement, les trois
relations (2-6) sont équivalentes; ceci permet d’exprimer les coefficients
calorimétriques en fonction de deux d’entre eux. Ainsi, la variation
infinitésimale de la pression peut s’exprimer en fonction de dV et dT :

op op
= (Z2) av + (L) 4T
o (av)Td +(3T)v

et en portant dans la seconde relation (2-6) :

‘ op p
Q = [c, +h (—aT—)v:l dT + h (_3—\7)7 av

0Q = CdT + 4V

mais

En identifiant les coefficients :

9
o @)
T
= — —_
€, — ) (5 )
En utilisant la troisi¢éme relation (2-6), on démontre de la méme maniére :
oT
e (3
op v

aT )
=< (%),

Exemple : le gaz parfait.
Pour une mole de gaz parfait, & I’équilibre, I'équation d’état s’écrit :
pY = RT  avec R = Nok

ot (aT) \%
oit : _— = —
o/y. R
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(), =3
v/, R
Et les relations (2-7) et (2-8) deviennent :
A%
h=—(C,—C) m
p
t=C,—C)g

(2-9)
A

C,

C

7

P

Bl R <

Si le gaz parfait est, de plus, monoatomique, on peut penser que la
théorie développée au premier chapitre pour un gaz parfait de molé-
cules ponctuelles sera applicable dans de bonnes conditions; nous avons
vu alors que I’énergie propre d’agitation, ou énergie interne du gaz,
se réduit & I’énergie de translation désordonnée des molécules. Nous
avons établi les relations 1-3 et 1-5 :

3 \% 5
U=>pv =2L"_ (iy=2)
y—1 3

2
3 3R
U, = 5 NkT = 5= T (pour une mole)

Si le gaz subit une transformation infinitésimale, son énergie propre va
varier de dU, telle que :

Cette variation d’énergie du systéme peut étre consécutive & un échange
désordonné avec I’extérieur, soit un transfert de chaleur Q, et un échange
ordonné sous I’action d’une force extérieure, soit un travail W = — pdV.

On peut donc écrire :
3
—2-(pdV + Vdp) = 8Q — pdV

3
5 NokdT = 6Q — pdV

33
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17¢ circonstance : la transformation s’effectue 4 volume constant (seules
pression et température varient). On peut écrire (2-6) :

3 3
— NokdT = — RdT
2 ° 2

6Q, = C,dT =

d’ol G, R

Il
Nlu

2¢ circonstance : la transformation s’effectue 4 pression constante

3
0Q, — pdV = E—pdV

3
6Q, — pdV = - NokdT

ou

' 5

3

d’otl I’on tire par élimination de pdV entre les deux relations :

5
8Q, = — NokdT = C,dT
d'oi . o .
T .., L
e A

et par conséquent : C, — C, = R (2-10) (relation de Robert Mayer).

L’écriture des expressions 2-9 peut alors se simplifier dans le cas du gaz
parfait monoatomique :

3

Co=ZRih=—Vii=—=V
(2-11)

5 5

= — ,[: ;=-—-—

C,=7R P ip=p

Nous verrons que la relation de Robert Mayer (2-10) reste vraie pour
un gaz parfait quelconque, méme s’il n’est pas monoatomique. Par
contre, les chaleurs spécifiques prennent des valeurs différentes; ainsi,
pour un gaz parfait diatomique :

5R 7 7 C,

C, = ;i Co=—) y=—=14=-L
™ Ty r="g ¥7 3 €,

Pour des systémes plus compliqués, les chaleurs spécifiques sont évaluées

par la thermodynamique statistique a partir de modéles ou déterminées

par I’expérience dans un domaine restreint de température.
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Chaleur échangée au cours de la détente d’un gaz.

Méme si les coefficients calorimétriques sont déterminés, les relations 2-6
ne permettent pas pour autant le calcul de la chaleur échangée au cours
d’une transformation quelconque. Nous allons préciser cette remarque
en donnant des exemples ol cette détermination est possible, dans le
cas de la détente ou de la compression d’un gaz.

a) La transformation est réversible :

Alors il n’y a aucun probléme; toutes les variables thermodynamiques
sont définies en tout point de la transformation, depuis I’état initial 1
jusqu’a I’état final 2. On peut donc écrire :

2
Q- [ a
1
Par exemple, pour la détente isotherme réversible d’un gaz parfait :
0Qr = dV = pdV (d’apres 2-11)
2 2 dv )
Q= f pdV = RTf e
1 1 v
. \£
soit Q = RT Log v

1

b) La transformation est adiabatique :

Par définition méme, il n’y a aucun échange de chaleur entre le systéme
et 'extérieur; il en sera ainsi par exemple au cours de la détente d’un
gaz dans un cylindre dont les parois sont des isolants thermiques par-
faits. Pour une transformation adiabatique, le travail représente alors
la seule forme d’énergie transférée et devient, de ce fait, caractéristique
de I’évolution globale subie par le systéme. En d’autres termes, pour
une transformation infinitésimale adiabatique, le travail est une diffé-
rentielle totale exacte et pour une transformation adiabatique globale,
le travail échangé avec I'extérieur ne dépend que de I'état initial et de
I’état final du systéme. Toutes les transformations adiabatiques issues
du méme état initial et aboutissant au méme état final correspondent a
la méme valeur du travail échangé avec 1’extérieur.

Dans le cas d’un systéme dépendant de trois variables p, V, T, les rela-
tions (2-6) prennent une forme simple dans le cas d’une transformation
adiabatique infinitésimale :

CdT + tdV =0
C,dT + hdp =0
Adp + pdV =0
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Les deux premiéres expressions conduisent 2 :

dp C, ¢
W‘+C;7
L.t p
Pour un gaz parfait : TV (d’aprés 2-9)
et en t S
en posant : y =
p Y C,
d, dv
‘onobtient : £ = __p%% 2-12)
)/ A"

Si de plus /a transformation adiabatique est réversible, les coordonnées
thermodynamiques restent toujours définies et on peut intégrer 1’équation
différentielle 2-12; la solution peut se mettre sous la forme :

pVY = cte (2-13)

On écrit des formes équivalentes, toujours pour les transformations
adiabatiques réversibles, en tenant compte de I’équation d’état du gaz
parfait : s

T.Vr~! = cte
T
et —— = cte
p‘)’

On peut en déduire, par exemple, le travail échangé au cours d’une
transformation adiabatique réversible si le gaz parfait passe d’un état
initial défini par (p,, V;) & un état final défini par (P2, V).

Si p, V caractérisent un état intermédiaire de la transformation, on a :
pV? = valy = szz7 =K

Le travail se calcule par :

2

W=—fparV
1

B Kf’dv

=—K| %

K ( 1 1 )

=1 \Vrt T

En remplagant K par p,V} pour le premier terme de la parenthése et
par p;V{ pour le second terme, on obtient pour une mole de gaz :

1 R

PV, —p V) =
y—1 y—1

W= (T, —T),)
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2- 8 : Transformation adiabatique réversible représentée sur un diagramme de
de Clapeyron.

La comparaison de ce résultat avec la relation (1-4) montre bien que,
dans ce cas, W représente a lui seul la variation d’énergie propre (ou
énergie interne) du systéme, la méme pour Joutes les transformations
adiabatiques s'effectuant entre les états 1 et 2. Par compression le gaz

s’échauffe; par détente il se refroidit.

¢) La transformation s’effectue sans échange de travail avec extérieur :

Dans ce cas, I’échange désordonné sous forme de chaleur représente
le seul transfert d’énergie au cours de I’évolution du systéme. Un raison-
nement analogue 2 celui du cas b) montre alors que la chaleur échangée
ne dépend que des états initial et final de la transformation.

Exemple : on chauffe une mole de gaz parfait dans un récipient clos
pour augmenter sa pression en maintenant le volume constant.

La premiére des relations 2-6 s’écrit ici :

0Q, = CdT
et dans le cas d’un gaz parfait monoatomique :
v — 2 .
(relations 2-11)
S 3R
soit 0Q, = 5 dT

C’est bien une différenticlle totale exacte et ’évolution entre les tempé-
ratures T, et T, conduit a I’échange de chaleur :

3R
Q=T(.T1—T;)
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On note que c’est aussi la variation d’énergie propre du systéme confor-
mément a la relation (1-5)

1 3
Uy = No - m ™ = = NokT

3
soit AU, = —R(T; —T))

Cette valeur sera la méme pour toutes les transformations qui s’effec-
tuent sans échange de travail entre les états | et 2.

Conclusion :

Aprés avoir parlé de la description des systémes thermodynamiques,
tant a I’échelle moléculaire qu’a I’échelle macroscopique, nous venons
de voir dans le présent chapitre les différents types d’échange d’énergie
(ordonné et désordonné) qui peuvent intervenir entre le systéme et
I’extérieur au cours d’une transformation. Il nous reste a dégager I’axio-
matique de ces échanges, les grands principes auxquels obéissent les
processus thermodynamiques. Ceci fera I'objet des chapitres suivants.
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Exercices

2|1 Dans le cas du cuivre, I’expérience donne les variations de § et « en fonction de la
température :

B = 4,24.10% + 2,28.10-°T K~

K = 0,701.10-1t + 2,86.10-15T m?/Newton
Les mesures sont faites & la pression atmosphérique et pour un intervalle de tempé-
rature allant de 300 & 1200 K; kK est supposé indépendant de la pression p.

Calculer le coefficient de dilatation f 4 500 K et sous 104 atmosphéres en admettant
une variation linéaire en p.

A la température de 300 K, on augmente de fagon isotherme et réversible la pression
sur un morceau de cuivre dont la masse est 10 grammes, depuis 1 jusque 1000 at-
mosphéres. Calculer le travail fourni.

Masse volumique du cuivre : p = 8,93.10% kg/m3

2|2 Calculer le travail fourni par la détente isotherme d’une mole de gaz parfait,
initialement A la pression p1, jusqu’d une pression finale ps. On fera le calcul dans
trois cas différents :

a) détente réversible
b) la pression passe brutalement de p1 a p2
c) la pression passe brutalement de p1 & 2ps, on laisse I’équilibre s’établir, puis on
détend brutalement de 2p2 a pe.
Application numérique : p1 = 10 atmosphéres = 108 pascals
p: = 3 atmosphéres ~ 3.10% pascals

Comparer les trois résultats. Conclusions.

2|3 Dans I’analyse des phénoménes apparaissant dans la polarisation ou la magnéti-
sation des matériaux, on suppose généralement que l'application d’un champ élec-
trique ou d’un champ magnétique est faite de fagon quasi-statique.

a) Pour montrer que cette hypothése est raisonnable, on se propose d’examiner le
mouvement de I’électron de I’atome d’hydrogéne, dans le modéle de Bohr.

Calculer la vitesse angulaire de I’électron sur la premiére orbite de Bohr de rayon
r=0,53A.

Comparer la période du mouvement de I’électron au temps d’application d’un champ
électrique ou magnétique.

b) Un condensateur plan dont les armatures ont une aire S = 1 m? et sont distantes
de ¢ = 2 cm, est rempli d’un liquide diélectrique (benzéne), de permittivité relative
& = 2,26 4 20 °C. On applique A ce condensateur une tension U = 2000 volts de
fagon réversible et isotherme.

Calculer le travail échangé entre le systéme et le milieu extérieur. Quelle partie de ce
travail a été utilisée pour la polarisation du matériau ?

Densité du benzéne : p = 0,874

aer
= —24.10-% K-
oT

Le volume du benzéne est égal au volume molaire.

¢) Quelles variables faut-il choisir pour décrire la magnétisation de la matiére.
Former ’expression différentielle du travail. (On pourra considérer un tore de maté-
riau paramagnétique portant N spires; / représentera la longueur moyenne du tore
et S sa section).
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200 cm?® d’'une substance paramagnétique sont maintenus & température constante.
On lui applique un champ magnétique de fagon réversible de 1,2.10® ampéres tour/
métre.

La constante de Curie de cette substance est C = 0,8 K.

Quel travail faut-il fournir pour magnétiser le matériau aux températures T = 300 K
et T =1K.

Quel est dans les deux cas le travail fourni par I’agent produisant le champ magné-
tique.

Ce corps obéit A la loi de Curie :

H
Mh=C=V
T

A : moment magnétique
H : champ magnétique

2|4 Tout fluide se trouvant dans un état différent de celui du milieu ambiant peut
échanger de I'énergie sous forme de travail avec I’extérieur. On considére un kilogram-
me d’oxygéne dans un état défini par T1 = 600 K et p1 = 10 atmosphéres. Les
paramétres correspondants de I’extérieur sont To = 300 K et po = 1 atmosphére.
Calculer le travail maximum qui peut étre échangé spontanément avec l’extérieur.

2|5 Un récipient isolé thermiquement mais percé d’un petit trou, contient 10 moles
d’air sous la pression atmosphérique po et & la température extérieure To = 273 K.
L’air de I’enceinte est chauffé de fagon réversible jusqu’a une température T, =293 K ;
au cours de cette opération une partie de I’air s’échappe a 1’extérieur.

Calculer la chaleur fournie en supposant le volume de récipient constant.

2|6 Un fil d’acier de longueur Lo = 1 métre et de diamétre d = 1 mm est suspendu
verticalement 3 une potence; I’ensemble est placé dans un thermostat ol la tempé-
rature est de 300 K. La tension F est accrue depuis 0 jusqu’a 1 000 newtons :

a) de fagon réversible
b) brutalement.

Calculer, dans les deux cas, le travail échangé entre le systéme et le milieu extérieur.
On donne : module d’élasticité isotherme : E = 2,00.10127 N.m-?2

2|7 On considére le gaz de photons déja étudié en exercice au chapitre 1, pour rendre
compte des radiations électromagnétiques d’un point de vue thermodynamique. On
a trouvé que I’énergie propre du systéme pouvait se mettre sous la forme U = aVT*

1
et on a défini une pression de radiation p = 3 aT4. De méme, pour une transfor-

mation adiabatique réversible, on peut écrire pV4/2 = cte.

Calculer la quantité de chaleur et de travail échangés au cours d’une transformation
isotherme.

Calculer le travail échangé au cours d’une transformation adiabatique.

En déduire le rendement d’un « moteur & photons » dans lequel le gaz de photons
subit une transformation cyclique composée de deux isothermes et deux adiaba-
tiques.

2|8 La température finale peut-elle &tre égale A la température initiale au cours d'une
transformation adiabatique réversible pour un gaz parfait.
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2|9 Au cours d'une transformation sur une mole de gaz parfait monoatomique, le
volume est maintenu constant et la vitesse moyenne d'agitation des molécules est
multipliée par deux. Quels sont les échanges d'énergie intervenus au cours de cette
transformation ?

On supposera que le gaz obéit A la loi de distribution de Maxwell. Température
initiale T, = 300 K

2|10 Comment doit-on remplacer I’expression pV? = cte pour une transformation
adiabatique réversible d'un gaz qui obéit & I’équation d’état de Van der Waals et
dont la chaleur spécifique Cv ne dépend pas de la température.

2|11 Déterminer la variation de température en fonction de l'altitude dans I'at-
mosphére en admettant que I'air est un gaz parfait diatomique et que les masses
d'air A différentes altitudes sont en équilibre adiabatique (I’expérience montre que T
varie de 1 K pour 100 metres de dénivellation).

2|12 Un récipient & parois diathermes, ferm¢ par un robinet, contient un certain volu-

me de gaz a la température ambiante To; la pression intérieure excéde légérement, de
Apo, la pression atmosphérique. On réalise une détente adiabatique et réversible en
ouvrant le robinet pendant un temps trés court. Ensuite on laisse 1’équilibre thermique
s’établir. La pression finale est po + Api.

Qu’observe-t-on ?
C
En déduire une mesure de y = -é—p- pour le gaz
v

Application numérique : Apo = 10 mm de Hg;
Ap: = 2,8 mm de Hg
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LE PREMIER PRINCIPE
DE LA THERMODYNAMIQUE

En fait, nous avons déja utilisé « le premier principe de la thermodyna-
mique » dans plusieurs raisonnements des précédents chapitres, puis-
qu’aussi bien,comme nous allons le voir, il s’agit tout simplement du
principe de la conservation de I'énergie. La formulation a I1’échelle
moléculaire de ce premier principe va donc découler directement de ce
qui précede. Nous développerons parallélement ’aspect macroscopique
du premier principe, en montrant comment la notion d’énergie interne a
€té introduite historiquement. Le systéme de base sera toujours une mole
de gaz parfait, mais nous parviendrons aisément i une généralisation

du premier principe et de ses conséquences.

L’énergie interne, fonction d’état d’un systéme thermo-
dynamique.

Formulation du premier principe a I’échelle moléculaire.

Si I'on considére un systéme thermodynamique, il est microscopique-
ment constitué par un ensemble de molécules. Chaque molécule posséde
une énergie cinétique due 4 son mouvement et aussi, généralement, une
énergie potentielle due aux interactions avec les autres molécules. On
peut donc dire que le syst¢éme, comprenant N molécules, posséde une
énergie interne telle que :

U=N <ec> + N <ep> (3'1)

ou <e> et <e,> représentent la contribution moyenne d'unc molé-
cule a I'énergie cinétique et a ’énergie potentielle.

Nous avons déja utilisé cette notion d’énergie interne, dans le cas d’un
gaz parfait. L’expression (3-1) ne comportait alors qu’un seul terme dd
a I'énergie cinétique de translation des molécules puisque I’idée méme
de gaz parfait exclut 1'énergie cinétique de rotation (les molécules sont
ponctuelles) et I’énergie potentielle (les molécules sont sans interaction).
Nous avons effectivement écrit :

' 1 1
U= N-E-m D> = El:—z—mvf

L’énergie interne d’un systéme est donc I’énergie mécanique due aux
mouvements des molécules.

De toute évidence, et par définition méme, chaque état du.systé_me est,
entre autres, caractérisé par la valeur de cette énergie mécanique interne;
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toute intervention extérieure se traduira par une modification de <e.>
ou de la densité numérique donc de <e,>, ou des deux a la fois et modi-
fiera’ donc I’énergie interne. On .peut donc dire que I’énergie interne
est caractéristique de I’état du systéme : c’est une fonction d’état qui
peut jouer le role de coordonnée thermodynamique au méme titre
que p, V, T, ..., @ I’échelle macroscopique.

Cette remarque, trés importante, est une évidence dans le cas du gaz
parfait monoatomique pour lequel la relation (1-5) établit une corres-
pondance directe entre I’énergie interne et la temperature

3
U = — NkT
2

Ici I’énergie interne ne dépend que de la température car 1’absence
d’interaction supprime l'influence de la densité numérique donc de la
pression c’est un cas particulier et la notion de fonction d’état impli-
que qu’en général elle dépend d’un nombre de variables égal au nombre
de coordonnées indépendantes. Au niveau de cette introduction de I’éner-
gie interne a I’échelle moléculaire, c’est un truisme de dire que I’énergie
interne va varier si le systéme échange de 1’énergie avec I’extérieur (ou
avec un autre systéme); I’énergie se conservant, on peut méme écrire
que la variation d’énergie interne du systéme au cours d’une transfor-
mation doit correspondre aux échanges travail + chaleur soit : (tout
étant exprimé en joules)

AU =W + Q (3-2)
ou pour une transformation infinitésimale :

dU = 6W + 6Q (3-3)

La notation de différentielle exacte se justifie pour I’énergie interne
punsque c’est I’équivalent d’une coordonnée thermodynamique (fonc-
tion d’état). La variation AU ne dépend que de I’état initial et de I’état
final, sans dépendre du type de transformation.

Les relations (3-2) et (3-3) constituent ’expression du premier principe,
valable pour toutes les transformations réversibles ou irréversibles.

Remarque :

L’énergie interne étant I’énergie mécanique d’agitation des molécules,
elle n’est définie qu’a une constante additive prés, correspondant a
I’énergie au repos complet. Si on veut, on peut prendre pour valeur
de cette constante, I’énergie relativiste des molécules immobiles, soit :

Uo = chz
Nous allons voir que ’on aboutit a une formulation identique du pre-

mier principe 4 partir d’un raisonnement macroscopique sur le sys-
téme : c’est d’ailleurs le processus historique.
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312 Les expériences de Joule et le premier principe.

a) Transformation cyclique.

A T'époque ol a été énoncé le premier principe, il fallait étre assez
hardi pour penser que la chaleur était une grandeur physique satisfai-
sant a la conservation de I’énergie, car la liaison n’était pas faite avec
le mouvement d’agitation des molécules.

Expérience
Moteur
=3  p—
L ]|
— —
| i |
—  p—
C B
| —]
{ J
 — L) 4
/
eau

3- 1 : Schéma de principe d’une expérience de Joule.

La fig. 3-1 indique le principe des expériences réalisées par Joule ini-
tialement et reprises ensuite de multiples fois.

De I'eau contenue dans un récipient peut &tre brassée par la rotation
d’un arbre a palettes; des palettes fixes empéchent la rotation d’ensemble
de I'eau.

17¢ phase : le moteur tourne et fournit au systéme une énergie mécani-
que W connue; en méme temps, on constate que la température de
’eau passe de T, a T,.

2° phase : le moteur étant a I’arrét, on laisse refroidir le systéme jusqu’a

la température T, initiale; il céde alors i I’extérieur la quantité de
chaleur :

= —Mc(T, —T,)
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(M masse de I’eau; ¢ chaleur spécifique par une unité de masse expri-
mée en joule kg~! K™1). Le systéme a alors décrit une transformation
cyclique puisque I’état initial et I’état final sont identiques. Aprés mesure
du travail fourni au systéme et de la chaleur cédée par le systéme on
constate que : - '

W+Q=0 | (3-4)

Le fait de généraliser le principe de ce résultat pour toute transforma-
tion cyclique, consacre, a 1’échelle macroscopique, 1’équivalence de la
chaleur avec les autres formes de I’énergie. C’est pourquoi le premier
principe porte aussi le nom de principe d’équivalence.

b) Transformations non cycliques : énergie interne.

Considérons une transformation cyclique qui est décrite en deux étapes :

3> ~N
- » @
-~ A
/
a_,~ »
S T -
b

3- 2 : Transformation cyclique.

Une premiére étape ameéne le systéme d’un état (1) & un état (2) avec
les échanges de travail et de chaleur W,, et Q,,.

La seconde étape raméne le systéme de (2) en (1), mais on admet qu’il
y a deux chemins possibles (2) —% (1) et (2) -2 (1) avec les échanges
de travail et de chaleur respectifs W,, Q, et W,, Q,. Dans les deux
cas, ’application de la relation 3-4, donne :

w12+wa+Q12+Qa=0
W12+W5+Q12+Qb=0
SOit W,+Qa=wb+Qb

la somme du travail et de la chaleur échangée entre le systéme et le
milieu extérieur ne dépend pas du chemin suivi au cours d’une trans-
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formation, mais seulement de 1’état initial et de 1’état final. Cette somme
peut donc étre considérée comme la variation d’une grandeur U qui
caractérise I’état du sytéme :

AU =W + Q

On retrouve la définition de I’énergie interne et la formulation du pre-
mier principe déja obtenues par le raisonnement microscopique du
paragraphe 3-1-1. Remarquons une fois de plus que la variation d’éner-
gie interne associée & une transformation réelle compliquée peut étre
calculée sur une transformation fictive plus simple (réversible par
exemple) pourvu que I’on conserve le méme état initial et le méme état
final.

Expressions du premier principe propres aux transforma-
tions infinitésimales réversibles d’un systéme a trois coor-
données p, V, T.

La fonction énergie interne étant une fonction d’état s’exprime simple-
plement en fonction des coordonnées thermodynamiques indépendantes
du systéme. Si par exemple, on choisit V et T comme variables indé-
pendantes, pour un systéme décrit par p, V, T, la variation d’énergie
interne pour une transformation infinitésimale s’écrira :

ouU ouU
dU = | — — v 3-5
v (BT)vdT+(3V)1d e

ou les dérivées partielles sont elles-mémes des fonctions du volume et
de la température (en général).

Mais par ailleurs, 'expression 3-3 du premier principe exprime cette
variation d’énergie interne :

dU = oW + 6Q

Si, de plus, la transformation est réversible, on peut exprimer 6W en fonc-
tion des coordonnées thermodynamiques du systéme :

OW = — pdV
et dU = — pdV + 6Q
La premiére relation (2-6) permet d’exprimer la chaleur échangée :
0Q = C,dT + 4dV
soit dU = ({ —p)dV + CdT (3-6)
(on retrouve ici la propriété particuliére de I’énergie interne pour un

gaz parfait : elle ne dépend que de la température puisque nous avons
démontré que ¢ = p).



PREMIER PRINCIPE DE THERMODYNAMIQUE

La comparaison des expressions (3-5) et (3-6) permet d’exprimer la
chaleur spécifique a volume constant comme la dérivée partielle de
I’énergie interne par rapport a la température.

(La encore, on retrouve bien C, = —:iz—R- pour un gaz parfait monoato-
mique a partir de 1-5). :

Le premier principe permet aussi de calculer la différence C, — C, pour
un systéme quelconque. En effet :

U U
v T

entraine, compte tenu de la seconde relation (2-6):

dU dU
8Q = C,dT + hdp = (_) dT+[(——) +p]dv
v T

oT oV
: dV—-(av dT+(aV)d
avec . = -a—T')p —a;' . Ip
d : C dT + hd, C aU) + (BV) dT
onc . AT + hdp = v + (WT Pl ST
4 aU) + ( aV) d
(3‘7 T il o/t J
soit notamment : C, — C, = ( aV) aU) + (3-8)
Cr T =TT, ( v/, P
(Pour un gaz parfait, on retrouve la relation de Rogi;t Mayell'{ C,—C,=R
puisque U ne dépend pas du volume et que (——) = —).
- oT/, p

Conclusion

La connaissance de I’équation d’état et des variations d’une chaleur
spécifique en fonction de la température permet de décrire compléte-
ment un systéme thermodynamique. En effet, la relation (3-7) permet
alors de déterminer U, puis (3-8) détermine l'autre chaleur spécifique
et par conséquent, tous les coefficients calorimeétriques. On peut alors
exprimer tous les échanges de chaleur et de travail.

by
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31|14 Une autre expression du premier principe : la fonction
enthalpie.

Lorsque le probléme étudié s’exprime plus facilement & partir des coor-
données thermodynamiques p et T qu’avec V et T, il peut étre avan-
tageux de remplacer la fonction d’état énergie interne par une autre
JSonction d’état, appelée enthalpie.

Son introduction mathématique, quoiqu’un peu artificielle, se fait sans
difficultés. En effet :

dU = 6W + 4Q
et 0Q = C,dT + hdp
entraine pour une transformation réversible (6W = — pdV)

dU = — pdV + C,dT + hdp

Comme il n’y a que deux variables indépendantes, tous les termes
différentiels ne se justifient pas. Eliminons dV en ajoutant d(pV) aux
deux membres; cette quantité a bien les dimensions d’une énergie :

dU + d(pV) = — pdV + C,dT + hdp + pdV + Vdp
soit : d(U + pV) = C,dT + (h + V)dp

ou,en posant : H = U + pV
(3-9)
dH = C,dT + (h 4+ V)dp

La fonction H est appelée enthalpie du systéme, et sa définition en fait
automatiquement une fonction d’état, dont les variations ne dépendent
que de I’état initial et de I’état final d’une transformation, et susceptible
de jouer le rdole d’une coordonnée thermodynamique. Son existence
est une conséquence directe du premier principe.

Remarque :

La différence mathématique entre énergie interne et enthalpie est essen-
tielle pour les systémes gazeux. Par contre, pour les liquides et les solides,
les variations du terme pV sont beaucoup plus petites que celles de
I’énergie interne et on peut écrire, en premiére approximation :

AU ~ AH

Parallélement 4 I'expression (3-7) de la chaleur spécifique & volume
constant, la relation (3-9) permet d’écrire :

C, = (%’-I‘PI),, (3-10)

Enfin, il est possible de donner un sens physique a I'enthalpie a partir
d’une transformation qui s’effectue a pression constante (cas le plus

fréquent en chimie), la pression extérieure, alors que le volume passe
d’une valeur V, A une valeur V,.
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Le travail échangé entre le systéme et I’extérieur est :
W =—p. (V; V)

Le premier principe nous indique la variation d’énergie interne du
systéme :
AU=U2——U1=W—{-Q

= pexvl —pexvz + Q
SOit Q = (U2 + pexVZ) - (Ul + pexvl)
et donc : Q = AH

La variation d’enthalpie apparait donc comme la chaleur échangée
avec I'extérieur, a pression constante.

Conclusion :

La fonction d’état enthalpie est mieux adaptée que la fonction d’état
énergie interne pour les problémes ol température et pression sont les
deux variables indépendantes choisies.

Remarque : définition microscopique de I’enthalpie.

Pour le gaz parfait monoatomique :

1 3
U = N—z—m <L‘2> = —Z—NkT
LN o ot = gV = LN s
= ——— w“p —_ )
p=—ym< p 7 Nm &
5 | S
d’ou H=—N——m<vz>=—NkT
3 2 2

C’est bien une grandeur directement liée & I'état d’agitation des molé-
cules du systéme et on retrouve ici :

SR
=7

Quelques conséquences du premier principe.

Les propriétés comparées de ['énergie interne et de
I’enthalpie.

On peut résumer dans un tableau les propriétés de I'énergie interne et
de I’enthalpie. En fait, les applications du premier principe se raménent
toujours a I'utilisation de telle ou telle de ces propriétés :
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dU = C,dT

Pour un gaz parfait

W,

dH =

dH =

Encrgie interne Enthalpie
UV, T) H(p, T)
= (5) e (5)
T /y ? T/,
Pour une transformation quelconque
AU =W + Q AH =W, 4+ Q
Pour une transformation cyclique
Al = 0 AH =0
Pour une transformation infinitésimale
dU = 6W + 6Q dH = 6W, + 6Q

Pour une transformation réversible

dU = (—p + £)dV + CodT

(V + hydp + C,dT

C,aT
travail de transvasement

Nous allons simplement examiner ici le cas de deux détentes typiques :

Application du premier principe a la détente des gaz.

la détente brutale de Joule et la détente freinée de Joule Kelvin.

a) Détente de Joule.

gaz

g
?
7

vide initial

e

3- 3 : La détente de Joule.

C’est une expérience imaginée par Joule pour vérifier que I’énergie
interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température.
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Le systéme est constitué par un réservoir séparé en deux par une cloison
escamotable (pratiquement un robinet a, trés grand débit). Initialement,
le gaz se trouve dans un compartiment, 'autre étant complétement
vide. Les parois de I’enceinte sont parfaitement isolantes. La transfor-
mation consiste A laisser le gaz se détendre dans le vide, par retrait
brutal de la cloison. Au cours de cette transformation, il n’y a aucun
échange d’énergie avec ’extérieur :

— Q = 0 car les parois sont isolantes

— W = 0 puisque le gaz se détend dans le vide, contre une pression
nulle. Pas d’échange avec I’extérieur.

Le premier principe indique alors que 1’énergie interne du systéme est
restée constante; plus exactement, AU = 0O entre I’état .initial et 1’état
final.

Pour un gaz parfait cela doit se traduire par une température identique
avant et aprés la détente; pour un gaz réel, la température peut varier
puisque I’énergie interne dépend a la fois du volume et de la température.

b) Détente de Joule-Kelvin.

—_— ? e

0

P,

D =

|
|
|
|
|
|
I
]
A% \%
L - B - : s

3- 4 : La détente de Joule-Kelvin.

Dans cette détente, le gaz occupe initialement un volume V,; sous une
pression p,; cette pression étant maintenue constante par un piston
dans le cylindre de gauche (fig. 3-4), le gaz passe a travers un tampon
poreux ou un capillaire et repousse peu a peu un second piston, dans le
cylindre de droite, sur lequel s’exerce la pression p, < p;. La détente
s’arréte quand tout le gaz a été transféré de gauche a droite et occupe
le volume V,. Les parois sont isolantes. On a : .

Q=0

W-=pV, —p;V,
soit : AU = U, — U, =p,V;, —p,V,
ou : U, + p,V, = Uy +pV,
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L’enthalpie reste ici constante; la conséquence pour un gaz parfait est
que la température ne varie pas puisque H ne dépend que de T. Pour
un gaz réel, la température varie beaucoup plus que pour la détente de
Joule; la. détente de Joule-Kelvin est utilisée pour liquéfier les gaz,
par abaissement de la température.

Quoique aussi lente que 'on veut, la détente de Joule-Kelvin n’est
cependant pas réversible car & aucun moment le syst¢éme n’est a I’équi-

libre : la pression n’est pas définie pour le syst¢éme puisqu’elle prend au-

moins deux valeurs distinctes, p, et p,. Le tampon poreux freine la détente
et les frottements introduits produisent irréversiblement la chute de
pression : le laminage des gaz est une opération irréversible.

Détermination des chaleurs de réactions.

Les réactions chimiques mettent en jeu des quantités de chaleur échan-
gées avec l’extérieur; c’est un dégagement pour les réactions exother-
miques (Q < 0), et c’est une énergie fournie au systéme pour les réactions
endothermiques (Q > 0). Elles sont essentiellement de deux types :

a) 4 volume constant : elles ont lieu alors dans une bombe calorimé-
trique. Les caractéristiques sont :

W =20 donc AU = Qg
AU

et <Cv> = 'A—T

b) & pression constante : elles s’effectuent & la pression atmosphérique
généralement ’

W,=0 donc AH = Qg
. <C>—AH
¢ P2 T AT

Dans les deux cas, le premier principe permet d’affirmer que les chaleurs
de réaction ne dépendent que des états initial et final, sans qu’intervienne
le type de transformation. Cette remarque est & la base de toutes les
expériences de calorimétrie et permet de calculer les chaleurs de réaction
inconnues a partir de quelques autres qui ont été mesurées.

.
Exemple : C + —2—-02 - CO + Q

1
CO+-0; - CO;+Q
C+02 => C02+Q

L’identité des états initial et final permet d’écrire :

_Q=Q1+Qz
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3|2|4 Détermination du rendement d’une machine thermique.

source
chaude Ty
Q>0

Q<O
/ \ Travail

T source W<O
2 o
froide

3- 5 : Schéma d’une machine thermique.

Nous verrons qu’un moteur peut étre schématisé de la maniére suivante :
un fluide, pris dans un état initial (V), prend de I’énergie sous forme de
chaleur Q, a un corps chaud de température T, ; il transforme une partie
de cette chaleur en travail W et céde le reste sous forme de chaleur Q,
a un corps froid de température T,, pour revenir a son état initial (i).
Chaque fois que ce processus se reproduit, le systéme accomplit donc
un cycle, et ’on peut écrire, pour le fluide du moteur :

AU=0->Q +Q+W=0 @3-11)

Pratiquement, on fournit de l’extérieur une énergie Q, au moteur et
il en restitue une égale & W; on peut donc définir le rendement de la
machine par le rapport :

v
Q

(le signe — est introduit pour que le rendement soit exprimé par un
nombre positif, compte-tenu des conventions de signes sur W et Q,)

Compte tenude 3-11 : W = — (Q; + Q,)

Q,
d’oun : =1+ —=— 3-12
o p + Q (3-12)

c’est naturellement un nombre toujours plus petit que 'unité puisque
Q, et Q, sont de signe contraire.
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3|12|5 Généralisation du premier principe.

Nous avons surtout développé les diverses expressions qui découlent
du premier principe pour un systéme constitué par un gaz. Cependant,
toutes les relations ou les variables ne sont pas explicitées se généralisent
d’elles-mémes pour un systéme quelconque; ainsi :

AU =W + Q
ALl =10 pour un cycle
dU = 0W + 6Q

Les autres relations se généralisent également a tout syst¢éme dépendant
de trois variables : X (intensité), Y (extension), et T. On peut alors
définir 'enthalpie :

H=U-—XY

le travail de « transvasement » :

d’ou AH = W + Q pour une transformation quelconque
AH =0 pour un cycle

dH = 0W; 4+ 6Q pour une transformation infini-
tésimale

L’énergie interne est alors la chaleur de transformation & extension
constante et AH la chaleur de transformation a intensité constante.

Si de plus la transformation est réversible :
OW = XdY
et I’on peut définir des coefficients calorimétriques :
0Q = CydT + ad¥Y
0Q = CydT + bdX
0Q = vdY + ndX

Cy et Cyx sont alors respectivement des chaleurs spécifiques molaires
a extension constante et a intensité constante. On obtient alors :

dU = CydT + (a + X)dY
dH = CydT + (b — Y)dX

c _(BU)
v=\37),

OH
Co = —
X (ar)x
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Exemple : le fil sous traction

la variable d’extension est la longueur L du fil,la variable d’intensité
est la force de traction F

donc : H=U—&%.L

on peut définir une chaleur spécifique a traction constante

oH
Cqg= | —
F (aT)’f

et une chaleur spécifique a longueur constante :

dU
G = e
- (aT),,

La généralisation de la relation (3-8) donne la différence entre ces deux
chaleurs spécifiques :

Cyg—Cp = (%)j[(i_g)"r _‘7]

ou, en introduisant le coefficient expérimental de dilatation linéaire :

=10)
Cj-'—-— CL = alL { (a—L)T—J‘ }

Remarque : Le premier principe n’est pas suffisant pour rendre compte
des échanges de chaleur et de travail entre le systéme thermodynamique
¢tudié et I'extérieur. En effet, que ’'on exprime le premier principe a
partir d’un raisonnement sur la conservation de 1’énergie mécanique
propre des molécules du systéme ou que 1’on effectue un bilan a I’échelle
macroscopique, il n’apparait jamais de conditions sur les types d’échanges
possibles dans I’expression méme de ce principe. Il suffit que les échanges
de chaleur ct de travail satisfassent le bilan de 1'énergie interne. Ainsi,
par exemple, le premier principe n’interdit pas, dans sa formulation,
le transfert spontané de chaleur d’un systéme « froid » 4 un systéme
« chaud » et pourtant cela est impossible : les molécules « plus agitées »
transférent spontanément, en moyenne, une partie de leur énergie
mécanique au cours des chocs avec: les molécules moins agitées, pour
augmenter le désordre en moyenne. Cette évolution vers un plus grand
désordre, qui régit le sens des transformations naturelles est contenue
dans le second principe de la thermodynamique qui sera étudié au
chapitre suivant.
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Exercices

3|1 Un récipient A parois rigides et isolantes est partagé en deux compartiments par
une cloison isolante. Un des compartiments contient 2 moles d’air sous 10 atmo-
sphéres et 3 300 K; I’autre compartiment contient 1 mole d’air a la pression atmo-
sphérique et & la température de 500 K. On escamote la cloison. Quelles conclusions
peuvent étre tirées du premier principe? On assimile I'air 4 un gaz parfait.

3|2 Une masse m = 1 kg de gaz obéissant 2 la loi de Joule (énergie interne ne dépen-
dant que de la température), mais pas nécessairement a la loi de Mariotte, se détend
adiabatiquement. La température initiale est de 20 °C et la température finale — 10 °C.
La chaleur spécifique & volume constant, pratiquement indépendante de la tem-
pérature, est C, = 0,63 J.g~!; Calculer le travail produit par la détente.

3|3 Une bombe calorimétrique de volume Vg contient n moles de gaz sous haute
pression. Le gaz peut s’échapper lentement dans I’atmosphére (pression po) 3 tra-
vers un tube capillaire. Le capillaire et la bombe se trouvent dans un récipient rempli
d’eau et dans lequel est immergée une résistance électrique. Pendant que le gaz s’échap-
pe lentement, un courant circule dans la résistance de sorte que le gaz, la bombe,
le capillaire et I’eau restent & la température To de I’atmosphére.

Quelle est la variation d’énergie interne au bout d'un temps ¢, au cours duquel le
maximum possible de gaz s’est échappé.

On appellera Vo le volume molaire du gaz sous la pression atmosphérique, ¢ la dif-
férence de potentiel aux bornes de la résistance et i le courant qui passe dans cette
résistance.

3|4 Une chambre vide & parois isolantes est reliée a I’atmosphére par une valve.
La pression atmosphérique est po. La valve est ouverte et I'air pénétre dans la cham-
bre jusqu'a ce que la pression intérieure soit égale a Ppo.

En considérant I'air comme un gaz parfait diatomique, calculer la température
finale de I'air dans la chambre si la température ambiante est de 15 °C.

3|5 Deux cylindres A et B, isolés thermiquement de ’extérieur, et de méme volume,
sont €quipés tous les deux d’un piston et reliés par une valve.

A I'état initial, le piston A est A I’extrémité du cylindre opposée a la valve et le cylin-
dre A contient un gaz parfait monoatomique a la température T; le piston B est
contre la valve qui est fermée.

Calculer la température finale du gaz aprés chacune des opérations suivantes qui
partent toutes du méme état initial. La capacité thermique des cylindres est négli-
geable.

a) La valve est ouverte en grand et le gaz introduit lentement dans B par retrait du
piston B. Le piston A est maintenu fixe.

b) Le piston B est amené A I'extrémité du cylindre opposé a la valve, puis la valve
est A peine entrouverte et le gaz pénétre lentement dans B, tandis qu’on manceuvre
le piston A afin de maintenir constante la pression en A. Les deux cylindres sont
en contact thermique.

¢) On procéde comme en b), mais les cylindres sont isolés thermiquement 1’'un de
’autre. Calculer la température dans chaque cylindre.

d) Le piston B est placé a ’opposé de la valve qui est ensuite ouverte. Les deux cylin-
dres sont en contact thermique.

e) Le piston B est amené A 'opposé de la valve, qui est ensuite entrouverte. Les
deux cylindres sont isolés thermiquement 'un de I’autre.
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3|6:'Dans une réaction chimique a pression constante, la chaleur de réaction est
égale en valeur absolue 4 la différence d’enthalpie entre les deux membres de la
réaction. Ainsi :

1
Ha oo o+ —2—02 gaz > (H20)4i4c — 283 000 joules/mole & 25 C
Déterminer la chaleur de réaction a 90 °C.

3|7 De la vapeur se détend A travers une tuyére depuis une pression de 13,8 atm
jusqu’a une pression de 0,138 atm. Les enthalpies initiale et finale valent respscti-
vement 2,99 . 108 et 2,22, 10 J. kg™!.

En négligeant la vitesse initiale et les pertes de chaleur, calculer la vitesse de sortie
de la vapeur.

3|8 Lorsqu’un appareil de chauffage fonctionne dans une piéce d’habitation,éléve-
t-il en méme temps I’énergie interne de I’atmosphére de la piéce?

3|9 On rappelle qu’un gaz de Van der Waals obéit & I’équation d’état :

A
(p + W) .(V— B) = RT (pour une mole)

A
ou le terme ey rend compte de ['attraction mutuelle des molécules.

Donner I'expression de ['énergie interne pour une mole de gaz de Van der Waals
monoatomique.

En déduire la valeur des différents coefficients calorimétriques pour un gaz de Van
der Waals. .

Que peut-on dire pour une détente de Joule d'un tel gaz?

3|10 Des mesures faites sur un gaz ont conduit aux résultats suivants :

(30,2 ¢ ()=

ou a est une constante et f(p) une fonction de la pression seulement.

Déterminer la fonction f(p), I'équation d’état et I’expression différentielle de I’éner-
gie interne en fonction des chaleurs spécifiques.

3|11 On considére un systéme formé de trois oscillateurs harmoniques en faible
interaction entre eux. Quel est I’état du systéme au zéro absolu? Exprimer I'énergie
d’agitation thermique et 1'énergie interne du systéme 4 une température quelconque.
En déduire la chaleur spécifique a volume constant.

3|12 Un gaz formé de molécules ayant une distribution de Maxwell des vitesses
a la température T est placé dans un cylindre fermé par un piston mobile de sur-
face S, qui se déplace avec une vitesse u, petite par rapport a la vitesse moyenne
des molécules, de fagon a détendre le gaz adiabatiquement.

Montrer que chaque molécule qui heurte le piston sous une incidence 0 rebondit
en perdant une énergie cinétique égale a 2 muv cos 0. Montrer que le gaz perd cha-
que seconde une énergie

AU = — pSu = — pdV
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3|13 Un récipient A parois isolantes est complétement vide dans 1'état initial. Il
est placé dans I'atmosphére ou la température est To, la pression po. On perce un
petit trou que I'on obstrue dés que la pression intérieure atteint la valeur Po.

Calculer la température finale T et le travail échangé avec I'extérieur.
Si les parois deviennent conductrices, quelle quantité de chaleur traverse les parois?
Application numérique : Volume du récipient : 10 litres. -

po = 1 atmosphére
To = 300 K

3|14 Une boite A parois isolantes est partagée en trois compartiments par des pis-
tons mobiles sans frottement comme I’indique la figure.

1 2

nl T

g A B C

U i

A P’état initial, les trois compartiments sont remplis chacun par une mole de gaz
parfait monoatomique. On a donc, dans chaque compartiment, un volume Vo, sous
une pression po, a la température To. Les pistons 1 et 2 sont également adiabati-
ques.

Une résistance électrique fournit alors une quantité de chaleur Q au gaz du compar-
timent A. Le systéme atteint un nouvel état d’équilibre caractérisé par les pressions
PAs Pps Pc et les températures T,, Ty, T que I'on déterminera.

Application numérique : To = 300 K

po = 1 atmosphére

Q = 1690 joules
Cy =3R/2
y =153

3|15 On considére I’hélium comme un gaz parfait monoatomique. Un cylindre
fermé par un piston contient un volume Vo d’hélium sous la pression po. On détend
le gaz en déplagant le piston de telle sorte que la pression du gaz soit liée & son volume
pendant la détente par la relation :

Vo \ 12
? _p°'(7)

Comment varie 1"énergie interne pendant la détente? Calculer le travail et la cha-
leur échangés avec I'extérieur si le volume initial est doublé.

Application numérique : po = 10° N/m?

Yo=1m?
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LE SECOND PRINCIPE

Dans les premiers chapitres, nous avons simplement établi le premier
principe de la thermodynamique, qui assure que chaleur et travail sont
en fait deux formes différentes de ’énergie. Si I’on fournit 2 un systéme
une certaine quantité d’énergie, sous 'une quelconque de ces deux
formes, I’énergie interne U de ce systéme augmente d’autant :

AU =W + Q

Nous allons montrer que ce bilan énergétique n’est pas suffisant pour
prévoir le sens des réactions ou des transformations qui peuvent se
produire dans un systéme. Il faudra alors introduire un second principe,
déduit d’observations expérimentales et duquel découlera la notion
trés importante d’entropie.

Enoncés du second principe.

Observations expérimentales.

a) Considérons un systéme isolé (fig. 4-1) comportant une cloison
parfaitement conductrice séparant deux milieux a températures T, et T,
(T; < Ty).

41 Systéme isolé

L’expérience montre que ce systéme hors d’équilibre évolue progressive-
ment vers un état d’équilibre final ol les températures des deux milieux
sont les mémes. Dans ce processus, une certaine quantité de chaleur est
passée du milieu le plus chaud au milieu froid. Or I’énergie interne U
du systéme isolé est restée parfaitement constante (aucun échange de
travail ni de chaleur ne s’est produit avec [l’extérieur). La fonction
énergie interne U du systéme isolé est donc incapable de nous renseigner
sur I’évolution du systéme : le premier principe ne serait pas violé si,
contrairement A l’expérience, une certaine quantité de chaleur passait
du milieu froid au milieu chaud.

b) Considérons maintenant un systéme isolé constitué par la Terre et
une pierre a I'altitude 4 au-dessus du sol. Si I’on convient d’adopter
comme zéro de I’énergie potentielle, celle du systéme ou la pierre est 4
Ialtitude zéro, I’énergie du systéme est : U = mgh
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Lachons la pierre; I'énergie potentielle -mgh du systéme se transforme
progressivement en énergie cinétique. Au cours du choc avec le sol,
cette énergie se transforme en la quantité de chaleur Q. Cependant,
au cours de ce processus, I’énergie interne du systéme isolé (Terre + pierre)
est restée constante! Selon le premier principe, rien ne s’oppose donc a
ce que 'on procéde en sens inverse, c’est-a-dire que 1'on construise un
moteur qui absorberait la quantité de chaleur Q, la transformerait
complétement en travail et replacerait la pierre a I'altitude A! Ceci
démontre sur un nouvel exemple qu’il est nécessaire d’introduire un
second principe.

Enoncés non mathématiques du second principe.

L’énoncé du second principe est déduit historiquement des remarques
a) et b) précédentes. Deux énoncés sont couramment utilisés :

a) Enoncé de Clausius.

Cet énoncé est déduit de la remarque a) du paragraphe précédent :
une quantité de chaleur ne peut jamais étre transférée intégralement
(c’est-a-dire sans dépense d’énergie) d’une température basse a une tem-
pérature plus élevée.

En d’autres termes, il est impossible de construire un systéme dont les
seules actions seraient de prélever de la chaleur au milieu a basse tempé-
rature et de la transférer au milieu a température plus élevée, revenant
ainsi a son état initial. En effet, entre le début et la fin du processus,
une certaine quantité de chaleur serait passée intégralement du milieu
froid au milieu chaud.

Si linterdit de Clausius n’existait pas, on pourrait par exemple extraire,
sans dépenser d’énergie, toute 1’énergie calorifique des océans et la trans-
férer a un corps a4 haute température. On pourrait ensuite utiliser cette
€nergie pour porter de ’eau & ébullition et faire fonctionner gratuitement
des turbines a vapeur! En méme temps, nous aurions fabriqué un
réfrigérateur pour lequel aucune dépense d’énergie ne serait nécessaire!

b) Enoncé de Kelvin.

Cet énoncé, déduit de la remarque b) du paragraphe précédent, est le
suivant :

Il est impossible de prélever une quantité de chaleur d’un milieu et de la
transformer intégralement en travail.

Ainsi, on ne peut pas construire un moteur qui pomperait 1’énergie
calorifique du milieu considéré et la transformerait complétement en
travail. S’il n’en était pas ainsi, on pourrait construire des moteurs de
navire qui extrairaient I’énergie calorifique de I'’eau de mer et la trans-
formeraient en énergie mécanique, propre a faire avancer le navire!

Ce mouvement perpétuel imaginaire est appelé mouvement perpétuel
de seconde espéce. On peut donc conclure :

Le mouvement perpétuel de seconde espéce est impossible, car contraire
au second principe de la thermodynamique.
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¢) Les énoncés de Clausius et Kelvin sont équivalents.

On peut montrer assez simplement que les deux énoncés précédents
du second principe sont équivalents.

En particulier, si I'interdit de Clausius n’existait pas (fig. 4-2), on pourrait
extraire d'un milieu & température T, une quantité de chaleur Q, et
la transférer gratuitement (sans dépenser d’énergie) 4 un milieu a tempé-
rature T, > T,.

T, T,

Q, 4

Q2=Q,—W 4 Ql—’Qz

. R T

T,

Impossible Possible Processus global

4- 2 : Equivalence des énoncés de Clausius et Kelvin.

On pourrait ensuite extraire cette quantité de chaleur Q, a la source
chaude T,, transformer partiellement en travail W cette quantité de
chaleur (ce qui est autorisé par le principe de Kelvin), et rejeter au
milieu a température T, la quantité de chaleur excédentaire :

Q2=Ql_w

Mais, dans le processus global, nous avons extrait du milieu (1) et
fourni au milieu (1) la quantité de chaleur Q, donc aucune quantité de
chaleur n’a été globalement échangée avec le milieu T,. Le seul effet du

-processus a donc été d’extraire la quantité de chaleur Q, — Q, du milieu

4)1)3

T, et de la transformer intégralement en travail; on démontre donc

que ce processus global est impossible, donc que I'interdit de Clausius
entraine celui de Kelvin. On pourrait de méme démontrer que l’interdit
de Kelvin entraine celui de Clausius : les énoncés de Kelvin et Clausius
sont donc équivalents.

Enoncé mathématique du second principe.

a) Imaginons un cycle (fig. 4-3) au cours duquel un corps A prendrait
une certaine quantité de chaleur Q a un réservoir a température T, et
la céderait a un réservoir a température T, > T,, revenant ainsi a son
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érat initial. Dans un tel cycle, la quantité de chaleur Q est passée gratuite-
ment de T, a T, > T,, ce qui est contraire & I’énoncé de Clausius; ce
cycle est donc irréalisable.

Remarquons qu’au cours de ce cycle, le corps A a regu Q a T, et cédé
QaT, donc:

Yy —=-"F-——">0 car T,>T, 4-1)

b) Imaginons ensuite qu’un corps A puisse, au cours d’un cycle, absorber
de la chaleur a la seule source a température T et la transformer compléte-
ment en travail. Dans ce cycle, A ne fait que recevoir de la chaleur et

0Q
—_>
T

Ce processus, violant le principe de Kelvin, est irréalisable.

0 (4-2)

Q(Ty)

Q(T))
4-3 Ly > T,

c¢) Les deux types de processus précédents étant impossibles, on admet
comme principe que, dans un cycle réel :

)
Y —Tg ne doit pas étre positif.

Plus précisément, nous pouvons dés maintenant dire que nous
considérerons dans la suite les cycles irréversibles, pour lesquels

oQ
T

<0

et les cycles réversibles pour lesquels :

En d’autres termes, il est impossible de réaliser des cycles pour lesquels
0Q
T

observations du type Kelvin ou Clausius, est en fait un principe qui tire
sa valeur des prédictions qu’il va nous permettre de faire.

la somme ) soit positive. Cet énoncé mathématique, déduit des

Il faut maintenant que nous précisions exactement ce que nous enten-
dons par processus réversible et irréversible.
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Processus réversible et irréversible.
Définition.

On appelle processus réversible une transformation d’un systéme telle

qu’il suffit d’une modification infiniment petite de I'entourage de

ce systeme pour produire la transformation inverse.

Exemple 1. a) Considérons (fig. 4-4) un gaz parfait dans un cylindre,
sous un piston coulissant sans frottement. Supposons que la pression
intérieure p soit trés peu inférieure A la pression extérieure P; le gaz
se comprime alors lentement. Par contre, si la contrepression P est
légérement inférieure & p, le systéme évolue dans le sens contraire et le
gaz se détend lentement.

4- 4

Il suffit donc de faire varier la pression extérieure de la valeur p+ ¢
a la valeur p — & pour inverser le processus, et nous avons affaire a
un processus réversible.

Si le gaz s’est détendu de maniére isotherme et réversible du volume V,
au volume V,, le travail fourni par le systéme au milieu extérieur est :

\4 Va2

2 V2
|w]=f PdV=f (p—e)dV=f pdV
VvV, Vi Vi

si € est infiniment petit. Le gaz étant supposé parfait et isotherme, a
donc absorbé la quantité de chaleur :
Va
Q=|W| = f pdV
v,y

Dans le processus réversible inverse, le milieu extérieur comprimerait
lentement le gaz du volume V, au volume V,. Le travail regu par le
systéme serait donc :

Va2
W = f pdV, et celui-ci délivrerait A I'extérieur la quantité de chaleur

v
Q| = w.
Dans ce cycle réversible de détente puis compression isothermes, le gaz
est donc revenu a son état initial sans que subsiste aucune modification
de son environnement.
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b) Considérons le méme cycle de détente puis compression, mais cette
fois irréversible. Pour cela, supposons le gaz parfait initialement dans
I’état (p,, V,) et détendons-le de maniére isotherme dans un milieu
appliquant au piston la contrepression P = P, = cte < py. Ce proces-
sus est visiblement irréversible car une modification infiniment petite de
la contrepression P, ne suffit pas a inverser le sens du processus. 1
faudrait augmenter considérablement la contrepression P, pour arréter
la détente).

Au cours de la détente isotherme, le gaz a fourni au milieu extérieur
le travail :

del = Po’(Vz — Vy) = P, AV
Le gaz supposé parfait et isotherme a donc regu la quantité de chaleur :
Q= del = P,AV,

de la part du milieu extérieur.

Ramenons le systéme dans son état initial. Il faut donc comprimer le
gaz de fagon isotherme et pour cela, appliquer une contrepression au
moins égale A la pression instantanée du gaz dans le cylindre. Le tra-
vail minimum W, 4 fournir par I’extérieur sera donc celui qui corres-
pond & une compression trés lente (réversible) de V, a vV, :

Va2 V2
dv A% AV
W, = f pdV = nRT f — = P,V, Log-——l—i—
\A Vi v 1

Dans cette compression isotherme, le gaz parfait délivre donc a I’exté-
rieur la quantité de chaleur :

Vv, + AV
Q= Pavs Log (=)
1
Au cours du cycle irréversible complet, le gaz parfait est revenu 3 son
état initial mais le milieu extérieur a :

. . AV AV
fourni le travail W = W, — |W,| = P,V, | Log (1 + ——) —_——
Vi v,

recu A température T la quantité de chaleur :

AV AV
Q=|Q|—Q,=P)V, [:LOg (1 S —\Z) _—Vz-:l

Or nous savons (Kelvin) qu’il est impossible de transformer intégrale-
ment la quantité de chaleur Q fournie a la seule température T en tra-
vail. Le milieu extérieur a donc nécessairement été modifié au cours du
cyle irréversible considéré.

Exemple 2. a) A 0 °C, I’eau peut étre sous forme liquide ou solide,
de sorte que de la glace peut étre en équilibre avec de I'eau a 0 °C.
Dans ces conditions, le fait de retirer une quantité de chaleur Q au
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systéme entraine la solidification d’une partie de I’eau. Réciproquement,
si 'on fournit de la chaleur au systéme, une partie de la glace fond.
Nous avons affaire 2 un processus réversible.

b) Par contre, plongeons un morceau de glace dans de I’eau a 20 °C,
la glace se met a fondre de maniére irréversible; en effet, pour inverser
le processus, il faudra d’abord refroidir I’'ensemble de ’eau de 20 & 0 °C,
donc produire une modification finie du systéme.

Les processus naturels (se produisant spontanément dans la nature)
sont donc en général irréversibles; seules sont réversibles des transfor-
mations infiniment lentes, qui peuvent étre considérées comme une
suite d’états d’équilibre. Par exemple, dans la détente réversible du gaz
parfait, la vitesse de déplacement du piston est si lente que tout se passe
comme si, a tout instant, le gaz était a 1’équilibre.

Cycle de Carnot (réversible).

Puisqu’il est impossible de prélever de la chaleur d’une seule source et
de la transformer complétement en travail, un moteur doit nécessaire-
ment fonctionner entre au moins deux sources de chaleur. Un exemple
idéal est fourni par le cycle de Carnot (fig. 4-5).

Considérons un certain volume de gaz contenu dans un cylindre fermé
par un piston coulissant sans frottement. La pression et le volume du
gaz sont respectivement p, et V, et le point représentatif est A dans
le diagramme (p, V) de Clapeyron. Mettons ce cylindre 4 parois conduc-
trices en contact avec une source a température T, (par exemple en
le plongeant dans un grand réservoir d’eau a température T,), et compri-
mons le gaz de maniére réversible et isotherme jusqu’au volume Vy et
a la pression p,. Dans cette compression, le gaz fournit une certaine
quantité de chaleur |Q,| au réservoir T,, que ’on peut calculer si I’on
connait I’équation d’état du gaz.

Au point B, sortons le cylindre du réservoir, plagons-le dans le vide,
de sorte qu'aucun échange de chaleur ne puisse se produire entre le
gaz et I'extérieur (AQ = 0), et comprimons le gaz de maniére adiabati-
que et réversible; on éléve ainsi la température du gaz de T, a T, (point C).
Du point C au point D le gaz, en contact avec un réservoir a tempéra-
ture T;, subit une détente isotherme et réversible. Pendant cette phase,
le gaz regoit 1a quantité de chaleur Q, de la source T,. Puis, de D & A,
on isole thermiquement le cylindre et, aprés une détente adiabatique et
réversible, le gaz revient a son état initial.

Au cours du cycle ABCDA, le gaz revient 4 son état initial aprés avoir :

— regu la quantité de chaleur Q, A température T,;
— fourni la quantité de chaleur |Q,| a la température T,;

— fourni un certain travail |W|.

L'énergie interne étant la méme au début et 4 la fin du cycle :

AU=Q +Q+W=0Q —|Q|—[W =0
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ADIABATIQUE D — A

4- 5 : Cycle de Carnot.




423

SECOND PRINCIPE

d’aprés le premier principe, donc :
W] = Q — |Q,]

On vérifiera ce résultat dans I’exercice (4-1), en calculant explicitement
le travail échangé entre le gaz et le milieu extérieur dans chacune des
phases du cycle. :

Rendement.

Le cycle de Carnot peut &tre décrit dans le sens précédent, auquel cas
W < 0 et le gaz fournit du travail au milieu extérieur; on a alors cons-
truit un moteur. La quantité de chaleur Q, est fournie i haute tem-
pérature, alors que |Q,|, restituée par le gaz au réservoir a tempéra-
ture T,, est pratiquement perdue (cf. chapitre 3). Le rendement du
cycle est alors défini par :

__ Travail [W| fourni par le gaz

Chaleur Q, fournie au gaz

PR L e R (X
Q Q Q

Le cycle de Carnot peut &tre également décrit dans le sens inverse :
le gaz est comprimé réversiblement, d’abord de maniére adiabatique
(A a D) pour augmenter sa température, puis de maniére isotherme
(DC) a température T,. Durant cette compression, le gaz céde la quan-
tité de chaleur |Q, | au réservoir. La détente adiabatique et réversible CB
abaisse la température du gaz puis au cours de la détente isotherme BA,
le gaz préléve la quantité de chaleur Q, a la source froide. Nous avons
alors construit un réfrigérateur (fig. 4-6).

A

soit
(4-4)

P

6/
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Moteur et réfrigérateur peuvent étre représentés par les schémas sui-
vants (figure 4-7).

T, T,

T,

Il
Q Q
== |W| =Q,— Q] =W = Q)| ~Q,
G @
T | |

Moteur Réfrigérateur

4- 7 : Schémas d’un moteur et d’un réfrigérateur. -

On peut démontrer aisément que, les températures T, et T, étant don-
nées, le cycle de Carnot est celui qui a le rendement maximum. Sup-
posons en effet que nous ayons trouvé un autre cycle A qui ait un ren-
dement supérieur 4 celui de Carnot. Nous pouvons alors utiliser le
travail fourni par ce cycle pour faire fonctionner un réfrigérateur de
Carnot (fig. 4-8), fonctionnant entre les mémes températures T, et T,.

L S

Ql = Qz + W
Moteur bl Réfrigérateur
(cycle A) de Carnot
Q.

e

4- 8
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Le rendement p, du cycle A étant supérieur au rendement p du cycle
de Carnot fonctionnant entre les températures T, et T,, il suffit de
fournir la quantité de chaleur

, W
Ql = oy
Pa

inférieure a la quantité de chaleur Q, = 5 du cycle de Carnot, pour

obtenir le travail W. Ce travail W peut étre utilisé pour faire fonction-

ner le cycle réfrigérateur de Carnot. L’action globale du systéme (mo-

teur + réfrigérateur) est donc :

« d’extraire la quantité de chaleur :
g = Q, — (Q; — W) de la source froide;

« de délivrer la quantité de chaleur :

Q,+W—Q, =¢ #&lasource chaude.

Le systéme ainsi construit transférerait donc gratuitement la quantité
de chaleur g de la source froide T, a la source chaude T,! Un tel méca-
nisme est contraire a ’énoncé de Clausius du second principe; le ren-
dement du moteur A ne peut donc pas étre supérieur au rendement
de Carnot et le rendement de Carnot est maximal, les températures T,
et T, étant données. Il est & remarquer que, dans les raisonnements
qui précédent, la nature du fluide n’intervient pas, de sorte que, quel
que soit le fluide, le rendement de Carnot est le rendement maximal
possible.
Q.|

= ] el 4-5
P 2, (4-5)

Température absolue.

Calculons plus précisément le rendement de Carnot dans le cas ou le
fluide utilisé est constitué par n moles de gaz parfait.

Dans la détente isotherme & température T,, I’énergie interne du gaz
parfait ne varie pas, donc au cours de cette phase :
AU =Q; + W; =0

D A%
d’ol Q=—W, = f pdV = nRT, Log Vﬂ (fig. 4-5)
c c

de méme, dans la compression isotherme AB :

Va
|Qz| = nRT, Log ——
Vs

69
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Or, au cours de la détente adiabatique et réversible du gaz parfait :
T,Vp ' =TV,

et de méme : T,VL ' = T,V

A% \4
Donc —2 -
Vo Vg
On en déduit immédiatement, d’aprés les expressions de Q et |Q,] :
Q] T,
Sl et 4-6
& T “9
et le rendement de Carnot devient :
11— 4-7
p = T, 4-7)

Le rendement du cycle idéal de Carnot ne dépend donc que des tem-
pératures T, et T,, et ne dépend pas, en particulier, de la nature du
fluide utilisé. .

L’équation (4-6) devient alors une définition de la température abso-
lue : le rapport des températures T, et T, de deux réservoirs est égal
au rapport des quantités de chaleur échangées avec ces sources par
un fluide quelconque subissant un cycle de Carnot entre ces deux sources.

Puisque I’équation (4-6) définit seulement le rapport des températures
T, et T, il est nécessaire de se fixer une origine; la plus communément
utilisée est la température T, a laquelle la glace, I’eau liquide et la
vapeur d’eau sont en équilibre (point triple de I’eau). Pour déterminer
la température T d’un réservoir, on imagine alors un cycle de Carnot
fonctionnant entre les températures T et T,; le rapport des quantités
de chaleur échangées avec ces deux réservoirs est alors, si T > T, :

Q T

=

. oY :
T=T, — 4-8
TN i

La mesure de Q et |Q,| donne donc immédiatement T en fonction
de T, : par exemple, si Q = 2 |Q, [, la température T est 2 T,, etc.
Pour fixer complétement 1’unité de température absolue, il faut évidem-
ment se donner un deuxiéme point de repére, par exemple le point
d’ébullition de I’eau sous pression normale, auquel on assigne arbitrai-
rement la température :

T, = T, + 100

L’échelle de température absolue est alors complétement déterminée :
100 degrés Kelvin (100 Kelvin) séparent les températures T, et T,.
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* Remarque 1. . D’aprés I’équation (4-8), le zéro de température (T,)
dans cette échelle est déterminé par la condition : Q = 0; le fluide
subit alors une transformation réversible a la fois isotherme et adia-
batique au contact avec la source T,. Le zéro absolu est donc la tem-
pérature pour laquelle les isothermes réversibles et les adiabatiques
réversibles sont confondues.

Pour obtenir la température T, du point triple de ’eau dans 1’échelle
de Kelvin, faisons fonctionner un cycle de Carnot entre les tempéra-
tures T, et T, = T, + 100. Les équations suivantes relient donc T, et T, :

T, _ Qi
., Q : (4-9)
Tz = Tl + 100

100

T =
T Q) —1

Une mesure expérimentale de Q, et Q, conduirait 2 la valeur suivante
du rapport des chaleurs échangées avec les sources T, et T, :

2 _ 36608

Q]

d’ou T, = 273,16 K (4-10)

Dans I'échelle absolue de Kelvin, la température du point triple de 1’eau
est 273,16 K, celle de son point d’ébullition & pression normale est
373,16 K.

* Remarque 2. Nous avons généralement utilisé, dans les raisonne-
ments précédents, les chaleurs Q, et Q, en valeur absolue. Si le cycle
fonctionne en moteur (T, > T,), Q, est regue par le fluide et |Q,| est
délivrée par le fluide a la source T,. Donc d’aprés notre convention
de signe habituelle (tout ce qui est regu par le fluide est compté posi-
tivement) :

Q = |Q1|
Q=— IQzI
de sorte que I’équation (4-6) peut également s’écrire :
Q , Q
— e e == ) 4-11
T, = T 4-11)

Dans tout cycle de Carnot (réversible, 2 isothermes, 2 adiabatiques),
cette €galité est vérifiée; qu’en est-il pour un cycle réversible quelconque?

/1
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4]2|5S Cycles réversibles quelconques.

°{

Tragons dans le diagramme (p, V) un cycle réversible quelconque (fig. 4-9).

RN

m

isothermes

~ adiabatiques

4- 9 : Cycle réversible quelconque.

Le cycle étant réversible, la pression du gaz est toujours bien définie
et ne différe que trés peu de la pression extérieure. Le travail fourni
par le gaz au milieu extérieur est donc représenté par l’aire de la courbe
représentative du cycle réversible.

Nous allons décomposer ce cycle compliqué en cycles de Carnot élé-
mentaires. Pour cela, tragons un réseau serré d’adiabatiques réversibles
et d’isothermes réversibles dans le diagramme (p, V). Nous pouvons
alors approcher le cycle quelconque par une ligne brisée telle que
ABCDEF, comportant des branches d’adiabatiques et d’isothermes.

Les segments AB et CD étant les isothermes du cycle de Carnot élé-
mentaire ABCD, la relation (4-11) entre les chaleurs Q; et Q, échangées
avec le milieu extérieur s’écrit :

A Q
=t X2 __9
T, T,

De méme, EF et GH sont les isothermes du cycle de Carnot EFGH,
d’ou :
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Donc, pour le cycle réversible complet, les quantités de chaleur échan-
gées avec le milieu extérieur sont donc telles que :

Q_
Z—f—o

Si nous avons tracé un réseau suffisamment serré d’isothermes et d’adia-
batiques pour que chacune des quantités de chaleur soit infiniment
petite, nous pouvons donc écrire, pour un cycle réversible quelconque

Q
ffm —=0 (4-12)

Cette égalité est vérifiée quel que soit le cycle réversible subi par le
fluide.

Nous savions d'ailleurs que, d’aprés I'expression (4-3) du second prin-

Q

. 0 . "
cipe, la sommeZ—T— ne peut pas étre positive. Nous venons donc

simplement de montrer que cette somme est nulle pour un cycle réver-
sible, et strictement négative pour un cycle irréversible.

En résumé, nous avons utilis¢é comme point de départ les énoncés non
mathématiques (de Clausius et de Kelvin) du second principe, fondés
sur des observations expérimentales. Nous en avons déduit I’expression
mathématique :

d
§ ‘ _;2_ =0  (cycle réversible)

)
Y 712 < 0  (cycle irréversible).

Comme dans tous les domaines de la physique, le second principe va
tirer toute sa puissance de son expression mathématique, propre a des
calculs et 4 des prévisions du comportement des systémes physiques.
En particulier, I'équation (4-12) va permettre de définir une nouvelle
grandeur d’état d’un systéme, qu’on appelle l’entropie.

Entropie.

Définition.

Envisageons (fig. 4-10) une transformation réversible (rév 1) faisant
évoluer un systéme du point figuratif A au point B.

Puisque I’équation (4-12) concerne un cycle réversible, revenons du
point B au point A par une autre transformation réversible (rév 2).
Lze principe (4-12) permet alors d’écrire, pour le cycle réversible ainsi
constitué :
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A
P
rév 1
B
5 rév 2
P
4-10 0] \%
f Q A 6Q
r‘cl T uez T
soit encore :
I iy
2T T

Conclusion : Quelle que soit la transformation réversible conduisant du

oF
point A au point B, I'intégrale f —TQ- est la méme. L'intégrale
A

L=

ne dépend donc que de I’état initial et de I’état final du systéme. Cette
intégrale peut donc étre considérée comme la variation de A 3 B d’une
grandeur d’état S que nous appellerons entropie du systéme :

B 36
A a T

{

(4-14)

Si I'évolution du systéme a lieu entre deux points infiniment voisins
A et B, on obtient I’expression différentielle de 1’entropie :

6Q 3
S 4-15

Comme nous allons le montrer plus précisément dans la Remarque 2
(p. 104), ’indice rév dans I’expression de dQ,., est absolument essentiel.
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Remarque 1. Nous savons que dQ,« n’est pas une différentielle totale
B
exacte, En d’autres termes, | 0Qev ne dépend pas uniquement de ’état

A
initial A et de I’état final B du systéme, mais de la transformation elle-
méme qu’a subie le fluide entre les points A et B. Par contre,

éQrév

ds =
T

B
est une différentielle totale exacte puisque dS ne dépend que des états
A
A et B. Le facteur —,;.—, appliqué a la forme différentielle dQ¢&v (non dif-
férentielle totale exacte), la transforme en dS, différentielle totale exacte.

On dit que iT est un facteur intégrant de la forme différentielle 6Q:ev.

Remarque 2. Considérons une transformatxon irréversible AB du sys- .
téme (fig. 4-11).

PA '

(0} \%
4-11 : Cycle irréversible.

Revenant de B & A par une transformation réversible, nous constituons
un cycle irréversible, puisqu’une portion du cycle est irréversible. D’aprés
le second principe, nous pouvons donc écrire :

0
_g. <0
cycle T
Oou encore :
B 29_ — ° é.g <0
b i"A T r‘AV T
0
d’od : 2" -9- < Sy — S, (4-16)
lrr
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Dans une transformation irréversible, la modification d’entropie est
donc supérieure a la somme :

B 0Q
ln'A T

Dans une transformation irréversible infinitésimale, cette inégalité devient
d’ailleurs :

0Qi
ds > —?T'— 4-17)

ol 8Q,,, est la quantité de chaleur échangée entre le systéme et le milieu
extérieur au cours de la transformation. On peut également écrire que
lors d’une telle transformation :

J
ds — -Sr— +o (4-18)

La grandeur o, appelée source d’entropie, caractérise l'irréversibilité de
la transformation : o, nulle pour une transformation réversible et
strictement positive pour une transformation irréversible, joue un role
fondamental dans I’étude de la thermodynamique des processus irré-
versibles.

Calcul des variations d’entropie d’un systéme.

D’aprés la définition (4.14) de l'entropie il suffira, pour déterminer la
variation d’entropie d’un systéme entre deux états A et B, d’imaginer
une transformation réversible menant de A a B. '

Exemple 1. Un solide de capacité calorifique C et de température T,
(état A), est plongé brutalement dans un lac de température Ty < T;.
Quelle est la variation d’entropie du solide entre ces états A et B?

Une transformation réversible faisant passer de A & B consiste
A mettre en contact le solide successivement avec des réservoirs de
températures T progressivement décroissantes de T, & T,. Chacun des
réservoirs absorbe une certaine quantité de chaleur Q a température T,
de maniére réversible puisque solide et réservoir ont alors la méme
température. La variation infinitésimale d’entropie au cours de cette
transformation réversible est donc :

Q¢ . dT
dS = —— = C — Q¢ dT < 0
T T Q )
La variation totale d’entropie du solide est donc :
To T, ) ( AT )
AS,=CLog—=—CLog|—)=—CLog (1l 4+ —
S, og T, og ( T, og|l+ T,
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Par contre, la variation d’entropie du lac, qui regoit la quantité de
chaleur AQ = C (T, — T,) a la température T, est :

AS, =C——M =C —
! T, T

La variation d’entropie du systéme total (lac + solide), appelée éga-
lement variation d’entropie d’Univers, est donc :
AT
)] (4-19)
To

AT

0
quantité strictement positive.

Exemple 2. Entropie d’un gaz parfait.

Au cours d’une transformation. infinitésimale et réversible d’une mole
de gaz parfait, I’énergie interne varie de :

dU = 6Q + 0W = 6Q — pdV

d’od 6Q = dU + pdV = CydT + pdV

dv
ou encore 0Q = CydT + RT v

La variation d’entropie au cours de cette transformation réversible est
donc :

6Q dT dv
0S=—=C,— + R—
T VT i \%
Lors d’une transformation finie, de 1’état 0 a I’état 1, I’entropie varie
donc de :

AS =S, —S, = Cy Lo Tl+R1.o Vi
=9 — O = Ly gT 8V

0 0

Si I’en convient de repérer 1’état du gaz par rapport 4 un état standard
(To, Vo), d’entropie Sy, ’entropie du gaz dans I’état (T,, V,) sera donc :

S, =Cy Log L + R Log Yy + So | (une mole) (4-20)
To Vo

Diagramme entropique.

Au cours d’une transformation infinitésimale et réversible, la quantité
de chaleur échangée avec le milieu extérieur est :

aQrév = TdS

d’aprés la définition de I’entropie.
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La quantité de chaleur totale échangée lors d’une transformation réver-
sible AB est donc :

B
Bty = f Tds

A

Cette intégrale peut s’interpréter comme I’aire sous-tendue par la
courbe T (S) représentant la transformation dans un diagramme (T, S)
(fig. 4-12).

» B B

Q rév.

O B S (@) SA SB S

4-12 : Diagramme entropique.

Dans ce diagramme entropique sont visualisées immédiatement toutes
les quantités de chaleur échangées. Le rendement d’un cycle est ainsi
trés facile a calculer : les aires sous-tendues par les courbes AB et BA
sont respectivement égales aux quantités de chaleur Q, regue et |Q,|
cédée par le systéme. Le travail

IWI =Q, — lel

fourni par le systéme est donc représenté par I’aire hachurée et le ren-
dement du cycle moteur est le rapport de cette aire & la plus grande
des aires sous-tendues. A titre d’exemple, on tracera dans I’exercice 6
le diagramme entropique pour un cycle de Carnot et on déterminera
le rendement.

Accroissement d’entropie d’un systéme isolé.

Lorsqu’un systéme est le siége de transformations irréversibles, la varia-

tion AS d’entropie est supérieure & ). ESTQ— (équation 4-16). Si, de plus, le
systéme est isolé thermiquement du milieu extérieur, aucun échange de

chaleur ne peut avoir lieu et :
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Les transformations irréversibles d’un systdme isolé se produisent donc
de telle maniére que son entropie augmente. Nous obtenons donc ainsi
une méthode générale pour sélectionner, parmi les transformations qui
seraient énergétiquement possibles, celles qui se produiront effective-

" ment.

Exemple 1. Considérons le systéme isolé constitué par deux chambres
d’un cylindre A parows parfaitement isolantes, séparées par une cloison
conductrice (fig. 4-13). Ces chambres contiennent un fluide aux tempé-
ratures T, et T, > T,.

T,> T,

o7
fo)
llg

Tl |

T,

systéeme 1 systeme 2

4-13 : Echanges de chaleur.

Dans quel sens vont se produire les échanges de chaleur? Supposons
qu'une quantité de chaleur 8Q passe du systéme 2 au systéme 1 et
déterminons le signe de 6Q. Dans ce processus, la variation d’entropie
des systémes 1 et 2 est :

é 0
dsl = _Q ; d82 = e— 3
T, T,
La variation d’entropie du systéme isolé total est donc :
1 1
dS =0Q|— — -—) 4-22
Q- —= “22)

La variation d’entropie dS devant é&tre strictement positive, dQ doit
Etre également positive puisque T, > T,. Le second principe prévoit
donc que la chaleur va s’écouler de la phase & haute température vers
la phase A basse température! Ce processus irréversible va se pour-
suivre jusqu’au moment ol les températures des deux phases seront
¢quilibrées. Dans cet état, I’entropie du systdéme isolé sera maximale.

Exemple 2. Nous savons qu’on ne peut faire passer gratuitement une
quantité de chaleur Q, d’un corps & température T, A une température T,
plus élevée. Le principe d’accroissement d’entropie va nous permettre
de calculer le travail minimum que I’on doit fournir pour effectuer
cette opération.

Considérons pour cela un réfrigérateur (fig. 4-14) destiné a refroidir
un corps de température initiale T,.

/9
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Réservoir T,

Q+W

O k=

Au cours d’un cycle du réfrigérateur, la température du corps diminue
de T, & T;. Dans le systéme isolé constitué par le réservoir T, le fluide
réfrigérant et le corps a refroidir, I’entropie ne peut que croitre ou a la
rigueur rester constante si les processus sont réversibles :

AS >0

4-14 : Réfrigérateur.

Calculons donc la variation d’entropie d’Univers au cours d’un cycle :
 le corps a refroidir perd la quantité de chaleur Q, et son entropie
diminue :

Ascorps = S; - SZ <0

« le fluide a effectué un cycle complet donc son entropie dans I’état
final est la mé&me que dans I’état initial :
AStiyige = 0

« le réservoir a regu la quantité de chaleur Q, + W a la’ température T,
puisque le réservoir est trés grand. Son entropie a donc augmenté de :

w
Asrélervoir = gii——
T,
La variation d’entropie d’Univers au cours d’un cycle est donc :
, W
AS =iy — S bl o

1
d'on WaT, (5—5)—Q
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Le travail minimum que le moteur du réfrigérateur doit fournir au
cours d’un cycle correspondra a un cycle réversible (AS = 0) :

Woia = Ty (S, — 53) — Q; (4-23)

L’ingénieur peut ainsi prévoir la puissance du moteur qu’il devra accou-
pler a son réfrigérateur.

Interprétation statistique du second principe.

Le second principe est étroitement relié 4 la notion de désordre. Par
exemple, considérons le systéme isolé de la figure 4-13, contenant dans
le compartiment de gauche un gaz 1 & la température T, et un gaz 2
a méme température T, dans le compartiment de droite. Le systéme est
ainsi ordonné en un certain sens puisque nous avons classé et séparé
les molécules du type 1 et 2. Enlevons la paroi séparant les deux gaz.
Ceux-ci vont se mélanger et si nous observons ultérieurement le systéme,
nous trouvons des molécules des deux espéces dans tout élément de
volume du systéme. Dans cet état, les molécules ne sont plus classées
et le désordre est plus grand que dans I’état initial. Corrélativement,
I'entropie du systéme isolé a augmenté puisqu’il s’y est produit un phé-
nomeéne irréversible, la diffusion des deux gaz I’'un dans I’autre. Donc
I’augmentation d’entropie d’un systéme isolé est reliée d une tendance
naturelle du systéme a augmenter son désordre.

L’objet de ce paragraphe est de préciser cette corrélation.

Configurations microscopiques.

a) Considérons une boite comportant N sites sur lesquels on peut placer
des billes sphériques identiques, sans attraction ni répulsion mutuelle;

% de ces billes sont rouges et % sont blanches. Numérotons de 1 & N

les sites disponibles pour les billes & I'intérieur de la boite (fig. 4-15).

|
I
|
!
I
I
|
I
L

4-15 ‘12 34 5 6 7
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On appellera configuration microscopique du systéme une configuration
dans laquelle la couleur de la bille occupant chacun des N sites est
parfaitement déterminée. Par exemple, dans la configuration micros-
copique :

15 2% 3x 45 5p 65 7p 8g ... Ng

nous trouvons une bille blanche en 1, une rouge en 2 et 3, une blan-
cheen4567, etc... Agitons la boite pendant un certain temps, et obser-
vons le systeme aprés ce mélange; nous obtenons une autre configura-
tion microscopique. Cependant une bille donnée a une égale probabilité
de se trouver en 1'un quelconque des N sites de la boite, si on I’a agitée
pendant une durée suffisante. Toutes les conﬁguratzons microscopiques
du systéme sont donc également probables.

Combien existe-t-il de telles configurations microscopiques?

Pour effectuer ce dénombrement, sortons toutes les billes de la boite
et comptons le nombre de maniéres de les placer sur les N sites. La
premiére bille peut étre placée sur I'un quelconque des N sites, donc
N possibilités, la deuxiéme bille peut &tre placée sur I'un des (N — 1)
sites restants, etc. Le nombre total de configurations microscopiques
est donc :

N(IN—I)(N—2)..(N—N+ 1) = N! (factorielle N)

(4-24)

Dans I’ensemble de ces configurations, nombreuses sont les configura-
ttons microscopiques identiques, puisque rien ne différencie 2 billes
blanches ou 2 billes rouges. Par exemple, dans une configuration micro-

scopique donnée, représentons les sites occupés par les billes blanches
et rouges :

|134579..N|2681011..N—1|

BLANCHES ROUGES

Nous obtenons encore la méme configuration microscopique en permu-

tant les billes blanches qui se trouvent sur les sites 1 et 3, ou sur les

sites 1 et 4, etc. Les configurations suivantes sont donc identiques.

© |134579..N|2681011..N—1|
|314579..N|2681011.. N—1|
|431579..N|2681011..N—1|

etc.

Toutes les configurations microscopiques déduites de la configuration @
par permutation de billes blanches entre elles, ou de billes rouges entre
elles, sont donc identiques.

Or le nombre de permutations de ; billes blanches entre elles est

(I;) ! (annexe IV). De plus, pour chacune de ces configurations de billes
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blanches, on a également (I;) ! configurations équivalentes de billes

rouges, ce qu’on peut représenter par le schéma suivant :

# 2681011 ... N—1
Configuration de blanches - 6 2 8 10 11 ... N—1
8621011 ... N—1

R ~— —

N N
( —2-) ! configurations identiques (—2-) ! configurations identiques

Dans I'ensemble des N ! configurations microscopiques que nous
avons déterminées (4-24), chacune d’elles se retrouve donc (% ) ! I—:— ) !
fois. Le nombre de configurations microscopiques différentes du systéme

de % billes rouges et —I;—I billes blanches est donc :

Q= N (4-25)

(z)(3):

De la méme fagon, si nous avions B billes blanches et R = (N—B)
billes rouges a placer sur les N sites de la boite, le nombre de configu-
rations microscopiques différentes serait :

N!

P = B!(N—B)! (+-26)

En effet, chacune des N ! configurations microscopiques se retrouve a
B ! (N — B) ! exemplaires par permutation des B billes blanches et des
(N — B) billes rouges.

b) Supposons maintenant que toutes les billes peuvent étre blanches ou
rouges; les billes peuvent étre par exemple en matiére plastique blanche
et translucide et contenir une lampe rouge s’allumant et s’éteignant de
maniére aléatoire. Quel est le nombre de configurations microscopiques
différentes que I’on peut alors dénombrer?

A un instant donné, toutes les billes peuvent apparaitre rouges, ce qui
correspond A une seule configuration microscopique; la situation od

une bille est blanche et les autres rouges correspond a =N

configurations microscopiques différentes
Donc

N!
1T(N—1)!
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B=0 R=N 1 configuration
B =1 R=N-—1 Ll nfi i i
= =N — m configurations différentes
B N R N A figurations différent
- = (N | N) | configurations différentes
7)1 (3)"
B=N R= | configuration

Dans le cas ou les billes peuvent changer d’aspect, le nombre de confi-
gurations microscopiques différentes est donc :

N !
=73 N!
p=0o B! (N —B)!

(4-27)

NN—1) NEN—DHN—2

it @ =1+N
sl + N+ = 31

+ ...=0 4+ 1IN

ou encore Q2 =2 (4-28)

Les billes changeant continuellement d’aspect, et de fagon aléatoire,
la probabilité d’observer, & un instant donné une situation ou la boite
contient B billes blanches et (N — B) billes rouges est évidemment le
rapport du nombre des configurations microscopiques (B, N — B) au
nombre total de configurations possibles :

Qp 1 N!

BT T 2NBI(N—B)! (429)

Une situation ou l'on s’intéresse seulement au nombre de billes de
chaque espéce est appelée configuration macroscopique. Une configuration
macroscopique (B, N — B) peut étre réalisée de

N !

Q. =
7 BI(N—B)!
copiques différentes correspondant a la répartition (B, N — B).

fagons, puisqu’il existe 25 configurations micro-

Remarque 1. La probabilit¢ Py de la configuration macroscopique

(B, N — B) est maximale pour B = %‘ . En effet :
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N N . N
—2-!3—!<B!(N—B)! quel que soit B;é—z—

(Par exemple : 5!5!(=1,44.10%) < 416! (= 1,728.10%

La configuration la plus fréquemment observée sera celle qui correspond
a Py maximum, donc celle ou B = ; Si les billes changent rapide-
ment d’aspect (et de maniére aléatoire), ’ensemble apparaitra presque
toujours a 'observateur comme un mélange (50/50) de billes blanches et
rouges.

Remarque 2. Plus le nombre total N de billes est grand, plus la confi-
guration macroscopique (50/50) est favorisée.

Tragons a cet effet la courbe représentative de la variation du rapport

Py 2 ) B . .
?50/—56 en fonction de la fraction N de billes blanches, pour N = 10
et N = 1000 (fig. 4-16).

. ‘ PB/PSO‘/SO

l—J
N =10
N = 1000
V'
N = 1023
L&
| B
0 0,5 N
4-16
Pour N = 10, on trouve ainsi :
B
—— 0 0,1 0,2 0,3 04 0,5
N
B 0 1 2 3 4 5
N—B 10 9 8 7 6 5
P
2 4.107° 4.10°% 0,179 0,476 0,834 1
P 50/50
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Par contre, dans le cas N = 1 000, le rapport —— est pratiquement

Py
P 50/50
nul pour toutes valeurs de B, sauf au voisinage immédiat de la distribution

50/50. Si les billes blanches et rouges étaient les 6.10%3 molécules consti-

tuant un gaz, la seule configuration macroscopique observable serait
pratiquement la distribution 50/50.

Configuration des moments magnétiques d’un solide.

Considérons un cube d’un solide paramagnétique contenant N ions
paramagnétiques de moment magnétique m = ug. En I’absence de
champ magnethue appliqué au systéme, le moment magnétique m
de chaque ion a une probabilité égale de pointer dans la direction
+ Oz (1), ou — Oz ({). Par suite des interactions entre ces moments,
le moment m de chaque ion bascule sans arrét de 4 vers | et réciproque-
ment, de maniére aléatoire, c’est-a-dire qu’on ne peut prévmr I’époque
du basculement. Nous avons donc ainsi une situation tout a fait analogue
au cas des billes qui pouvaient devenir blanches et rouges de maniére
aléatoire.

Une configuration macroscopique du systéme est celle qui correspond a
nt moments magnétiques 4 et ny = N — n} moments |. Cette confi-
guration est observable par I’expérimentateur car le solide posséde alors
le moment magnétique total :

M=nym—nm=@nt—n,)m (4-30)

Le nombre de configurations microscopiques différentes correspondant
a cette distribution (14, n}), de moment résultant M est alors (4-26)

N!
QM) = (4-31)
np !l (N —nyp)!
avec : N v N y
= — — R 4-32
"= B am * T2 T 2m (4-32)

nt+n,=N

de maniére que : (mh—ny)m = M

Le nombre de configurations microscopiques correspondant & un état
_
macroscopique de moment magnétique M est donc maximal pour

IVI = 0. A I'équilibre, en [’absence de champ magnétique appliqué,
le solide aura donc un moment magnétique nul.

Conclusion : perturbons initialement le systéme en lui appliquant un
champ magnétique dans la direction Oz. Dans cet état, les moments
magnétiques ont une tendance a s’aligner avec le champ et le moment
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—
résultant M n’est pas nul (ny # nt). Supprimons brutalement le champ
magnétique ; le systéme va alors évoluer de maniére que nt et ny
deviennent égaux et le moment macroscopique disparait.

Détente isotherme d’un gaz parfait.

Le cas d’un gaz est plus compliqué que celui des billes ou des moments
magnétiques, car I’état du gaz est défini, non seulement par la position
des molécules, mais également par leur vitesse.

a) Configurations microscopiques.

Envisageons un volume V, de gaz parfait de température T. L’énergie
interne d’un gaz parfait, ne dépendant que de sa température, est alors
parfaitement déterminée. Si M est le nombre de molécules du gaz :

1 3
U=M —i—m D> =M TkT (4-33)

Les vitesses des M molécules sont donc distribuées de maniére que leur
moyenne quadratique soit <v*> ; ceci peut étre réalisé d’un grand nombre
de maniéres, qui sont les configurations microscopiques différentes des
vitesses, correspondant a I’état macroscopique défini par <»*> ou U.
Appelons Q; le nombre de ces configurations microscopiques des
vitesses. Nous nous intéresserons dans la suite & des détentes isothermes
de gaz parfait, de sorte que £2,, restera constant et il ne sera pas nécessaire
de le calculer explicitement.

Il faut également dénombrer, pour une distribution des vitesses donnée,
le nombre 2, de configurations microscopiques des positions des molé-
cules. Pour cela, divisons le volume V, en petites cases de volume a,
ne pouvant contenir qu’une molécule a la fois. Le nombre de fagons

de placer les M molécules du gaz dans les N, = —:1—,3‘— cases disponibles
est :

N, !

M= MTH, =) 34)

Le nombre total de configurations microscopiques du gaz parfait est
donc :

N, !
M ! (N, — M) |

Q, = 2,0, = 2

d’ol, aprés utilisation de la formule de Stirling :

Log(N!) = NLogN—N :

N
Log 2, = MLogﬁl— + M + Log 2,
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Nous avons également utilisé le fait que M est trés petit devant N,
puisque le gaz est trés dilué.

Détendons le gaz de maniére isotherme jusqu’au volume V,. Le nombre
de configurations microscopiques correspondant au nouvel état est :

N
Log 2, = MLog—Mi+ M + Log 2,

D’ou I’on déduit aisément :

Log 2, — Log 2, = M Log N, — M Log N,

Log ()
= O ——
8IN

1

o (%) =)
Oou encore =l B = |—
Ql Nl Vl

Nous avons donc obtenu la dépendance de 2 en fonction du volume V
du gaz parfait, et nous pouvons écrire que le nombre de configurations
microscopiques d’un gaz parfait de volume V et d’énergie interne U est
de la forme :

2(U, V) = CVMf(U) (4-35)

ol C est une constante et f(U) une fonction de I’énergie interne, a
déterminer (exercice 4/12).

b) Relation avec la variation d’entropie.

Au cours de la détente, I’entropie du gaz parfait a varié, conformément
a (4-20),de S, a S, :

AV M
S, —S; = Mk Log V, — Mk Log V, = k Log (72)
1

d’ou S; —S; = k(Log 2, — Log 2,)

Il est donc naturel d’associer A un état macroscopique (U, V) qui peut
etre réalisé de £2 fagons, I'entropie

S = k Log 2 (U, V) (4-36)

» (U, V) est le nombre de configurations microscopiques différentes
réalisant I’état macroscopique défini ici par le volume V et ['énergie
interne U du gaz parfait.

La relation (4-36) est tout A fait générale; nous allons montrer sur un
autre exemple son origine.




89

SECOND PRINCIPE

4|4/4 Mélange isotherme de deux gaz parfaits.
a) Configurations microscopiques.
Considérons M; molécules du gaz 1 occupant le volume V,, et M, molé-
cules du gaz 2, de volume V, (fig. 4-17).
Vs V,+V, Vi+V,
B —
M, M, Gaz 1 Gaz 2
‘Etat initial
Gaz | Gaz 2 Vi +V,
Gazlet2'
Mélange réversible Etat final

4-17 : Mélange isotherme de 2 gaz parfaits.

Le nombre de configurations microscopiques des gaz 1 et 2 est dans
I’état initial :

N, ! A%
Ql = ! QU[ (Nl == _31)
M; I (N; — M) !

4-37
N, ! Vv, (4-37)

u,  (N=-2)
M,!(N,—M,)! P
ou U, et U, sont les énergies des deux volumes de gaz parfaits A la tem-
pérature T. A chacune des {2, configurations du gaz 1, on peut associer

les 2, configurations du gaz 2, de sorte que le nombre total 2, de confi-
gurations microscopiques du systéme est :

2, = 0,92,

2,

it Log 2, = M, Log — + M, Log —=
soi o 0 0
e S M, - M

2
+ M; + M, + Log (2y,2y,)

Dans I'état final & la méme température T, chacun des gaz occupe le
volume V, 4 V, et a conservé la méme énergie; le nombre de configu-
rations microscopiques dans cet état est :
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N, + N N, + N
Log @ = M, Log —- 1~ 22 4 . og Nat N2
M, 2
d'ol + M; + M, + Log ('QU|'QU1)
ou @
Q N, + N N, + N
Log £ = M, Log 1t 2+M2Log—l—+——2-

2, N, N,

Les nombres N; et N, de cases dispon.bles aux molécules du gaz étant
proportionnels aux volumes occupés, on en déduit :

Q0 V, +V - L
Log L =M, Log "2 L M, Log -~ "2 (4.38
og 2, 1 Log V) + M, Log v, (4-38)

b) Relation avec la variation d’entropie du systéme.

Pour calculer la variation d’entropie du systéme évoluant de I’état initial
a I’état final, imaginons une transformation réversible faisant passer de
I’état i a I’état f.

 Procédons a une détente isotherme et réversible du gaz 1 du volume V,
au volume V, + V, (fig. 4-17). D’aprés (4-20), la variation d’entropie
du gaz au cours de cette détente isotherme est :

Vi+V,

1

Asl = Mlk LOg
De méme, lors de la détente isotherme et réversible du gaz 2de V, A
Vi +V,:
vV, +V,

2

ASZ = Mzk Log

* On peut ensuite mélanger les deux gaz de maniére réversible grice
a un mécanisme imaginé par Planck (fig. 4-17).

Le fond des récipients est composé de deux parois A et B : A est imper-
méable aux molécules 2 et laisse passer les molécules 1; B est imper-
méable aux molécules 1 et laisse passer les molécules 2. En faisant
coulisser les deux cylindres I'un sur l'autre, on mélange de maniére
réversible les deux gaz, sans leur fournir ni leur retirer de chaleur.
La variation d’entropie des gaz est donc nulle dans cette opération
et la variation totale d’entropie du systéme entre I’état initial et 1’état
final est donc :

Vi +V,
1

V.4V
+ kM, Log ;:,u (4-39)

2

Sf_ S‘ = AS‘_ + AS2 = le LOg

Comparée a (4-38), cette équation confirme que nous avons fait un choix
correct de la définition de I’entropie en posant :

S =k Log 2 (4-40)
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Accroissement d’entropie d’un systéme isolé.

L’entropie est donc reliée au nombre 2 de configurations microsco-
piques réalisant le méme état macroscopique. Nous sommes maintenant
en mesure d’expliquer pourquoi I’entropie d’un systéme isolé tend vers
un maximum correspondant a I’équilibre.

Considérons par exemple le systéme des moments magnétiques du

—
paragraphe 4|4|2. Placé dans un champ magnétique uniforme B, de
direction Oz, le syst¢tme des moments est caractérisé par les nombres
nt et n, de moments pointant vers + et— Oz. Les moments changent
constamment de direction mais macroscopiquement, les nombres n4
et n| restent sensiblement constants.

Supprimons brutalement le champ magnétique. L’entropie de la confi-
guration (n4, n}), qui initialement était :
N!

Spa=kLogQ,,=kL )
nt O 3¢y 4 Ogm!(N—nJ,)!

a tendance 4 augmenter jusqu’a I’entropie de la configuration d’équilibre,
pour laquelle : '

N
2

S=kL N
SN
\ 2/ X2/

Aprés que ’on ait enlevé brutalement le champ magnétique, on observera
un systéme comportant un nombre égal de moments 4 et |, donc de
moment magnétique résultant nul. Il faut bien comprendre cependant
que ce systéme n’est pas « rigide »; en effet, les différentes configurations
microscopiques du systéme sont équiprobables. Si ’on pouvait observer
trés finement le systéme au cours du temps, on constaterait qu’il explore
toutes les configurations microscopiques possibles, depuis celle qui
correspond & un moment magnétique + Nm A celle qui correspond
au moment magnétique — Nm. Cependant, le nombre de configurations
microscopiques différentes correspondant 4 P’état macroscopique
nt =n | est immensément plus grand que le nombre de configurations
correspondant aux autres états (fig. 4-16).

La corrélation que nous venons d’établir entre nombre de configurations
microscopiques d’un systéme et entropie, essentiellement due &
Boltzmann, est un premier pas vers la physique moderne des systémes
contenant un grand nombre de particules. D’autres exemples sont
étudiés dans les chapitres suivants.

(n¢=n¢=
<
/
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SECOND PRINCIPE

Exercices

i

B

4|1 Calculer, dans chaque phase d’un cycle de Carnot d'une mole de gaz parfait,

a) le travail et la chaleur échangés avec le milieu extérieur;
b) la variation d’entropie.

4|2 Un cycle de Carnot d'un gaz parfait diatomique comporte deux états extrémes
caractérisés par les conditions suivantes (fig. 4-5) :

A : p, = l atmosphére ; T, = 20 °C

C:Ve=11; pc=10 atm ; Tc = 250 °C,
T, et T¢ étant les températures des sources froide et chaude.

a) Déterminer les coordonnées des points B et D du cycle;
b) Calculer les chaleurs Qi et Q: et le travail W par cycle.

4|3 Comparer le cycle réversible suivant au cycle de Carnot fonctionnant entre les
mémes températures limites.

Déterminer en particulier travail A

et rendement, P

A.N. 1 mole gaz parfait diatomique ;

3 P A
= ; _ 1 7

P=2pr i Vi=—Va //
. /7
| T,

T

0 A vV, Vv

4|4 Calculer le rendement des cycles réversibles suivants, fonctionnant a I'aide d'un
fluide qu'on pourra considérer comme un gaz parfait.

p}
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A.N. G.P. diatomique, Ty = 2T, dans le premier cycle,
.Tg = 2T, , V¢ = 2V, dans le deuxi¢me.

4|5 Une société met des actions sur le marché en vue de construire une centrale
thermique absorbant P, = 25 MW a4 la souice chaude (T, = 800 K), rejetant
P; = 5 MW i la source froide (T, = 200 K) et délivrant ainsi la puissance P = 20 MW.

Achéterez-vous des actions de cette société?

4|6 Tracer le diagramme entropique d’un cycle de Carnot. Calculer le rendement.
4|7 Montrer que deux adiabatiques réversibles ne peuvent jamais se couper.

4|8 Calculer la variation d’entropie d’Univers (systéme -+ milieu extérieur) dans les
cas suivants :

a) 1 kg d’eau a 273 K est mis en contact avec un grand réservoir de température
473 K.

b) 1 kg d’eau & 273 K est mis en contact avec un réservoir a 373 K, puis avec un
réservoir A 473 K.

¢) Conclusion ?
Chaleur spécifique de I'eau : C = 4,18 ) . K-!. g1,

4|9 Calculer le travail maximum que I’on peut faire fournir A un fluide travaillant
entre les sysiémes suivants de sources chaudes et froides :

a) 10 m? d’eau liquide & 100 °C et un lac 4 0 °C.

b) 10 m?® d’eau liquide 3 100 °C et 10 m? d’eau 4 0 °C.

4|10 Une résistance de 50 £, plongeant dans de I’huile & 20 °C, est traversée par un
courant de 2 ampéres pendant 2 secondes.

a) Quelle est la variation d’entropie de la résistance ?

b) Variation d’entropie d’Univers ?

¢) Quelle serait la variation d’entropie d’Univers dans les mémes conditions, mais
la résistance étant isolée thermiquement de I’extérieur, sachant que la capacité calo-
rifique de la résistance est 9 J . K1,

4|11 On considére une mole de gaz parfait monoatomique dans ’état (p1, Vi, Th).
On détend de maniére adiabatique et réversible ce gaz jusqu’au point (pz, V3, T2).

a) A I'aide de la formule (4-35) montrer que la température du gaz diminue nécessai-
rement au cours de la détente;
b) En déduire la forme de la fonction f(U).

—_
4|12 Un sel paramagnétique est soumis a un champ B uniforme 3 T = 1 K. Expri-
mer I’entropie de configuration du systéme des moments magnétiques du sel. On
admettra que :

ny = AemB/kT s n+ = Ae-mB/kT

ou m est le moment magnétique porté par chaque ion paramagnétique.
—_

On fait décroitre le champ B de maniére adiabatique et réversible. Montrer que la
température décroit (on négligera toute autre contribution a 1’entropie du systéme).
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5/1

Dans ce chapitre, nous étudions les conséquences immédiates du second
principe de,la Thermodynamique. Aprés avoir donné une. nouvelle
écriture du premier principe, nous démontrerons des critéres précis
d’évolution des systémes thermodynamiques, ce qui introduira natu-
rellement les notions d’énergie libre et d’enthalpie libre. Ces fonctions
nous permettront d’écrire les relations trés générales de Maxwell et
d’étudier les changements de phase des corps purs.

Nouvelle expression du premier principe.

Envisageons (fig. 5-1), une t'ransfbrmation infinitésimale quelconque
faisant passer le systéme de I'état d’équilibre A i I’état d’équilibre
voisin B.

(a) (b)
5-1

L’énergie interne étant une grandeur d’état, la variation d’énergie interne
entre les points A et B est la méme qu’au cours de la transformation
ACB, que nous pouvons choisir réversible :

dUpp = dU,¢ + dUcg
or :
dU,c = 0Quc — pdV

puisque p reste sensiblement constante entre A et C, et :
0Quc = TdS,c puisque AC est réversible.

De la méme fagon, au cours de la transformation réversible CB :

JQCBF = TdSCB ét 6WCB = 0.
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Finalement :

dU,p = T(dSsc + dScp) — pdV

La variation d’énergie interne entre les points A et B est donc :

dU = TdS — pdV (5-1)

Insistons a nouveau sur le fait que cette équation n’est valable que si
la transformation infinitésimale relie des états d’équilibre. Dans le cas
contraire d’une transformation d’un systéme hors d’équilibre, elle doit
étre remplacée par I’expression habituelle du premier principe :

dU = 6Q + oW

Cette relation (5-1) est extrémement importante car elle exprime la
grandeur d’état U en fonction des grandeurs d’état S et V :

U=UGS,V) (5-2)

Ainsi, pour déterminer la variation d’énergie interne au -cours d’une
transformation irréversible entre deux états d’équilibre A et B non
infiniment voisins, il suffit d’imaginer une transformation réversible
A — B le long de laquelle on pourra calculer les variations d’entropie :

B B
AU=UB—UA=f dU = (TdS — pdV)
A

A

L’équation (5-1) nous permet de définir les dérivées partxelles de la
fonction U par rapport 4 Set V:

L’expression (5-2) est a rapprocher de (4-36), ou S est exprimée en
fonction du nombre 2 (U, V) de configurations microscopiques réalisant
I’état macroscopique défini par I’énergie interne U et le volume V :

S =k Log2(U,V)

Bien que nous n’ayons pas déterminé explicitement la dépendance
2 (U), I’équation (5-3) nous permet alors d’écrire :

().~

En d’autres termes, si nous dénombrons les différents états microsco-
piques d’énergie U, nous obtenons la fonction £ (U) et nous définissons
ainsi la température absolue T de maniére microscopique.
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Evolution thermodynamique des systémes.

D’aprés I'expression (4-17) du second principe, nous savons qu’au cours
d’une transformation infinitésimale :

- Q
T

I’égalité se produisant pour une transformation réversible.
Envisageons alors un syst¢éme complétement hors d’équilibre.

ds (5-5)

Exemple 1. Si on applique un champ B 4 un solide paramagnétique,
—_—
on obtient rapidement un état d’équilibre du systéme dans le champ B.

Supprimons brutalement le champ B : nous obtenons alors un systéme
hors d’équilibre. Comment va évoluer ce systéme?

Exemple 2. Un récipient contient des billes blanches et rouges empilées
sur des sites numérotés de 1 & N. Les billes blanches ont la propriété
de s’attirer mutuellement (elles sont par exemple aimantées).

Agitons le systéme suffisamment longtemps. Quelles configurations
macroscopiques pouvons-nous observer ?

La réponse A ces questions est donnée immédiatement par le critére
universel d’évolution des systémeés (5-5), appliqué aux circonstances de
I'expérience effectuée.

Systéme isolé.

Si un systéme est isolé du reste de I'Univers, 6Q = 0 et le critére (5-5)
devient simplement :

dS >0 (5-6)

Le systéme évoluera donc de maniére que son entropie augmente et
I'état d’équilibre sera celui qui a I’entropie maximale. Ainsi (cf. 4|4|2),
quand on enléve brutalement le champ magnétique appliqué a un solide
paramagnétique, le systéme évolue vers 1’état d’entropie maximale ou
le nombre de spins 1 est le méme que le nombre de ‘spins |, quelle
que soit la direction de quantification utilisée. D’autres exemples sont
donnés au paragraphe 4|3|4.

Systeme a (T, V) constants. Energie libre F.

Le volume du systéme reste constant, donc aucun travail n’est échangé
avec l'extérieur; dans ces conditions, au cours de toute transformation -
du systéme :

dU = 6Q,



CONSEQUENCES DU SECOND PRINCIPE

ce qui permet d’écrire le critére d’évolution (5-5) :
0Q—TdS <O
sous la forme dU — TdS < 0

Le systéme ayant une température et un volume imposés, évoluera donc
de maniére que :

d(U—TS) <0 (5-7)

Au cours de I’évolution, la grandeur F = U — TS, appelée énergie
libre du systéme diminue. L’état d’équilibre du systéme dans les conditions
(T, V) imposées est donc celui qui correspond a I'état d’énergie libre
minimale. Remarquons que F est bien une grandeur d’état, puisqie
définie en fonctions des grandeurs d’état U et S.

Exemple. Ainsi, supposons que dans I’exemple 2 proposé au début
du paragraphe 5|2, la température et le volume soient maintenus cons-
tants et que les billes blanches s’attirent mutuellement. L’énergie poten-
tielle d’interaction entre deux billes blanches variant comme I’indique
la figure 5-2 en fonction de leur distance, les billes blanches ont tendance
a se rapprocher les unes des autres pour minimiser ’énergie interne du
systéme.

ud

5-2

L’état ou les billes blanches sont complétement coalescées aurait I’énergie
minimale U,; dans cet état, I’entropie du systéme serait trés faible
puisque le nombre de configurations microscopiques réalisant cette
séparation des boules blanches et rouges est trés faible par rapport
au nombre de configurations correspondant & un état désordonné.
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Mais le critére (5-7) nous apprend que le systéme peut avoir avantage A
ne pas minimiser complétement I’énergie U, mais a garder une entropie
de désordre suffisante pour que I'énergie libre soit minimale. Le critére
(5-7) montre donc que I’évolution d’un systéme résulte de la compé-
tition entre deux phénomeénes :

= une tendance du systéme A diminuer son énergie interne en coalesgant
les billes blanches;

* une tendance 4 augmenter I’entropie en désordonnant P’arrangement
des billes blanches et rouges. ‘

L’entropie intervenant par le produit TS dans le critére (5-7), la compé-
tition entre ces deux tendances sera arbitrée par la valeur de la tempé-
rature : a haute température, la contribution de I’entropie a I’énergie
libre F est trés importante, et le systéme évolue vers un état compléte-
ment désordonné (c’est-A-dire d’entropie maximale). Par contre, a
basse température, le systéme évolue vers la configuration d’énergie U
minimale, donc complétement coalescé. On congoit donc qu’il existe
une température critique en-dessous de laquelle la configuration est
ordonnée et au-dessus de laquelle le systéme est désordonné.

Application 1. Dans un cristal d’Aluminium par exemple, on peut
dissoudre des atomes de cuivre. On obtient ainsi une solution solide a
haute température, lorsque le systéme a tendance a disperser ses atomes
de Cu dans la matrice pour augmenter son entropie et ainsi minimiser
son énergie libre. Par contre, 4 basse température, les atomes de Cu ont

tendance a se rassembler. On dit qu’il se produit une précipitation des
atomes de cuivre.

Application 2 : ferromagnétisme. Supposons que les atomes d’un cris-
tal pur (de fer par exemple), ont tendance a aligner leurs moments
magnétiques pour minimiser 1'énergie U du systéme. A haute tempé-
rature, cette tendance est masquée par I’évolution vers un état d’entropie
élevée, donc désordonné. Le cristal est alors dans I’état paramagnétique.
Par contre, a basse température, la contribution de ’entropie est de
plus en plus faible et les moments s’alignent pour minimiser I’énergie
libre du systéme. La température critique séparant ces deux comporte-

ments est appelée rempérature de Curie.

Systéme a (T, p) constantes. Enthalpie libre G.

Considérons un systéme a température et pression constantes et tra-
duisons plus précisément le critére d’évolution (5-5) :
0Q—TdS <0
Au cours de I'évolution du systéme, la variation d’enthalpie est :
dH = d(U + pV) = 6Q — pdV + pdV + Vdp
=90Q + Vap
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L’évolution du systéme se produisant a pression constante, dH = 0Q,
et le critére (5-5) devient : '

d(H—TS) <0 (5-8)

Ce critére définit donc la grandeur d’état G, appelée enthalpie libre du
systéme :

G=H-—TS (5-9)

Le systéme, préalablement mis hors d’équilibre, évoluera de maniére
que son enthalpie libre G diminue; ’état d’équilibre sera atteint lorsque
G sera minimale.

Des raisonnements identiques a ceux du paragraphe 5|2|2 peuvent étre
reproduits ici; 1’état d’équilibre résulte alors d’une compétition entre
une diminution de H et une augmentation de S.

Cependant, I’enthalpie libre G est plus utilisée que I’énergie libre F
car les transformations que subissent les systémes réels se produisent
souvent a pression constante (la pression atmosphérique), et non &
volume constant.

Propriétés des fonctions F et G. Equations de Maxwell.

Aprés avoir étudié quelques propriétés des grandeurs d’états F et G,
nous démontrerons les relations de Maxwell qui établissent un lien
entre des phénoménes différents.

Energie libre F.

La fonction d’état F = U — TS, au cours d'une transformation infini-
tésimale quelconque, subit la variation :

dF = dU — TdS — SdT = (6Q — TdS) + éW — SdT

(5-10)
Si la transformation est réversible,
0Q=TdS ; oW = —pdV,
et :
ldF - —pdV—SdTl (5-11)

L’énergie libre F est donc la grandeur thermodynamique qu’il est bon
de choisir lorsque I’état du systéme est défini par les variables (T, V).
L’expression (5-11) permet d’ailleurs d’identifier les dérivées partielles
de F par rapporta Tet V :

oF OF

(_._) I (___) —_5S (5-12)
ovV /¢ oT /vy

Ces expressions seront plus systématiquement étudiées dans le § 5[3|3.
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5(3|2

a) Transformations isothermes réversibles.

Dans une transformation isotherme et réversible, le travail échangé
avec I'extérieur est précisément :

de sorte que, d’aprés (5-11), la variation d’énergie libre du systéme est
¢égale au travail échangé :

dF = 6W (5-13)

Le travail maximum que I’on pourra extraire du systéme a température
constante est donc égal a son énergie libre F, et non a son énergie interne
uU!

b) Transformations isothermes irréversibles.

Dans une transformation isotherme et irréversible, 'expression (5-10)
devient :

dF = (6Q — TdS) + 6W
d’ou, d’apres le second principe (Q — TdS < 0) :
dF < 6W (5-14)

« Si le fluide considéré fonctionne en moteur, 6W est négatif :

oW = — |6W] :

dF = — |dF|,
et (5-14) devient :

|[0W| < |dF]

Le travail fourni par le fluide au cours de la transformation irréversible
est donc inférieur 4 ce qu'il serait dans le cas d’une transformation
réversible. Les processus dissipatifs conduisant a irréversibilité entrai-
nent une diminution de rendement du systéme.

« De méme, si le fluide fonctionne en réfrigérateur, W = + |[oW|,
dF = + |dF| et (5-14) sécrit :

|6W| > |dF|

Le travail que doit fournir le moteur du réfrigérateur au fluide est donc
supérieur a ce qu'il serait si la transformation était réversible; le rende-
ment est encore inférieur au rendement idéal de Carnot.

Enthalpie libre G.

D’apres la définition :
G =H — TS,
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nous obtenons, au cours d’une transformation infinitésimale :
dG = dH — TdS — SdT (5-15)

Si le milieu extérieur se manifeste par I’existence d’une pression p a
'intérieur du systéme, I’enthalpie est simplement :

H=1U 4 pV,
de sorte que (5-15) devient, lors d’une transformation réversible :

dG = (6Q — TdS) — pdV + pdV + Vdp — SdT

soit dG = Vdp — SdT (5-16)

De cette expression, on peut déduire immédiatement :

(aG) _v - (aG "
op 'r_ , aT)P—

L’enthalpie libre est donc la fonction a choisir lorsque I'on caractérise
’état du systéme par les variables (T, p).

En particulier, nous utiliserons la fonction G quand nous étudierons les
changements de phase des corps purs, tels que la fusion et la sublimation
d’un solide, ou la vaporisation d’un liquide. En effet, ces transformations
se produisant a température et pression constantes, et pouvant étre
considérées comme réversibles si la température et la pression du milieu
ambiant sont infiniment voisines de celles du corps considéré, I’enthalpie
libre du systéme reste constante pendant toute la transformation.

Dans le cas de la fusion, les proportions de solide et de liquide variant
au cours de I’évolution du systéme, il en résulte qu’a la température T
et a la pression p de la fusion, les enthalpies libres par mole g, (T, p)
et g5 (T, p) du liquide et du solide doivent étre égales :

g (T, p) = gs (T, p) (5-17

Généralisation. Jusqu’a présent, nous avons considéré que les échanges
de travail avec I’extérieur se produisaient par I'intermédiaire de la pres-
sion p. Plus généralement, les échanges avec l'extérieur peuvent étre
de nature magnétique, élastique, etc. Ainsi, si le systéme étudié est un
fil magnétique plongf dans un milieu ambiant de pression p, ou I'induc-

tion magnétique est B, et que la force de traction sur le fil est F,I’enthalpie
du systéme est définie par (3]2|5) :

H=U+pV—F¢—B.M (5-18)

-_> ' .
si V, £, M sont le volume, la longueur et le moment magnétique total

—_—
du fil. Lors d’une petite variation de ces variables extensives (V, 4, M),
le travail échangé avec le milieu extérieur est :

SW = — pdV + Fdf + B.dM
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Le critére d’évolution (5-5) :
0Q — TdS < 0  devient alors :
dU — W —TdS <0
ou encore :
- —
dU — TdS + pdV — Fdf — B.dM < 0 (5-19)

—_
Si les variables intensives (T, p, &, B) sont maintenues constantes au
cours de la transformation, nous obtenons :

-

d(U + pV —TS — F£—B.M) < 0

ce qui définit I’enthalpie libre généralisée :

G=U+4pV—TS—F¢—B.M (5-20)

Le systéme préalablement mis hors d’équilibre évoluera donc de maniére
que G diminue; I’état d’équilibre compatible avec les contraintes (T, p,

—_
F, B) imposées au systéme par le milieu extérieur sera atteint lorsque
G sera minimale.

Equations de Maxwell.

Dans les paragraphes précédents, nous avons donc défini cinq grandeurs
d’état :

 I’énergie interne U et I’entropie S; :
 lenthalpie H = U + pV; (5-21)
 I’énergie libre F = U — TS;

« l'enthalpie libre G = H — TS = F + pV.

Lors de transformations infinitésimales entre deux états d’équilibre,
les variations de ces grandeurs sont :

dU = — pdV + TdS (5-22)
dH = Vdp + TdS (5-23)
dF = — pdV — SdT (5-24)
" dG = Vdp — SdT (5-25)

Les deux premiéres équations sont commodes a utiliser lorsque les
transformations réversibles envisagées sont adiabatiques; dans ce cas,
S = cte et dS = 0. Les deux derniéres sont utilisées dans le cas de
transformations isothermes.

Nous allons maintenant exprimer que, puisque U, H, F, G sont des
grandeurs d’état, les formes différentielles ci-dessus sont des différen-
tielles totales exactes. Par exemple nous déduisons de (5-22) :
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(aU) B _ (au- T
Y2 .as)v_
a(aU) _aZU_aZU* 0 (aU)
s \av /s, 3sav avas \av \as/y/s
(La dérivée seconde croisée ne dépend pas de I'ordre des dérivations).
Nous pouvons donc déduire de I'équation (5-22) I'égalité :

(~3%), = (&) =
s/, \av /s (>-
que nous pouvons écrire sous forme de petites variations :
(5), = (&) &
AS )y \AV /s 27

Or, au cours d’'une transformation réversible :

TAS = AQ, d'ou:

Le membre de droite exprime que, lors d’une transformation adiaba-
tique et réversible du systéeme (S = cte), une variation AV du volume
entraine une variation AT de la température. Le membre de gauche
exprime que si I’on fournit, & volume constant, la quantité de chaleur
AQ au systéme, il en résulte 'accroissement de pression Ap. Cet accrois-
sement de pression Ap est relié au AT obtenu dans la transformation

. . A .
adiabatique précédente. Une mesure de (A’\I/:) entraine donc la
. p s
connaissance de (-»-~) ;
AQ/y
Des équations analogues a (5-26) peuvent étre déduites des expressions
de dU, dH, dF, dG :

s (), - (35T, -G, o

3s v aQ !y \av
mee (3)- (5, 76D, o
ree () -5 G5, e
e (3]~ 1, o

103




104

5(3/4

CONSEQUENCES DU SECOND PRINCIPE

Ces équations s’interprétent exactement de la méme fagon que celle
que nous avons déduite de (5-29). Par exemple, d’aprés (5-31), si un
accroissement de température AT d’un corps de volume constant s’ac-
compagne de ’accroissement de pression Ap, il est possible de calculer
la quantité de chaleur AQ a fournir & ce corps pour augmenter de AV
son volume a température constante.

Les relations (5-29) a (5-32) couplent donc entre eux des phénoménes
différents. Leur validité est tout a fait générale et c’est ce qui en fait
leur intérét.

On peut ainsi exprimer de maniére trés simple les coefficients calori-
métriques d’un corps, ce que nous allons étudier dans le paragraphe
suivant,

Coefficients calorimétriques.

Dans une transformation réversible infinitésimale, et si nous choisissons
les variables indépendantes (T, V) :

0Q = TdS = C\dT + tdV

oS oS
5 = | — d — A%
o as (ar)v T+(av)rd

Or, d’aprés I’équation de Maxwell (5-31) :
().~ ()
ov/), \atr/,

d
d'od : 3Q = TdS = CydT + T (-é%) av (5-33)

\4

Le coefficient calorimétrique ¢ est donc obtenu immédiatement, si ’on
connait I’équation d’état f(p, V, T) = 0 du corps considéré.

Si nous avions choisi les variables indépendantes (T, p), nous aurions
obtenu de la méme fagon, pour une transformation réversible :

0Q = TdS = CdT + hdp
oS oS
dS = |—) dT ———) d
( oT )p * ( o/t v
d’ou, d’aprés (5-32) :

: oV
6Q = TdS = C,dT — T (——) dp (5-34)
oT/,
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oV . L . :
Or (—a—T—) exprime la variation de volume sous I'influence d’une varia-
p

oY

tion de température, a pression constante; on définit alors le coefficient
de dilatation thermique 8 :

=5 (57,

L’équation (5-34) devient donc :
6Q = TdS = C,dT — BT Vdp (5-35)

Si le coefficient B est connu en fonction de p, on peut calculer Ia quan-
tité de chaleur a fournir & un corps, de maniére isotherme, pour accroitre
sa pression.

D’autre part, les équations (5-33) et (5-34) permettent le calcul direct
de l’entropie si I’on connait ’équation d’état et les chaleurs spécifi-
ques C, et Cy. Par exemple, pour une mole de gaz parfait diatomique :

5R op R
Cy=— ; pV=RT dou |—) =<
v P ot (ar)v v
t dS CdT+RdV
(4 = —— —ii
V'T v
. T A"
soit S =8, + Cy Log — + R Log —
T, Vo

(To, Vo) étant un état standard d’entropie S,.

Connaissant 1’équation d’état, ainsi que C, et Cy, on peut également
déduire de (5-33) et (5-34) les équations des adiabatiques réversibles.

Dans ce cas en effet, dS = O et :
ICdT+T(a‘D) av =0
v T /v

vV
€. AT —T (_—-) dp =0
14

oT
. dp _ — @Dy Cp
v (3V/aT), Cy

Exemple : pour un gaz parfait :

dp R/V p
v 'Rp TV
dj

et A —y — soit pV? = cte.
P v
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54 Changements de phase d’un corps pur.
Nous avons vu (5/2[3) qu’un systéme a (p, T) constantes évolue toujours
- de maniére que son enthalpie libre devienne minimale; il a alors atteint
son état d’équilibre. Il se peut alors que, dans les conditions (p, T) choi-
sies, il existe plusieurs maniéres de réaliser I’état d’équilibre. Ce phéno-
meéne se rencontre précisément dans le cas des changements de phase
d’un corps pur.
5|4]1  Mécanisme des changements de phase.
P % (1=x) mole
SOlide //
E D Yolume pression P,
P, A
X mole
Liquide A
p B C A Situation au point C
: Liquide +|gaz
Gaz
Py
L
0 vV, Vi v \2 Vo \%

5- 3 : Changements de phase d’un COrps pur.

Considérons (figure 5-3), une mole de gaz de volume V, et de pres-
sion po. Comprimons ce gaz de maniére isotherme et réversible, c’est-
a-dire suffisamment lentement pour qu’on puisse considérer la trans-
formation comme une succession d’états d’équilibre. Pendant la compres-
sion de V, & V|, le systéme diminue de volume mais reste 4 1’état gazeux;
si I'on continue 2 diminuer le volume, on constate que du liquide
apparait : a la température T de la compression, le gaz n’est plus sta-
ble sous une pression supérieure a Py (pression de vapeur saturante). Le
gaz se transforme alors progressivement en liquide pendant toute la
durée du palier de liquéfaction AB, au cours duquel température et
pression restent constantes. Or la variation d’énergie libre du systéme
pendant une petite évolution le long du palier :

dG = Vdp — SdT = 0

puisque p = cte et T = cte. Si nous appelons G, (T, p,) I’enthalpie
libre d’une mole de liquide et G, (F; py) Penthalpie libre d’une mole
de vapeur, I’enthalpie libre du systéme est, dans I'état C (fig. 5-3) :

G = xG, + (1 — x) Gy (5-36)
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G restant constante tout le long du palier, nous obtenons donc un
€équilibre indifférent a la proportion x de liquide; il est donc nécessaire
que dans les conditions (p;, T) de la liquéfaction :

GL(pl’ T) = GV(pls T) (5"37)

Au cours de la liquéfaction (ou condensation) de la vapeur, enthalpies
libres molaires de la vapeur et du liquide sont donc identiques. Le
méme genre de raisonnement pourrait étre appliqué aux autres types
de changements de phase, dont nous rappelons la terminologie dans
la figure (5-4).

Liquéfaction-condensation
Ci
=
Vaporisation

5- 4 : Terminologie des changements de phase.

L’équation (5-37) définit alors dans le plan (p, T) une courbe le long
de laquelle liquide et vapeur sont en équilibre. Les autres équations
du méme type définiraient les courbes de fusion et de sublimation (fig. 5-5)

Par exemple, la courbe de

A fusion, dans le diagramme

(p, T), est le lieu géomé-

trique des points (T, p) tels

que les enthalpies libres

molaires du solide et du
liquide sont identiques.

P
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Au point T, appelé point triple, les enthalpies libres des trois phases
sont égales et ces trois phases (solide, liquide, vapeur) peuvent donc
coexister dans ces conditions, en équilibre indifférent. Les coordonnées
pr,» Tt du point triple 'sont parfaitement définies par les équations :

Gs(p1, Tr) = GL(pr, T1) = Gy (pr, Tr) (5-38)

On met a profit cette parfaite définition pour utiliser le point: triple
de I'eau (p;r = 4,58 mm Hg; T; = 273,16 K) comme origine des tem-
pératures dans I’échelle de Celsius.

Point critique. Surface (p, V, T).

Si nous changeons la température a laquelle nous effectuons la trans-
formation gaz — liquide, nous obtenons une autre courbe représentant
I’évolution du systéme (fig. 5-6).

A Q

Liquide
N
_ LY
l/ Liquide + gaz \ Gaz
2 s
(0] \Y

5- 6 : Définition du point critique C.

Le lieu géométrique des points tels que A et B constitue la courbe de
saturation. On constate qu’en élevant progressivement la température de
travail, il arrive un moment ou la liquéfaction ne se produit plus : la
pression du systéme augmente de maniére continue, sans palier de
condensation. Cette température est appelée température critique et
C(pc, Ve, Tc) est appelé point critique. Une conséquence intéressante
est la suivante : on peut faire passer le systtme de I’état gazeux M a
I’état liquide N de deux maniéres essentiellement différentes :
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— en suivant I'isotherme T, le long de laquelle se produit le phénoméne
de liquéfaction de la vapeur;

— en effectuant la transformation MPQN, au cours de ‘laquelle la
liquéfaction ne se produit pas.

On peut donc passer de maniére continue de la phase gazeuse a la
phase liquide! Ceci s’explique aisément par le fait que liquide et gaz
ne sont pas fondamentalement différents : tous deux sont des struc-
tures désordonnées. Le méme phénoméne ne se produit pas au cours
d’une transformation liquide-solide cristallin car liquide et solide sont
alors fondamentalement différents; le solide cristallin est une structure
ordonnée alors que le liquide est désordonné. Pour que le solide se
transforme en liquide, il faut que ’agitation thermique soit suffisante
pour que I’élongation des vibrations des atomes du solide devienne de
I’ordre de 10 % de la distance interatomique. L’arrangement périodique
du cristal se détruit alors et on obtient un liquide.

Si ’on regroupe toutes les courbes du type de celles qui sont représentées
a la figure 5-6, on obtient une surface d’état dans la représentation
(p, V, T). Pour tracer cette surface, nous avons admis que le systéme
se contracte au cours de la solidification, ce qui est assez général (mais
pas absolu : par exemple, I’eau se dilate en se solidifiant).

v

Pression /
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Chaleur latente.

En un point guelconque du palier de liquéfaction, I’équilibre du sys-
téme est indifférent a4 la proportion x de liquide. Pour augmenter la
proportion de liquide par rapport a celle du gaz, il suffit d’extraire de
la chaleur au systéme. Inversement, on peut diminuer la proportion de
liquide en fournissant de la chaleur au systéme. La quantité totale de

chaleur a fournir ou a extraire pour transformer complétement une.

mole du corps considéré est appelée chaleur latente L :

— chaleur de latente de fusion Ly (ou de solidification);
— chaleur latente de liquéfaction L, (ou de vaporisation);

— chaleur latente de sublimation Lg.

Dans un état intermédiaire d’une liquéfaction, si x est la fraction molaire

de liquide et (1 — x) la fraction molaire de vapeur, ’entropie et le
volume d’une mole du corps considéré sont alors :

S =(0—x)Sy + xS_
(5-39)
V=(10—x)Vy + xV_

ol Sy, Vy; S., V. sont respectivement les entropies et volumes molaires
de la vapeur et du liquide. Pour augmenter x de dx, il faut que le sys-
téme regoive du milieu extérieur la quantité de chaleur :

6Q = TdS = T (S, — Sy)dx < 0

si la liquéfaction x produit suffisamment lentement pour qu’on puisse
la considérer comme réversible; T, S;, Sy restant constantes pendant
toute la liquéfaction, la quantité de chaleur que le systéme doit libé-
rer pour se liquéfier complétement est :

|AQ| = L =T(Sy —Sy) (5-40)

L’existence de cette chaleur latente L est donc due au fait que I'entro-
pie du systéme varie au cours du changement de phase. Or, d’aprés
I’expression différentielle générale de I’enthalpie libre (5-25) :

dG = — SdT + Vdp, il s’ensuit que :

(%)
—\atr/,

L’entropie molaire S du liquide et de la vapeur étant différentes lors-
qu’il existe une chaleur latente de liquéfaction, il s’ensuit que la déri-

vée (—%,Cri) est discontinue a la température du changement de phase
(fig. 5-8).
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L |
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=
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5- 8

De méme, le volume molaire des phases liquide et vapeur sont diffé-
rents. La dérivée

v_(aG)
&/t

est donc également discontinue a la pression de liquéfaction.

Les transformations présentant ces discontinuités, donc une chaleur
latente, sont appelées transitions du premier ordre, par opposition aux
transitions du second ordre pour lesquelles ces dérivées restent conti-
nues.

Formule de Clapeyron.

Comment la pression 4 laquelle se produit le changement de phase
varie-t-elle lorsque ’on fait varier la température?

En d’autres termes, quel est I’accroissement dp, résultant d’un accrois-
sement de température dT? (fig. 5-9).

p+

P + dP
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Nous savons que pour faire évoluer le systéme le long du palier, il
faut que se produise 1’échange de chaleur :

6Q—TdS—T(aS) dT+T(aS) dv
B — o \atr)/, vV /),

Tenant compte de I’équation de Maxwell (5-31) et du fait que la tem-
pérature reste constante le long du palier, nous obtenons :

31’1.
oT

Q=T ( )V’dV (5-41)

La pression de liquéfaction p; dépend de la température T, mais pas
9P
oT
grant (5-41), on obtient :

du volume, donc ) est indépendante du volume et, en inté-
v

dp
— L= T — Yy}

ou encore :

o _ L (5-42)
dT ~ T(Vy — V,)

Une autre démonstration plus directe de cette formule de Clapeyron
consiste a dire que dans les conditions (T, p,) et (T + dT, p, + dp.),
les enthalpies libres molaires des deux phases sont les mémes :

G.=Gy a (T,p)

GL + dGL = GV + de é. (T + dT, pL + dpL)
Il s’ensuit évidemment que :

dG_ = dGy, ou, en explicitant ces différentielles :

VLdpL - SLdT = VVdpL _— SvdT

dp,  S.—Sy L
donc —_— = =

Le méme raisonnement serait évidemment valable dans le cas d’une
transformation liquide-solide. Dans ce cas, les volumes molaires du
- . .. dp .

liquide et du solide sont en général trés voisins, de sorte que AT est trés
important : une petite modification de la température de travail entraine
une grande variation de la pression du palier. En général, le volume
molaire du liquide est supérieur au volume molaire du solide (sauf

pour la glace et quelques autres substances) ;

d 5
i R B est donc positif.,
dT ~ T(V, — V)
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Une augmentation de pression entraine donc une augmentation de la
température de solidification. Par contre, si V_ est plus petit que Vj,
un accroissement de pression diminue la température de solidification.
A température inférieure & 0 °C, il suffit par exemple de comprimer
la glace pour obtenir la fusion, alors que le phénoméne inverse se pro-
duit pour la plupart des autres corps.

Appliquée a la liquéfaction ou a la sublimation, la formule de Clapeyron
peut donner une valeur approximative de la pression de vapeur satu-
rante. En effet, dans ces deux cas, le volume de la phase condensée
(liquide ou solide) est trés faible devant le volume de la vapeur. De
plus, on peut supposer en premicre approximation que L est indépen-
dante de p et T.

La formule de Clapeyron s’écrit alors :
dp L
dT  TVy

Si on applique la loi des gaz parfaits a la vapeur :

pVy = RT et nous obtenons :

dp L L
— = 2dT=a'(———)
p RT RT

d’ou

L
p=poe *T (5-43)

La constante d’intégration p, peut se déduire d’une mesure de p a une
température -donnée. L’expression (5-43) montre que la pression de
vapeur saturante décroit trés vite quand la température diminue.
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Exercices

5|1 Une masse de 1 kg d’eau se trouve a 1’état liquide dans un thermostat 3 — 10 °C,
a la pression atmosphérique. On fait cesser cet état d’équilibre métastable en
ajoutant un germe de glace au systéme.

a) Calculer la variation d’entropie de I’eau;

b) Calculer la variation d’entropie du systéme (thermostat + eau).

Chaleur latente de fusion de la glace : L = 336 J/g.

Chaleur spécifique de I’eau : C 42J/g.K

Chaleur spécifique de la glace : C' =21Jg.K

5|2 Dans un récipient vide de volume V = 10 I, on introduit 18 g d’eau :
a) Déterminer la proportion de liquide et de vapeur :

—a 10°C — a 100 °C — 4200 °C.

b) A quelle température la phase liquide disparait-elle complétement ?

On suppose que la vapeur d’eau obéit a 1’équation d’état :

(p +\%) (V — b) = nRT

{ a=54.10" N.m*
b=3,1.10-m3

avec par mole

On admettra qu’entre 100 et 200 °C, la pression de vapeur saturante de I’eau vérifie
I’équation :
T — 273 )‘

P =i (<5

Pression de vapeur saturante de I’eau a 10 °C : 12,27.10% N/m?2.
5|3 De I'équation (5-33), déduire 1’expression de dU en fonction des variables dT
et dV. En déduire :
a) Que I’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de sa température;
b) Que pour un gaz d’équation d’état :
p(V—b) =RT,

e [|’énergie interne ne dépend que de T;

o les équations des adiabatiques réversibles ont la forme :

p (V— b)Y = cte.
¢) Que I’énergie interne d’un gaz de Van der Waals augmente quand le volume aug-
mente,
5[4 En utilisant les équations (5-33) et (5-34), trouver la relation générale donnant la
différence (Cp — Cy) en fonction de B, k, V, T.

a) Retrouver la relation Cp — Cy = R pour un gaz parfait;
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b) Calculer Cp pour une mole de cuivre a 300 °K.

B = 49,2.10—% K-

K = 0,776.10-1 m?/N
V = 7,06 cm?/mole
Cy = 5,71 calories/mole . K

C, = 5,87 calories/mole . K

¢) Calculer C), pour une mole de mercure 4 0 °C :

f = 181.10-¢ K-

K = 3,88.10-! m?/N

V = 14,72 cm3/mole
Cy = 5,88 calories/mole . K.

5|5 Une mole de gaz de Van der Waals se détend de maniére isotherme et réversible
du volume Vi au volume V.

a) Calculer la quantité de chaleur fournie au gaz dans cette détente en fonction de
T, Vi, Va.

b) Application : 1 mole de COz: ; T=350K ; Vi =01¢ ; Va=10¢;
a=236.10"2N.m! ; b =43.10-% m3.

5|6 Calculer la quantité de chaleur dégagée 4 300 K par la compression isotherme et
réversible d’'une mole de cuivre de 0 & 10 000 atmosphéres.

Calculer le travail regu par le cuivre et la variation d’énergie interne.

T =1300K ; V=17cm3mole ; f = 49.10-¢ K-! ; k = 0,78.10-"! m?/N.

5|7 Calculer I'augmentation de température d’une mole de cuivre comprimée de
maniére adiabatique et réversible de 0 a4 10000 atmosphéres; température initiale
T=300K ; §=49.10-¢ K-! ; V = 7 cm¥mole ; Cp = 24,5 J/mole . K.

5/8 A 300 K, un gaz de volume 1 £ est comprimé de maniére adiabatique et réversible
jusqu’a 999 cm3. Sa température augmente ainsi de 0,2 K.

Quelle serait la variation de pression de ce gaz si, 4 volume constant (V = 1 ¢), on
lui fournissait de maniére réversible une quantité de chaleur égale a 3 joules ?

5/9 Montrer que :

( op ) _ Cp—Cy
aT/y  BVT

Application : Calculer la quantité de chaleur A fournir & une mole de cuivre pour
accroitre réversiblement, 4 volume constant, sa pression de 0 4 1 000 atmosphéres.
B =49.10-K-1 ; Cp, = 23,5 J/mole.K ; To = 300 K ; V= 7cm?mole ;
Cy = 23,9 J/mole.K.

5/10 A 300 K, quand on augmente réversiblement & volume constant (V = I £)
la température d’un fluide de AT = 1 K, il s’ensuit une augmentation de pression de
8,32.10% N/m?. |

Quelle est la quantité de chaleur a fournir réversiblement a ce fluide pour augmenter,
a 300 K, son volume de AV =1 cm? ?
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QUELQUES CONSTANTES UTILES

Vitesse de la lumiére :

Constante de Planck :

Charge élémentaire :

Masse au repos de I’électron :
Masse au repos du proton :
Masse au repos du neutron :
Constante de Boltzmann :
Constante de Rydberg :

Rayon de I'atome d’hydrogéne :

Energie associée A un électron volt :

Longueur d’onde associée & 1 eV :
Permittivité du vide :
Perméabilité du vide :

Constante de gravitation universelle :

Unité de masse atomique :

Equivalent masse énergie :

Longueur d’onde Compton :
pour I’électron :
pour le proton :
pour le neutron :

Magnéton de Bohr :

Moment magnétique de I’électron :
Magnéton nucléaire :

Moment magnétique du proton :

Moment magnétique du neutron :

c = 2,997993.10® m/s

h =66253.107%* )

3 = 1,0544.10734 J s

lel = 1,6021.10"1° C

m, = 9,1083.1073! kg

m, = 1,67243.10"%7 kg

m, = 167474.10"7 kg

ky = 1,3804.10"23 ] K-!
R = 1,096777.10" m~!

g, = 529172.10~' m

levV =1,6021.10"1%)

A, =12398.10%m

€0 = 8,854.10~12 MKSA
Ko = 1,257.107% MKSA

y = 6,670.107*! N.m?/kg?

lum.a.= 1,6598.10"%4 kg

1 kg = 5,6100.10%° MeV
l uma.= 931,141 MeV

2,42626.107'2 m
1,32141.107*5 m
1,31959.107 % m

ps = 0,92731.1072% Am?
pe = 1,001145358 up

gy = 0,505038.10~25 Am?
My = 2,79275 uy

M = 1,91342 py
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5|3 Propriétés des fonctions F et G. Equations de Maxwell

5/3)1
513)2
513]3
5|3]4

Energie libre F.

Enthalpie libre G.
Equations de Maxwell.
Coefficients calorimétriques.

5|4 Changements de phase d’un corps pur

5/4/1
5|42
5/4/3
5144

Mécanisme des changements de phase.
Point critique. Surface (p, V, T).
Chaleur latente.

Formule de Clapeyron.

Exercices 114 A 115
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Solutions des exercices

1{1 a) En désignant par P: et C: les composantes de la quantité de mouvement et
de la vitesse du photon sur la normale a la paroi, la relation 1.1 peut s’écrire (méme
raisonnement que pour un gaz) :

p=2ﬂPsz

b) En tenant compte des seuls photons incidents et en effectuant une moyenne iso-
trope, on peut définir une « pression de radiation » :

l - -
p=-n {P.C>
h -
0) P=—C-'f—><P.c>=;w=E
N 1 N
n=——->p=——E
\Y% 3V
o \% ! U
u F— Jp—
i
comme : °* pV=@p—1NU (relation 1-4)
pour une transformation adiabatique :
4
—r = —
=5
4
PV ? = cte (voir chapitre 2)
1
d) U = aVT* —>pV=?aVT‘
1
donc p= 3 aT4

La pression de radiation ne dépend que de la température, pas du volume du récipient.
Une isotherme est aussi une transformation a pression constante dans ce cas parti-

culier :

comme 1

N,
= — — hy
P=75

Une transformation isotherme (donc isobare) ne peut se faire qu’avec une variation
du nombre de photons
1 Av hv AU
AV = — — AN = —— AN = ——
3 T

Dans la représentation de Clapeyron, les isothermes sont ici des droites horizontales
puisque p = cte.
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12 Ona:
1 2
pV=—3—Nm<v2> =—§—U=NkT

3kT 3RT
-+ < v“> = — =

M
J<v3> = 486 m/s

1|3 Vitesse la plus probable : celle qu’on a le plus de chance de trouver, donc celle
pour laquelle la probabilité S (v)dv est maximale :

d[f(v)] = 0 — vitesse la plus probable

2 mv? ) 2mv . mv
—r xp |———) — ——. —_
v P ( wt) T " P ( 2kT)

2T 1
- vy = —_— on vérifie : — mvy, = kT
m 2

énergie la plus probable

Vitesse moyenne

<> = fo vf (v) dv

( m )sl 2 J~ 8 ( my? )d
= 4 | ——— —_——
27kT o L P\T T @

Vitesse quadratique moyenne :

<ot =f° v? f(v) dv

m 33 p® my?
= 4n ( ) f v exp (— ——-H) dv
2nkT 0 2kT

3kT 3kT
v = —— > J TS = ,\/
o ) 3k 3R
Applications numériques : — = —
m M
R = 8,31 J.K-!.mole!
M =210-3kg
vp = 1980 m/s
T =473 K {v> =12240m/s
V<P = 2420 m/s
T=17713K <v> = 2890 m/s

J—<—J5S = 3 130 m/s
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1/4

A 2
du
|
|
r |
|
|
|
|
|
o il
|
|
|
|
< |
~ |
~ |
> I
RN
a) N = nf()dvdr
= n f(v) dv r?sin 0 dr d0 dyp
dQ dS cos 0
b) dn’ = N’ — avec df? = —————
4n r2
— ) dv sin 0 cos 0 dr dO dp dS
4r
L
vde 2 an
<) n' = f dn'
r=0 =0 =0
n
= TdS dtv f(v) dv
© n n [® nlv>
= = —— d =
7 f,.ods.dr 2 Jo @S —
« 8kT
si oD = J vf(v)dv = —_— (d’aprés 1-3)
) m
et p = nkT
8 P 8
ona <vo \/ 7imkT n amkT
d'ol : v = S

v 2nmkT
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1|5 Le nombre de molécules qui s’échappent est égal au nombre de molécules qui
frapperaient la surface du trou, soit :

q=v.t.S=%<v>.t.S

4q
o {v>.t.8
49kT
et comme : p=nkT—*P=m

g correspond & 24 mg de mercure donc :

24.10-3 8RT
q = .6,02.10 ; v = —p = 169 mis
Tt

201

4% 24107 x 6,02.10% x 1,38.10-%3 x 273
201 x 169 x 30 x 24 x 3.600 x 10-7

et p

Le résultat précédent est obtenu en pascals; il faut multiplier par 760.10-% pour 1'ob-
tenir en mm de Hg :

p = 1,865.10-¢ mm de Hg

1|6 De [l'intérieur, les molécules frappent le petit orifice et sortent. Pendant le temps
ds, il en sort ainsi :

dNy =—:—<v> dt S

De I'extérieur, les molécules frappent également le petit orifice et entrent. Pendant
le méme temps dt, il en entre ainsi :

dNs = "-43<u> drs

S surface du trou

8RT : NP
{v) = Py i 424 m/s, la méme 3 I'extérieur et A I'intérieur
n

n : densité numérique instantanée a I'intérieur
#n, : densité numérique constante a I'extérieur,

Le bilan est donc une variation d N du nombre des molécules dans le récipient, tel
que

1
dN = Vdn = dN3 — dN, = 4—<v> S dt (no — n)

ou V est le volume du récipient : 11,2.10-®* m?

d 1 S
soit : " = — 9.2 dt
no—n 4 \"%
comme p=nkT |, dp = dnkT
po = nokT
d 1 S
z = SE2 dt
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Puissance 4 compenser

h 3 3
AT = £~<—u—>- X xdx{x ( kT — — k'l‘A)
4kT, 2 2

3n AT
. pld {v> =

Application numérique :

8RT,
= —= = 1270 m/s
v \/ = m/s

AT = 0,064 watt par métre

b) Si I'isotherme T = Tc présente un point d’inflexion A tangente horizontale, la
dérivée premiére et la dérivée seconde de la fonction p = f(V) sont nulles pour ce
point

ap RTc 2A
(30, -~ s+ =
oV /T, (Ve —B)* V¢
azp) 2RT, 6A —0
( BV’, Tc (Vc v B)B Vc‘ h
8A
—-+Te=—— ; Vec= 3B
27BR
A
Pe = 77ms
RTc 8
On remarque : = — = 2,67
pcVe 3



10

1|7

SYSTEMES THERMODYNAMIQUES

ou

J‘"a dp 1 <v>SI
pL Po— P 4 v

en désignant par 7 le temps cherché pour que la pression passe de

11
= 25y A g = —
p1 po A p2 lOpo
4V
soit : T == —— Log 10

S<v>

4 x 11,2.10-% x 2,3

10-7 x 424
ou T = 2 430 secondes = 40 minutes 30 secondes
Tg
>
n<yv?>
g
4
n<y>
Jim—
4

Il y a autant de molécules incidentes sur le fil que de molécules « réfléchies », soit :

niv>  plud

4 4KT,

par unité de temps et de surface ou T, est la température ambiante.
énergie moyenne des molécules incidentes :

1 3

—m<v?> = —kT

s v 5 KTa
énergie moyenne des molécules en retour :

3kT
2 'F
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1|9
-2 () 0 k=LA
V \IT /p V\iop i/,
\'
_*ﬂ__ (—Bi‘-)p_ (ap) (av) (Bp)
K F)Y v/ \ar/, T
(%),
En effet : » »
o= (‘a‘f)v‘” i i 2
dV=(-iY—) dT-}-(-E—V— dp
oT /» op T

+ (a7, (o), m+ (5%, (55), @

(5%), =11 (5,

ce qui implique

FR R
ar/y  ~ \av/;\atr/,
ainsi que les relations qui s’en déduisent par permutation circulaire sur les variables
»nY, T
Par ailleurs :
5w
p F) T V 3p; T,
et
( oK ) 1 ( )Y ) ( ) 1 o
aTr /, V3 \aT r  V 3proT,
donc :
( ap ) oK )
), (5t

1|10 Energie cinétique :
1

—mv? = —Puy
2 2

au cours d’un choc par exemple, le corps le plus rapide céde de la quantité de mouve-
ment au plus lent

—> v variable intensive
P variable extensive

Energle de pesanteur : mg (z) z

c’est z qui régle le sens du mouvement : une chute d’eau se fait vers le bas
c’est la masse qui indique 1’énergie transférée

—» g (2) z variable intensive
m variable extensive
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1]11 Si pV + G (V) = I' U, une transformation infinitésimale & volume constant

donne : ( )

e
)
ou E— (——-f—) (ex 1-9)
K

-18]
Nous verrons au chapitre 1II que Cy = (——) est la chaleur spécifique A volume
constant oT

p

\%
- I = P ne contient que des coefficients expérimentaux.
v
1|12 Si on peut écrire :
V =Vo— Ap + BT
on a pour une transformation infinitésimale :
dV = — Adp + BdT

comme, en général, on peut écrire :

ov v
= (—a;“)T"” +( aT)
= —KVdp  + BVdT
cela implique : Vo : volume pourp =0etT =0
A = KV
B = v

Ces conditions sont approximativement réalisées pour un solide dans le domaine des
trés hautes pressions.

} deux constantes

1|13 Pour le gaz proposé, on peut donc écrire :

dv A 1 B
8= (- s+
\" AT + Bp P AT + Bp
ou
(av) AV (av) \% BV
3T /» AT +Bp op/y  p AT +DBp
ou encore .
(_a_P_) _B_r
oT/y Kk T
() =~ =y~
oav/).  kV VATV

La premiére équation différentielle aux dérivées partielles s'intégre immeédiatement :

p=fMT

ol f(V) est uniquement fonction du volume
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At
- | — =T —
oV / dav
et par identification avec la seconde équation :
af P Bp?
dvV VT ATV
- __f(V)_ B [f(V)]?
v AV
ou
df dav
Bft+f  V
A
soit Log fA = — Log V
+ et
4 B
t Sv) e :
e DS i
BV-—1
En reportant dans I'expression de p ci-dessus on obtient I'équation d'état :
AT
P="3v)

certainement moins bonne que celle de Van der Waals car il n'y a pas de terme en

1
——v—'pour tenir compte de la partie attractive des interactions moléculaires.

1|14 Non, car indice de réfraction et température sont deux variables d’intensité.
Il faut en plus, au moins une variable extensive qui dépende de la quantité dz
matiére.

1|15 Pour un fil sous traction :

L

dL = aldT + SE dy (1-11 du cours)

avec
1 BL) . B L ( 8&”)

a= ol & B2 3L,
d’ou I'on tire :

(35), -

ar /5~ ¢

et L = f(5) exp (aT) si a est constant f(7F) n’étant fonction que de

la traction .~

oL ) df T L S (aT)
-> ——— = —— e ——
(a:T- a7 P @D =g =ggexr @
df  dF dF
& TS A g

si E est constant

d'ol i"équation d’état : L = Lo exp (aT + g%)
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116 L'état électrique du systéme est défini par :

— la d.d.p. aux bornes de la pile soit u;

— le courant qui traverse la pile soit i;

— la température T (qui influe au moins sur la résistance interne r);
— éventuellement le volume V qui peut aussi intervenir dans r;

— on peut négliger I'influence de la pression.

L’équation d'état du systéme nous est fournie directement par la loi d’Ohm :
e=r(T,V)i+ u

Le systéme sera en équilibre thermodynamique lorsque u, i et r (T, V) seront parfai-
tement déterminés.

117
a
V—5b (-— — RT
p( ) exp VRT
RT ( a )
—+p = exp (—
P =y =5\ " WRT

Pour les coordonnées thermodynamiques du point critique, les dérivées premiéres
et seconde de p = f(V) s’annulent avec T = Tc¢

(ap) RT ( a )
v/ V=5 P\ VRT,

(), ~v=s==(-v=r)
== X —
avi)r ~ V—5"P\" VRT

{ 2 . 2a - 2a + a? }
V—0b)2 RTV(V —b) RTV? R3T2V4

a 1
RTV? V—b}

ce qui conduit a

Ve = 2b
= pe = ——exp(—2)
a
Te = ——
4Rb
RT,

et

1
= — 2) = 3,71
Pch 2 AR ( )

au lieu de 2,67 pour le gaz de Van der Waals (valeurs expérimentales : 1,10 pour ia
vapeur de mercure; 4,35 pour I’eau).
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Conseils de Lecture du chapitre 11 :

Les Echanges d'Enengde

Dans ce chapitre, nous étudions Les deux formes principales d'échange
d'énengdie entre un systeme et Le milieu exténieun :

» C¢change de thavail
» @change de chaleur

12 est indispensable de bien noter que Lons d'une thansformation faisant
passen Le systéme d'un état 1 a un état 2 , La quantité de chaleur @changée
- comme Le trhavail échangé - dépend du type de trhansfomnmation effectuie. On
notera donc Les variations inginitésimales de ces grandewrs §Q ou SW ; on
se néserve La notation d( ) pour Les variations de grandewrs telles que
Leun variation Lons du passage de L'état initial & L'état ginal ne dépend
pas du Lype de trhansformation effectuée.

Parmi Les exercices proposés, nous consedllons parnticuliernement Les exern-
cices 2/1, 2/2, 2/5, 2/6, 2/10 et 2/12.

4@
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Solution des exercices

2|1 On a démontré en exercice au premier chapitre :

(el =0

ici % ne dépend pas de la pression

oK
ABr = — (__) A
~ b ot /, “PT
soit :
oK
B(500 K — 104 atm)—f (500K — 1 atm) = — (—51—_-
B(500K —1 atm) = 4,24.10-% + 2,28.10-8 x 500
AB~ —286.1071% x 109 = — 2,86.10-8

- f(500 K — 10* atm) >~ 51.10-¢ K-

Travail isotherme réversible :

T=cte ; W=—pdV>0 car dV< 0
dV = — kVdp + BVdT

ici dV = — KVdp puisque dT = 0
OW = KVpdp

La variation relative du volume est ici :

dav
v Kdp - — 0,76.10-3 négligeable

) : M
= wW=xvZ o2 B 4405107 joutes
2 2 p

2|2 a) Détente réversible :

dW = — pdVv p pression du gaz puisque la détente est réver-

sible
RT dv dp
= — W = — RT — = + RT —
PEN v T RIS
car la détente est isotherme
W = RT Log?2 = — 1 2RT
P
b) Détente brutale de p, o pa:
La transformation est irréversible : OW = — pezdV
le mouvement de détente s'effectue a pression constante
Pex = p3
=+ W =—p3(Va— V)

équilibreen1 p1Vy = RT - V, = RT/p:
équilibre en 2 paVy; = RT Vs = RT/ps
P2

d’oul : W=—RT(1—-——)=-—O,7RT
Pr

) (104 — 1) 105
P

17
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c) Détente brutale en deux étapes :

On fait le méme calcul gu’en b).

=-—RT(1—2‘")—RT(1-— pz)

D1 2pa
3 2pz
— —RT (-———) — —09RT
2 p1

Le travail fourni A I’extérieur par le syst¢me dépend de la transformation; il est
maximum pour une transformation réversible et minimum lorsque seuls I’état initial
et I’état final sont des états d’équilibre.

]

2|3 a) Modéle de Bohr :

mv? 1 e?
= — avec v = wr
r 4neo r?
le] 1
- ) = — B ——
2r \/ mrimeo

r=053.10""n ; e=16021.10"** Coulomb
m = 9,1085.10-3! kg
- w~ 4,24.10% rad/s

Période du mouvement :
1 2

T = — = — = 1,52.10-¢ seconde
v w

La constante de temps d’un circuit avec une résistance et un condensateur est 1 = RC
ordre de grandeur : R =100 Q
C=10-% F
— 7 ~ 10-¢ secondes

Pour I’établissement d’un champ magnétique, il faut envisager un circuit résistance-

self :

L
T =— L = 10-3 H
R
R = 100 Q
—>» 1~ 104 secondes
donc T~ 10127 ou 7tv=101%T

Les champs s’établissent vraiment trés lentement devant le temps caractéristique du
mouvement électronique; la modification corrélative de ce mouvement s¢ fait donc
de maniére quasi-statique.

b) Etude du condensateur :

oW = Udg
U=E./(
N

champ électrique
g = S .o —> densité de charge

surface des armatures
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q : charge

et ~—d.d.p = U

e
¢

On en déduit : 8W = E. £.S. do (si le processus est isotherme.)
Ici le champ est normal aux armatures et I'induction ¢galement, donc ;

0 =D = eE + P = &eE
ou P est la polarisation du matériau diélectrique

—> OW =[S (¢E . dE + E . dP)
Le premier terme correspond a I'énergie nécessitée par I'établissement du champ
¢lectrique dans le vide, le second est I'énergie nécessitée par la polarisation du maté-

riau.
P=XeE avee X = ¢ — 1

OW = /S (eoEdE + ZeoEdE) = {Seye,EdE
2

E o]
d'on W = [Se,e 5 = 2.107* joules |
(¢S est le volume de di¢lectrique).

¢) Magnétisation de la matiére (chapitre 7 Electromagnétisme).
La densité d'énergie magnétique est :

1
2

1

- —>
B.H=—B.H
2

Um =

1
—> dum = 7 (BdH + HdB)

ou = o (H 4+ M) si M est l'intensité d'aimantation.

SiM = 4n(T).H — dM = Zn(T).dH dans une transformation isotherme

—» dum = po (HdH + HdM)
« N

énergie a fournir énergie de magnétisation
dans le syst¢éme de la matiére
vide

Si le volume occupé par le systéme est V = S/

— dU = uoV(HdH + HdM)
= dU, + dU.

)

! 4Us = woVHAM
A

variable N variable extensive
d’intensité

Hl
dU, = uoVHdH = d (,‘ov _5.)
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Compte tenu de I'équation d’état :

. CdH
dM (isotherme) = ————
T
> dUs = poV < HH ~d( ve Hz)
LEIER I U T
L'expression du travail total est donc :
2 2
C\ Hy — Hu
W =W + Wz = v(1+-)_—-—_
1 2 = lo = 5
Application numérique :
W, = 181 joules W2 (300K) = 0,481]

W: (1K)=144)
W(300K) = 18,5 ; W (1K)=325J

2|4 Pour que le travail fourni par le systéme soit le plus grand possible, il faut que la
transformation envisagée soit réversible. De plus, on ne veut utiliser aucune autre
source d'énergie. Le processus le plus facilement réalisable est une détente adiabati-
que (en isolant le cylindre contenant le gaz) depuis p1 jusqu’a po; les coordonnées de
’état final sont alors po, Vz, Tz telles que :

§ i 1! , ,
o= _1 (voir cours, gaz parfait)
p;’ pz
=1
—>Ti=T (—{E-) 7—
p1
Pour un gaz diatomique
TR
Cy 2 7
y = e B ——— S = 1,4
Cy 5R 5
2

l 0,286
—> Tz = 600 (76) = 310,6 K

Le travail fourni par le systéme a I’extérieur, pour n moles de gaz est alors :

W =n i (T — Th) (voir cours)
y —
. 10° 8,32 ;
soit W = — X —— X 600 x (0,517 — 1) = — 1,88.105 joules
32 0,4

La température T, étant supérieure a la température ambiante, il reste la possibilité
d'un refroidissement spontané a pression constante, en enlevant les parois isolantes
du cylindre; mais ce processus correspond a un travail regu par le systéme

W' = npo (V| —_— Vo) = nR (Ta ) To)
. , 108 .
soit W' = T x 8,32 x 10,6 = 2,73.103 joules

W’ ne représente que quelques 7, de W.
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2|5 Avant le chauffage, il y a no moles dans le récipient, telles que :
poVo = noRTo

Aprés le chauffage, il reste n moles A la température T sous la méme pression po et
occupant le méme volume Vo

poVo = nRT
) To
Onen déduit : n = no T

La chaleur est fournie sous pression constante, de fagon réversible, si bien que :
daT
6Q = ndeT = m;Ton —'l:

T,
d'oi Q = noToCp Log T—’ = 5621,5 joules
0

2|6 a) Transformation réversible :
L JL

6w=‘de=$(——) ar 4+ F () aF
T /F i a[:_).r

comme la transformation est isotherme dT = 0

JL FL
SW = F, (——) dF="= a7
o0F/ SE
ou S est la section du fil :
E L (aJ)
s \aL/,
. L
A partir de : dL=aLJF+§-E.d$

on trouve que la longueur A température constante s'exprime par :
L = Loexp (——‘7':—)
SE
si on peut considérer le module d’élasticité comme constant. D'ou

Lo F
W = — F (—‘—) dF
sE ~ P {sE

soit W o= —.
SE ( 1 )"' SE
SE NT
N Fa N Fa
wesefon(3)- (5 1) e (Z) (G-
’ {c"p se /" \Sg = SE) SE

Application numérique

Fi=0 W = LSE (7' 1) (T2)+1
= — S iy e m——
. ° SE *SE
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Lo=1m
nd® n.10-¢ n

E==2.10" N.m=?  LoSE — g—.lO’N.m

‘ 2
F:=1000N —» T2 2 jo-s

SE n

on peut donc prendre approximativement :

:Fl \7.2 1 :;_2 2
exp|l—— ) >~ 1 S| S
p(se) i 2 ( )

SE ' 2 \SE
5‘ 3'.. l \F; 2
—> W ~ LoSE (——-—1)(1 __) .M(__ ) ,}
’ { SE tsg) 73 SE) *
I Lo ot 318 joul
2 SE ] » Jjouies

b) Traction brutale :

W=+ F,,.dL avec T =F

W = +5:(L—Lo)=IFaLo{cxp(:é)—l}

Fslo

= 2 fois le travail réversible

C'est de fagon réversible que 1'extérieur a le moins a fournir de travail.

2|7 a) Transformation isotherme réversible :

1
si T =cte, p = 3 aT* est aussi constante

-+ 6W = —pdV—+>W = —p (Vs — Vi) = — pAV

avec Vi volume initial et Vi volume final

Pendant cette transformation, 1'énergie propre du gaz de photons varie de :
U=aT¢(Va— V1) =3p (Vs — V1)

i
puisque p = 3 aT+

L'échange sous forme de chaleur doit donc étre :
Q =4p(Va— Vi) =4p . AV

b) Transformation adiabatique réversible :
U = aVT* = 3pV

Si on passe d'un état p; V1 A un état psVs, I'énergie propre du gaz de photons varie de :
U = 3 (paVs — p1Vh)

Si le gaz subit une transformation adiabatique, la variation de son énergie propre ne
vient que du travail échangé, d’ou :

W,4 = 3 (paVs — p1V)
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c) Rendement du « moteur d photons ».

c M %5
Pyp————~- i I T,

| |

' le ]

: ;* Wai
A | |
"' DB g, wr

! o ! |

: 1 ! : -

VC VB VD VA Vv

Dans la représentation de Clapeyron, les isothermes, qui sont aussi des isobares,
sont des droites paralleles & ’axe des volumes.

Les fléches indiquent le sens des échanges d'énergie au cours des quatre transforma-
tions qui constituent le cycle.

D’aprés les calculs de a) et b), le gaz de photons regoit de I’énergie sous forme de
chaleur au cours de la transformation isotherme a température élevée T, :

Q: =4pa(Vp — Vo) >0
De cette énergie, il tire le travail W tel que :
W =W;s+ Wa + W1 4+ Wiz <0
avec Wa< 0 Wi < 0 Wi>0 Wiz> 0

et rejette une quantité de chaleur non transformée en travail, au cours de I’évolution
isotherme A basse température :

Q=4p (Vg — V)< 0
Par définition, le rendement de la machine sera :

W travail fourni par le moteur

Q:——:

Qs énergie fournie au moteur
Wi =—pa(Vp— Vo
Wa = 3 (;1V, — paVp)
Wi =—p1 (Vg —V,)
Wis = 3 (paVc — p1Vp)

W = —4pi (Vg — V) —4ps (Vp — Vo)
on remarque : W = —(Q1 + Qi)

p1 (VB = VA)

d’ols : e =1+
ps(Vp— Vo

23
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avec prB = pIYC - VB = VC (Ej)

p1
34V . —V ) 1/4
donc g=l—ﬂ(p—’) __9___2=1_(£L)
Pz \ Py Vc—vp pa
aT* T:
pP= —>e=1___
3 3

2|8 Non, car pour une transformation adiabatique réversible, le travail échangé est
(par mole de gaz parfait)

W = (Tr—Ty)

y—1
si Tr=Ti—> W=20 V= Vi d'ou p, = ps

cela signifie qu'il n’y a pas eu de transformation.
Cette conclusion n’est pas obligatoirement vraie pour une transformation irréver-
sible : voir exemple du chapitre suivant avec la détente de Joule.

2|9 Le travail est nul puisque le volume reste constant; la variation d’énergie d’agi-
tation des molécules correspond donc uniquement & un échange désordonné avec
I’extérieur, sous forme de chaleur; c’est le systéme qui regoit de I'énergie, puisque
’agitation moyenne augmente

avant la transformation :

8kTy\1/2

<o == ()
2 3kT
<”’>=<"l>=—";—

1 3 3 am

- m Cnd = 5 KTi = 55 Kod»
aprés la transformation :

<ot =<

1 3

Fm<> = 3 Ky
soit un gain moyen de chaleur par molécule :

3 m 3 m
A R e — 2 B e — 2
9= >3 K2 D) —— — (Kv1D)

3 9
= kL@ —1 =Sk

et pour une mole :
Q . RT
2 1

si Ty = 300 K - Q = 11,22.10? joules
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2|10 Pour une variation infinitésimale du volume et de la température, la quantité
de chaleur mise en jeu s'écrit :

6Q = CudT + ldV (par mole)
Si la transformation est adiabatique :
Q=0 CudT = — ldV

Ona démontl;é dans le cours

t-(c,—c.)(s‘r,),

Par ailleurs, pour un gaz parfait :

. oV
Gy Co =R 40t Cp—Cy m p (‘ai’),
On passe du gaz parfait au gaz de Van der Waals en remplagant p par p + ——a—-,
s V3
donc ici :
& —cx=(o+3) (57)
A GOy B s o
a RT
d’od - ( _) -
? f=r+vw)=v=s
L'équation différentielle de I'adiabatique s’écrit donc :
Cy dT dv
R T V—b

Compte tenu de la constance de C, en fonction de la température, I'intégration est
immédiate :

Ce
TR (V—1b) =cte
a Cy+R
ou encore (p + V.-) V— b)_cT = cte

2|11 Soit To, po la température et la pression au niveau du sol; T et p 4 une altitude A.
S’il y a équilibre adiabatique :

T» Tz To ’—;l-
i -——;: - T = _y_-l P
pe Po?
dr To y—1 -2
ot — — Y.
dp b T 4
po 7

De méme, si V (h) est le volume molaire a I'altitude 4, on peut écrire :
1

y V (h) P Y
PV RS \' ( Po )

[}
dr T —1

d’od b Ak V77N
dp pVo y

= VU
R vy )

Quand 4 varie de dh, la pression varie de dp telle que :
dp = — gp (h) dh ou p (k) est la masse spécifique A 1’altitude A
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donc (h) M d| M dh
. 1) = —— - ——
p v ¢ N

et par conséquent :
dT LY=L oM
R g

La température se trouve donc étre fonction linéaire de l'altitude, dans cette hypo-
thése.
Application numérique :

Yy =14
4 1
M=2 (—5- 14 + 5 16) 10-3 ~ 29.10-3 kg/mole

: X 23 x 9,81 x 29.10-* dh
8,32 1,4 ’ )

= 0,98.10-*dh K

On trouve une variation de 0,98 K pour une dénivellation de 100 m, trés proche de la
valeur expérimentale : le modéle est donc acceptable.

2[12 Premiére phase : la détente adiabatique (pour une mole) :
la pression passe de po + Apo & po

la température diminue de To & To — AT de telle sorte que la relation propre aux
transformations adiabatiques réversibles soit satisfaite :

(To— AT)? T .
= (voir cours)
Ppo? 1 (Po + Apo)?t -y
Po Y
- Ty — AT =T ( ————— )
’ ’ Po + Apg

Deuxiéme phase : on laisse le gaz du récipient se réchauffer jusqu’a la température
ambiante, le volume restant évidlemment constant, la pression augmente de Ap; :

Vo = Vo
To— AT — To
po —> po + Apy
d’ou poVo = nR (To — AT)

Ap, To
Po To — AT

-1+
(po + Ap1) Vo = nRTo
En tenant compte de la valeur de To — AT obtenue par la premiére phase :
Y-1
Apr (1 " Apo)TN 1 +)_'_—_-_—__l Apo
Po Po Y Po

1+

—1
- Apy =y—y—Apo

Des mesures des deux surpressions avant et aprés la manipulation, on peut donc
déduire la valeur de y :

Apo
Po — Apy

C’est I'expérience dite de Clément et Desormes.

10
—— = 1,388
7,2

-y =



27

Conseils de Lectune du chapitre 111 :

Le premien principe de La Thermodynamique

Nous déginissons dans ce chapitre deux fonctions particulierement (mpoi-
Ltantes :

= 1) L'énerngie Anterne, U, d'un systéme : plus que sa valeur efLe-méme,
L est important de pouvoin caleulen sa variation Lonsque Le systeme

considene passe d'un état a un autre.

Comme L£'enengile Anterne est une ponction d'état, cette variation ne
dépend que des états initial et g4inal et non du chemin sulvd duwrant
La trans formation. Cela permet de caleulen des variations d'énengle
Ainterne dans Le cas de processus unévensibles pour Lesquels quantite
de chaleur ou thavail échangés avec L'extérnieun ne sont pas caleula-
bles ; on Amagine alors une transformation rnéversible pour Laquelle
L'etat initial du systeme et son état final sont Les mémes que dans
Le cas d'une tnansformation inévernsible.,

> 7) L'enthadpie, H, d'un systeme : comme L'énergie interne, il &'agit
d'une fonction d'état ; comme elle permet d'exprimen facilement Les
quantités de chaleur échangées Lons d'une transformation révensible

efpectuce & pression constante, ce qui est Le cas dans de nombreuses
expendiences de Laboratoirne, on comprend que cette fonction d'état
s04t Langement utilisée pour Les caleuls de chaleur de néaction,...

Apres £'énonceé du premier principe (§ 3/1/2) nous étudions quelques consé-
quences de ce princdipe, en particulien dans Le cas des détentes de Joule
(appelée egalement détente de Joule-Gay-Lussac) et de Joule-Kelvin (appelée
egakement détente de Joule-Thomson) (§ 3/2/2). Le dernier paraghaphe (§ 3/2/4)
conceqnant Le nendement d'une machine thermique sent d'introduction au cha-
pitre sudivant.

Parmi Les exencices proposés Les exencices 3/11 et 3/12 seront considénés
comme hons-programme. Pour Le prochain reghoupement une attention particuliine
sena pontée a L'exerncdice 3/5.

o _
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Solutions des exercices

3|1 Les parois étant isolantes, la transformation est adiabatique : Q = 0

Il n'y a pas d’échange de travail avec I'extérieur : W =0

Premier principe : AU = Q + W =0
soit : Uy® + Up® = U,
ou U, @ et U,™ sont respectivement les énergies internes du gaz contenu dans le

ler et le 2¢ compartiments dans I’état initial; U, est ’énergie interne du systéme
dans I'état final.

U@ = 2 CyTh@ + 2 Up (2 moles)
Ui = C,T1'® + Up (1 mole)
Us =3CiTs + 3 U

Uo énergie interne molaire au zéro absolu.
—+ 2T 4 Ti® =3 Ta

1
Ts = —3—- 2 Ti® + Tit®) = 366,66 K

Le volume final est égal au volume total initial, soit :

2 RT,;(@ RT,;(a}

Wi Y88 sy Wil o + = 4,66.10-* m?
pl(ﬂl pl(b) .
‘ = 46,6 litres
3 RTs 2 Ti® Tyt A
- pr = = = 1,96 atmosphéres
Va 2 Tyla) T,
—I—;l(a) i ;;m

= 1,96 . 10% pascals

3|2 Si le gaz obéit A la loi de Joule :

AU = mC,. AT (avec C, constante)
Par ailleurs : AU =W + Q=W puisque Q =0
-+ W = mC,. AT = 18 900 joules

b
|1

|

|
l‘l
o

i

|' “W

Etat initial Etat final
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Volume initial total : Vg
Volume final total : nVo

La détente s’cffectue contre la pression extérieure po, donc du travail W est fourni
a I'extérieur tel due :

W = —Po(nVu - VB)

La chaleur fournie au systéme correspond & 1’énergie électrique consommée dans
le circuit pour maintenir la température constante :

Q = eit
d’ou la variation d’énergie interne :

AU = &it — pa(nVo — Vp)

3l4

é
g
U

A la température ambiante To, une mole de gaz occupe un volume Vo sous la pres-
sion po. Pour faire pénétrer cette mole dans le récipient, il faut déplacer le piston
sous la pression po de fagon A faire varier le volume de Vo, donc 'opération met
en jeu le travail :

W = poVo = RTo
L'opération étant adiabatique, ce travail correspond a la variation d’énergie interne :
AU = U;— Ui = RTo

Comme le gaz est parfait : Uy — U¢ = Cu(T7 — To)

—+ RTo = Cu(T; — To)

RTD + CuTO Cp
ou T, =

C, Co

To = yTo
Application numérique : Ty, = 1,4 x 298 = 403 K

3|5 a) La transformation, étant lente, peut étre supposée réversible; elle est de plus
adiabatique :

TiVi7-! = T2 (2 V)’

- Ta=T =T,.2-9% = (0,63 T)

27-1
5 . .
(y = 3 = 1,67 pour un gaz parfait monoatomique)
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b) Le laminage de l'air dans la valve rend la transformation irréversible. Elle est
adiabatique.

B A B
\"
% A
n,P,V,T vide ZE - v
’ % ) T
AT, 2
Etat initial Etat final

Dans le cylindre A, il y a du travail fourni au systéme :
W =p(V—-V,)

cependant que le gaz passe d’une température T, 4 une température T2 (les deux
cylindres sont en contact thermique); d'ou :

AU = nCy(Te —Th) = W = p(V—V,)

et p(V + V,) = nRT: état final
On en tire :
2pV =n {Ta(R + C») —CTh} = nCyTz — nC.Th
) Cv+ 2R _ 7
ou 2 nRT; = n(CpTa — C,/Th) — T = -——-C—~——— [ = —-5— T
n

¢) Méme processus qu’en b) mais les cylindres étant isolés thermiquement 1'un de
I'autre, I'état final est différent.

nATiAVA nNg T2B Vg

P P

On a encore : AU =W =p(V—YV,)
mais AU = n,Cy(T2* — T1) + ngCu(T2® — Th)
avec pVa = n,RT:A

pVp = nyRT:® = pV = nRTh

I

La partie du gaz qui reste dans le cylindre A, subit une transformation adiabatique
A pression constante; donc I'enthalpie H reste constante.

AH, =0 — AT, =0 - T*=T
Par conséquent : AU = nBC..(TaB — T1) = nRT — nARTzA
= RT (n — n,) = ngRTh

R + Cy 5
= Tzu = ————T = yT1 = ?Tl

v
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d) C’est une détente de Joule : Ts = T

€)
B
n = np+ ng ?
. 7 na, V y V
V =V,+ Vg vide ? h A >
P, T, é P,, T, Py, T,B
Etat initial Etat final

On peut imaginer que dans I'état initial, le volume total est la somme d’un volume
V, occupé par*les n, moles qui resteront en A aprés la transformation et d’un volume
Vp occupé par les ng moles qui passeront dans le cylindre B.

Au total, il n'y a ni échange de chaleur, ni échange de travail avec I'extérieur :

Q=0
-+ AU =0
W =0
d'ou nCeTy = n,C,Ts* + ngC,TsP
nTi = n,Ts* + ngTs® )
\%
par ailleurs n\Tp = ngTy = %—— état final (2)
et pY = nRT:
\Y% \' v

ny ng n
PV = ngRT. état initial

Les n, moles qui restent dans le cylindre A ne sont pas laminées dans la valve
et leur détente lente peut &tre considérée comme réversible; elle est de plus adia-

bati :
atique TlvAy_l - T’Avy_x (4)
La résolution du systéme (1), (2), (3), (4) conduit aux valeurs de Ts* et T3, soit :
T T
Ti® we — ; Te® = -
L  dad
27 2—-27
3|6 dH =06Q + Vdp si p=cte - dH = éQ
AH = Q

On peut donc écrire :
1
Enthalpie (Hz2) + Enthalpie (—2- Oa) = Enthalpie (Hz0) + Q

425°C Hi(Hs) + Hi (-;— Os) = Hi (H:0) + Qi
490°C H:(H:) + H: (-;— Oa) = Ha:(Hz20) + Qs

~ Qi—Qi = AH(Hz) + AH (% o,) — AH (H:0)
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En considérant I’oxygéne et I’hydrogéne comme des gaz parfaits diatomiques :

7

AH(HI) =Cp.AT =—2—R.AT
1 1 17

A (——O)=—C.AT=——R.AT

H{7 %) =35 2 2

AH (H,0) correspond a la chaleur fournie a 18 grammes d’eau pour passer de 25
4 90 °C (chaleur spécifique de I’eau : 1 cal.g™' = 4,18J).g™")

- AH(H:0) = 4,18 m. AT

3
soit Qs = G1 + (-2- Cp— 4,18 m) AT
3 x 7 x 8,32 .
ou Qz = 283 000 + (—2—;7— — 4,18 X 18) 65 joules

Qs = 280 949 joules

3|7 L’opération de détente a travers la tuyére équivaut au passage d’un gaz d’un
récipient dans un autre de telle sorte que :

p, Vi = p;3, Va

Dans le premier récipient, le travail s’effectue sous pression constante py et le volume
varie de V1 a 0; le systéme y regoit le travail Wi :

Wi = pV1

Dans le second récipient, le déplacement s’effectue contre la pression constante ps
et le volume varie de 0 & Vs; le systéme y céde le travail Wa :

W3 = — paVs

En méme temps, le gaz acquiert une énergie cinétique :

1 (m : masse
Ec = — my? .
2 v . vitesse)

L’énergie interne du gaz varie donc de :

1
Us — Ui = p1V1 — paVs — 7 my?

1
ou -E- mv? = (Ui + p1V1) — (Us + paVa)
= Hi — Ha
— v = 4/2m(H1 — H2)

Application numérique : v = 1240 m. st

3|8 L'énergie interne par unité de masse de I’atmosphére de la piéce peut s’écrire :
U = C,T (par mole)

en assimilant ’air & un gaz parfait.
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L’énergie interne par unité de volume est alors :

C.T
M

u=p

p masse spécifique, ou masse par unité de volume

M
PV = RT - p—p—=RT

R

d'ol : u

L’énergie interne par unité de volume, donc I’énergic interne de la piéce qui a un
volume constant, ne dépend que de la pression; celle-ci est constante puisqu'en
équilibre avec la pression extérieure. L’énergie interne ne varie pas : I'augmentation
de I'agitation moyenne est compensée par une diminution de la densité numérique.

3|9 Pour une mole, I'énergie propre se compose de la partie cinétique d’agitation
qui doit s’exprimer comme pour un gaz parfait soit, dans le cas d’un gaz monoato-
mique :

3
Uc‘ = ERT

et de la partie potentielle qui découle des intéractions; si ’attraction des molécules
esten A/V3, ona :
A

=B e ———

U
pot V

On peut donc écrire l'énergié interne par mole :
3 A

U=—RT——+U
2 v+ 0
ou U, est une constante qui dépend de I’énergie du systéme au zéro absolu.
On en déduit :
c (au) 3R
Y \ar/, T 2
c c (av) (BU) n
T r), [ v TR
A
P+'§/—a'
=R A _2A
P+—VT—W( —b)
LA
C 3R+R ’ Ve
- = e——
) A A,
P+-V-;—-V;( —b)
. X < C)(&T) — RT
[ = —— — Cy =
) A 2A
R R P R

\A A\
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{ = (C C o) _ +A
= (Cp — v)(—a‘\‘,—) =p +—

VZ
oT 3
A v(-—- - (V—b
C(5-) =5 v—b
c'(aT {( Ay A v et A
p=Clgy), =zt W~V PT Vi
5( +——A) 3A(V b)
2 P Ty T s

La détente de Joule se fait ici encore de fagon adiabatique (Q = 0) et sans échange
de travail avec I'extérieur (W = 0); I'énergie interne reste donc constante au cours
de la transformation :

AU =0
3 A
- —R.AT + —— . AV =0
2 ViVa
avec : AT =T:— T
AV = V3 — V)
2A
-+ AT = — ———— (V2 — V)
3RV.1V:

Il y a un abaissement de température. La pression finale découle alors de I'équation
- d’état.

3|10
av) R a a2y R
—_— =_+__ P e DI e
o)y 7 | T 3T op i
(=) UG > —e = — f(p)
— = — -_> — = —
% /1 £ 3p oT 4
R
i L)
P
ot dv (av>d'1'+(av)d
ot /, Y A
(R + )dT T. d
p T4 ’
RT a
— . —— = — 3§ cle
p T

La constante est nulle, car pour les faibles pressions, on doit retrouver I’équation
des gaz parfaits ; donc :

Energie interne :

35
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(aU) Cp——Cu
EES

ov T=R a ?
7T

ou

"(BT)V':C"
/

d'od ; dU=5C’_9—p)dv+cva’r
R a

(}T+T_=

3|11 L'énergie d’un oscillateur harmonique est quantifiée et vaut :
1
E = (n + —-) hv
2
ol n est un entier, v la fréquence de ’oscillateur.

Ici : El=(m+7) hw
E—( +l)h
2 = {n2 —2- Vs

1
Ea=(m+?) hvs
PourT='0:m=m=na=0
U 1h +lh +lﬁ
e = — _ -
0 2 15} 2 V2 2 V3

La population des différents niveaux dépend de la température, si bien que I'on
peut écrire I'énergie interne du systéme 4 la température T.
Ur = m(T)hvi + na(T) hvs + ns(T) hva + Uo
L'énergie d’agitation thermique vaut donc :
Ur — Up =ny (M hvy + ny(T) hvy + n3(T) hvs
et I'énergie a fournir pour élever la température de 1° :

c ( ou ) N om n on2 " ons
v = e = —_— — —_— Y
aT /v aor " e ™

3|12

LJ

7]

c
-
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- -
Soient v et v', u et u’ respectivement les vitesses avant et aprés le choc d’une molé-
cule et du piston.

L’énergie cinétique totale et la quantité de mouvement totale se conservent, soit :

1 1 1
Emu"—i—-EMu"===—2-mv’+—Mu2

Mu — mvz = Mu + mu:

. . N - = big L.
en désignant par vy et vz les projections de v et v* sur 4. On en déduit :

m(vz — vz) (vz + vz) = — MU' — u) (4’ + w)
m(v: + vz) = MU' — u)
- vi—v:=— W +u)~—2
vz = vz — 2u

Chaque molécule perd I'énergie cinétique de, telle que :

1
S on 5 m@'? — ) = < m(v: — vz) (v: + vz)

1
) m vz — vz — 2u) 2z — 2u)
— dec > 2muv cos 0 car u << v

Perte d’énergie par seconde

dT
1
/ ll
/
/ |
/ |
‘Z ) / l
/ |
Z |
\0/ I
|
/ [
// ’
= S ' i
P

ds

37
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Si n est la densité numérique du gaz, un volume dt contient :
ndv molécules

Si f(v) dv représente la probabilité pour qu’une molécule ait une vitesse de module
comprise entre v et v 4 dv, dans ce volume dz, il yen a :

nf(v).dv.dt

qui ont cette propriété. Parmi celles-ci, un certain nombre ont leur vitesse orientée
dans la direction 0, soit :

dS cos 0

daq
nf(v).dv.dv.— = nf(v).dv.dr.
4n

nre

en admettant une isotropie de distribution des vitesses et ou df2 désigne 1’angle solide
sous lequel on voit I'élément de surface dS du piston depuis dv. Si ces molécules
frappent le piston, cela correspond a une variation d’énergie cinétique telle gue :

dS cos 0

—2m.u.v.cos X n,.f(v).dv.dr.
4nr?

Le nombre de chocs pendant le temps dr, correspondant 2 des molécules de vitesse v
fait intervenir des distances r au plus égales a vdr dans des directions telles

n L.
quel< K 2et 0K 0K —2—; soit une variation d’énergie cinétique

l vdt n m/2
D D O IS x—f drf d«pf cos 10 sin 0d0
4nJ, 0

0

1
=——3—-m.u.n.v5.f(v).dv.dS.dt

On obtient enfin la variation globale d’énergie en intégrant sur la surface du piston
et dans le domaine des vitesses

l -]
dU=——?m.u.n.S.d1.f v:. f(v).dv
0

1
=-———3—m.u.dt.S.n <>

Sudt = dV représente la variation de volume

3kT
{v3> = — et  nkT = p la pression
m

- dU = — pdV

On retrouve bien une variation d'énergie interne égale au travail dans le cas d'une
transformation adiabatique.

3|13

Thermodynamiquement, la transformation est équivalente a la suivante : no moles
d'air sont dans un cylindre fermé par un piston mobile, dans I'état défini par To,
Vo, po; le déplacement du piston, sous la pression constante po, force le passage
de n moles dans le capillaire vers le cylindre de gauche qui se remplit peu & peu jus-
qu'a la pression po.
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vide To, Vo, Po - Po V,P,, T V,Po, To
\Y% no n n’
n+n’ =ng
Etat initial Etat final
Po Vo = no R Tp Po V' =n"R T,
Po=nRT

Dans cette opération :
Q ‘=0 (par hypothése)
W = po(V' — Vo)
- AU = — po (V' — Vo) = nCu(T — To)
d’ou, compte tenu des équations d’état :

— n'RTo 4 noRTo = nC, (T — To)

2
- T—To=?To

7
ou T=-§-To=}’To=420K

Le travail échangé, égal a la variation d’énergie interne, vaut donc :

W = nC, (T — To)

poV 2
= Cu S TO
RT 5
5 \"
W = -;’~poV -t 715 joules

Si le contact thermique est rétabli avec I'extérieur, la température redevient égale
A To et I'énergie interne reprend la méme valeur; le gaz céde donc & I'extérieur la
quantité de chaleur Q telle que :

Q=—W=—"_ = _1715 joules

3|14 Equilibre a 1’état initial : poVo = RTo

Equilibre a I'état final : PaVa = RT,
ppVp = RTy
PcVe = RT¢

avec Vo + Vg + Ve =13V,

A I’état final, les pistons 1 et 2 sont immobilisés; donc la force appliquée de part
et d'autre est la méme :

Pp =P =Pc=2P
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Par ailleurs, les compressions en B et C sont adiabatiques :

TJ T TS
e o — = = oe—e——
TR
y-1
Y
et T =To (—p-—-)
Po

Compte tenu de ces premiers résultats, les équations d’équilibre des états initial
¢t final s’écrivent :

poVo = RTo

pVy, = RT,

pY =RT avec V, +2V =3V,
PVpo = RT, — p@Vo—2V) = RT,

3RTe  _RT
(— —2 —) = KTy
Po p
y-1
Y
3Ty — 2T4 (—p—) =T 1)
Po Do

De plus, la variation totale d'énergie interne est égale a la quantité de chaleur four-
nie en A (seul apport extérieur d’énergie)

- AU = Cv (T, + 2T — 3To) = Q

‘y—l
3R p\?7
——{TA+2T0 (__) —m} =Q @
2 Po
y-1
. P\ 7 .
en éliminant T, + 2To (—) entre (1) et (2), on obtient :
Po
P 2 Q
e ] =] =
pPo 9 RTo + * 3 CvTo
Gant!)
—_ —_—
Pa =Pp = Pc = P°\gRT,
-y-l
d’ol T=T T T, ( 2Q + 1) i
Ou — = = ——
B~ ¢ " 9RT,
rt
Q 2Q Y
T, =3T (—— l) — 2T ( — )
: “\orm, * 2T\srn t
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Application numérique :
Pa = pPg = Pc = 1,15 atmosphéres
T, =39 K

3|15 Pour un gaz parfait monoatomique :

3

Vo\!2
Pendant la détente ou p = po. (—V-)
3 Vo!:2
=+ U= S Poyor + Uo

Lorsque le volume initial est doublé 1'énergie interne varie donc de :

3 1 1
AU = > poV '.2{ - }
27070 @ Ve T (Vo
3 1
> 8U = 2 poVo (57— 1)

Comme pression et volume sont définis & chaque instant de la détente, c’est que
la détente est réversible; on peut donc calculer le travail & partir des coordonnées
thermodynamiques du systéme :

2V, 2V, dav

W=-—f pdV=—pof Vl.2 3

) Yo Yo i
— poVol:? 1 1

- W = X ( — )
— 0,2 (2 Vo)o.2 Vol.2
N poVo [ 1 1
=02 (zm - 1) - 5p°v°(2m _l)

On en déduit la chaleur échangée grice au premier principe

= su—w (-3 ()

7 1
Q=7 pVo (20-a - l)
Application numérique :
AU =—;— X 10° x 1 x — 0,13 = — 1,95.10% joules
W=5x10x1x —0,13 = —6,50.10% joules

7
Q =—7 X 108 X 1 x — 0,13 = + 4,55.10° joules

41
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Conseids de Lecture du chapitne 1V :

Le second princdpe de La Thermodynamique

Comme L£'indiquait La remarque finale du chapitre précédent, fe premien
princeipe ne peut expliquen Le sens des échanges de thavadd et de chaleur
entrne un systeme et L'extérndieurn. C'est pourquol, a partin d'observations
expérnimentales nows introduirons Le second principe de La thermodynamique
(§ 4/1).

Déja entrnevue dans Les chapithes précédents, fa différence entrhe processus
nevensibles et {nwnévernsibles sera essentielle.

De ce principe décowlera La déginition d'une nouvelle gonction d'état,
L'entropie S d'un systeme (§ 4/3) ; nous calewlernons La variation de cette
fonction d'état dans quelques thansformations particudienes.

Centaines applications étudites sont d'un intéret technologique evident :
moteuns, néfgrnigérnateuwns, pompes a chaleuwn,. ..

L' intenprétation micrnoscopique du second principe et La définition Statisti-
que de E'entropie (§ 4/4) sont introdudites en gin de chapitre ; etles sernont
considénées comme des suppléments au cowrs Lui-méme. La Lecture de ce para-
ghaphe permet cependant d'aborden £es notions de thermodynamique statistique,
essentielles en physique moderne.

Pour Les exerncices proposés, Les exercices 4/11 et 4/12 seront considénes
comme hons-progrhamme. Pour e prochain reghoupement une attention particulienre
sena portée aux exercices 4/2 et 4/§.

1@



SECOND PRINCIPE

Solutions des exercices

a1 A

[)

@

o

a) ® AB, CD isothermes réversibles du gaz parfait, donc :

oW + 0Q =0
et oW = — pdV
{ ] g Vl)
d’ou Q =——W1=RT1L0g~V——>0
c
- Vi
Q: = —Wz2=RT2Log-—<0
Va
e DA adiabatique réversible
Q=0
. ” dVv
OW = — pdV = — p, V. N
RT: Vo7
. y—1 A\
d'ou ¢ .
, RT: Vg \7!
Wae = — R (V)]s
y—1 Ve
Or, AD et BC étant adiabatiques :
3 y-1 y-1
TiVp = TaVj Vo  Vy
3 => v~ Vot Wpc =0
D c

y-1 y-1
T\Ve = TaVyg
Les travaux le long des adiabatiques s’annulent (les aires hachurées sur la figure sont
égales).

b) I;'nlrvp‘ie, Le I’Qng de I'iso.lherme CD, le systéme regoit la quantité de chaleur Q,
a la température T, ; I'entropie du fluide augmente donc de :

QI VD
ASi = — =R Log 2> 0
1 T Ogv

1 C
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De méme, le long de AB :

\"
Asa= L _Riog <o
T' VA
Comme
Va Vg

- = -—, il s’ensuit qu’au cours d'un cycle :
Vp Ve

AS = AS: + AS2 =0

ce qui est normal puisque le fluide est revenu a son état initial.

42 A Ty= 523K | T
: C 2= 0,560
T,=293KI|T,
Pc b
—1
T T
- 2 -
T, =14 <T1> 0,235

Pa
0 Ve VAo V

a) Calcul de V, :

pAVs = nRT2

=> V, =561
pcVe = nRTh

Coordonnées du point D :

TV, =TV

1

! Ta\7!

| Vp =V, (T-—) - £315)

) 1

Pp = 1,6 at

Coordonnées du point B

v A% Vg = 4,26 |

A B doi { B

Vg Ve pg = 1,315 at

Vb Vb

b) Qi = nRT: Log —— = pcVc Log —

A A Vp
'Qi' = nRT; LOg V[: = pAVA LOg V; = pAVA L()g v;

Qi =274.102J ; |Qa| =1,53.1027 ; |W| = 1,21.102) ; p = 0,44
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4/3 Q;
P4 B u C
P————— %
7 7
k Cr =5 R
Q, == Qs 5
o0 - 3n
=777 A D
I I
| Q,4 |
| l
| |
1 1 —
O v, Vv, \%
1
|W| = aire hachurée = (p1 — p2) (Vi — Va) = —i—sz:
Chaleur fournie au systéme :
Q =Q +Q:
Cy 5 .
avec Ql - CV (TB - TA) = "R" (pBVB _p,\v,\) = '2_' P2V2

(@ 7
QS = Cp (TC = TB) == —l—{-,-(pcvc —vaB) == ’i— sza

d'ou Q = 6paVa
Rendement :
|W]| 1
Q12
b) Rendement du cycle de Carnot fonctionnant entre les températures Ty et Ta :
Ta p2Va 2
pe=1l——=1—— ==
T nVi 3
p 1/12 1 '
pec 23 8

Le cycle de Carnot aurait un rendement 8 fois plus grand.

4/4
a) Qi = nCy(Tyg —Tp)
[Qz| = nCp(Tc — Th)
W] = Qi — Qs
d'on p = I__I_ =1—y IEEA__I_
1 Ty/Ts — 1

T
—2 ¢tant connu, il faut déterminer T en fonction de T,.
A

47



48

SECOND PRINCIPE

| A
P Q
B B JJ ge
Q, Q
A Q, C A
B '
v o) v

Or T === = § PV = PeYh
Ty Va Pa Ta
T
d'oir : Vi ZByr o _Byy
Pa Ta
: TC VC ( TB )1/7
e — D eee— TS —n
T, V. \T,

Le rendement du cycle est donc :

(TgT M — §
(TlT) — 1

p=1l—y

Ty
AN : y=14 ; —17—=2 ; p=0,103

A

b) Ici on peut calculer directement le travail (aire du cycle) :
1
le = ? (Pa “"PA) (vc = VA)

Le systéme regoit les quantités de chaleur Qi et Qs :
Qi = nCy(Tg —T,)
Qs = nCyp (Tc — Tp)

d’ou
o 5 lwl . 1 (PB = PA) (VC e VA)
T Q+Q 2 ( T,,) (TC )
— B, A LAy
nCVTB[ 1 T, + T,
T \Y%
or ?CB— = _Vf puisque Vp =V,

Le numérateur s’écrit donc :

pA VC TA VC
BYA Pa \,A B TB) VA
d’ou p = R (1 —T,/Tg) (Ve/Va — 1)
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5 i ) \%
A.N. Cy=5R ; A-05 ; £=2; p=005

4|5 Le rendement de Carnot d’une machine idéale fonctionnant entre 800 K et
200 K est :
200
p=1——=0,75
800
Or le rendement de la machine proposée par la Société serait :

P

Les ingénieurs de cette société ont dii se tromper dans leurs calculs !

4/6
C D
W
B A
Sp Sa S

De A 2 B, le fluide perd |Q:z| & température constante. Son entropie diminue de
MQ:|
Te
De C a D, le fluide regoit Q1 A température Ti; son entropie augmente de %
D a A, I’entropie reste constante.

; de B a C, ’entropie reste constante.

|W| = aire hachurée
Q: = aire (SgCDS,)
|W| . =Ty Ta

Rendement p =
Q T T

4|7

Supposons que deux adiabatiques réversibles se coupent en A. Coupons ces deux
adiabatiques par I'isotherme T2. Nous pouvons faire un cycle tel que ABC, au cours
duquel le fluide fournirait du travail au milieu extérieur, en échangeant de la chaleur
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%

C isotherme T,

B

s

@) Vv

avec la seule source a température Tz, ce qui est interdit par le second principe. Remar-
quons que le cycle que nous avons tracé contredit méme le premier principe, puisque,
pour faire évoluer le fluide de B & C, il faut en extraire de la chaleur. Cette machine
délivrerait donc du travail et de la chaleur !

4|8 a) Quand on met en contact le corps A (I kg d’eau) avec le grand réservoir,
la température Tz de celui-ci ne varie pas. Sa variation d’entropie est donc :

AS, = — —Q~ < 0, si Q estla chaleur cédée par A :

T2
Q = C(T: — To) = CAT

Quand la température de A augmente de dT, son entropie augmente de :

La variation totale d’entropie du corps A est donc :
AT
(1-2T) 5
T

ASo =CL : CLog —= = —CL
= Og — = — _— = — o
’ gT gT ¢ 3

La variation d’entropie d'Univers dans la transformation est donc :

AT AT
AS = ASo + AS) = —C |— + Log (l -————)
Ts T

On remarque que si AT est trés faible :

ce qui est normal car le processus peut alors &tre considéré comme réversible.
AT
Par contre si In est fini (< 1), on peut développer le Log :

2
AT AT 1 /ATH\?® 1 /AT\3
(=30 (-
Te Ts 2 \Ty 3 \T:

ce qui montre clairement que AS est positive, comme dans tout processus irréversible.
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b) Dans le cas ol on met A successivement en contact avec les deux réservoirs T, et
Ta, la variation d’entropie d’Univers est :

AS’ c ATy T L (l ATx) n AT
== e— ———— o — — —
T . T, . T2
AT,
L (1~-—_
+ Log T2 )]
AN. a) AT 0423 ;L (1 AT\ _ 0,54
e T =0 Leg(1—5) =~
AS’ ivers = 5.102J . K1
b) A'S'yivers = 2,9.102 J K-

¢) L’augmentation d'entropie du systéme (réservoir + A) est d’autant plus faible
que les écarts entre température de A et température des réservoirs sont faibles. Si
I’on mettait A en contact successivement avec un grand nombre de réservoirs de tem-
pérature croissante, I’entropie d’Univers ne varierait pas car la transformation serait
alors réversible.

4|9 Pour obtenir le travail maximum possible, faisons fonctionner des cycles de
Carnot entre les sources données.

a) Quand la source chaude (température initiale T) fournit 6Q au fluide de Carnot :

— sa température s'abaisse de
Q . .
dT = < si C est la capacité calorifique de la source chaude.

-— le travail qu’on peut extraire est :

To To
oW =p & s=(l-——-—)6 =(1—-)c¢n
P oQ T Q 7
En faisant varier T de T« 4 To, le travail maximum fourni sera donc :
T,
W=C|T—ToLogT
T,
. T
s0it W =C [(Tt—To)—To Log —]
To
W = 6,06.108 J

b) Quand 6Q: est fournie au fluide de Carnot :
— la température de la source chaude s'abaisse de :

0
Ty = — 22
C
— le travail extrait est :
. Ta
SW| = (1 - _) P
| oW | T Q:
—- la quantité de chaleur fournie a la source froide est :
Ta

0 = — — ¢
Qs T Q1
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— la température de la source froide varie donc de :

dTa = —l— E oQ, = ——Ea"l";
CT T
D’'ou d.E=._‘£T_'_=> L03E=_LugT{
T2 T: To T
et TiTas = ToTy

Les cycles se poursuivent jusqu'a ce que sources froide et chaude aient la méme
température T, :

Ty = Ti = Ta = (ToTy)"/?
La quantité de chaleur totale fournie par la source chaude est donc :
Qi = C [T — (ToTy)"/?] v
Une partie | Q2| de cette chaleur sert a augmenter la température de la source froide
| Qz| = C [(ToTy)!/? — To) .
Le reste est transformé en travail :
| |W] = Qi —|Q:z| = CI[Ti + To — 2 (TeT

Une autre méthode consisterait a intégrer l'expression de dW entre état initial et
état final.

A.N. C = 4,18.107 J/degré ; Ti = 373K ; To = 213 K
(ToT)% = 319K ; |W| = 3,34.100 J

4|10 La température de la résistance reste constante. La quantité de chaleur qu’elle
regoit
Q = RI* =400,

est transférée au réservoir a la température To = 293 K. Donc :

a) Variation d’entropie de la résistance :

AS = 0 (états initial et final identiques).

b) Variation d’entropie du réservoir :

ASy = Q _ 13651 K

0

¢) Dans le deuxiéme cas, la température de la résistance augmente de To & T, telles
que :
Q =C (T —To)

. 400
d'ou Tx——To=—9-—=44,4K

Quand la quantité de chaleur 6Q est fournie A la résistance, sa variation d’entropie
est :

T
d’ou AS = Log:r: = 9 Log —1= = 127, K-
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4|11 D’aprés (4-35), I'entropie du gaz parfait contenant M molécules est :
S =k Log 2
avec Q = CoVMf(U)

a) Au cours d'une détente adiabatique réversible, I'entropie du gaz reste constante
donc :

Vi \ M f(Uy)
Ss —S1 = kL (—') kLog—— =0
2 1 0og i + ng(Ul)
AS:1 > 0 AS2 < 0

AS,, modification d’entropie positive due & I'augmentation de volume, doit donc
étre compensée par une diminution d’entropie due a la variation d’énergie interne;
celle-ci doit donc diminuer. Pour un gaz parfait, I'énergie interne étant proportion-
nelle & la température, il s’ensuit que Ts < Ti.

b) Au cours de la détente adiabatique et réversible :

T;VT" = TnVZ.l

M M
f(Ua) vi\M Te\ -} Ug, 71
it b IR e
M M
et f(U) = GU?-! = CxU_‘ pour un gaz monoatomique.

Finalement, le nombre de configurations microscopiques du gaz parfait, correspon-
dant aux conditions (U, V) est :

M
Q=cvMuU

4|12 L'entropie du systéme de moments magnétiques est :

S =k Log 2 = k Log

n*!nﬂ
avec ny + n, = N

soit :

mB mB N
AT 4+ e KT ) =N—=> A=
& (e il ) . A emB/kT 4 g~mBI/kT

{ np = AemB/kT

n* = Ae-mB/kT

B
L’entropie S du systéme n'est donc fonction que du rapport T
Quand on fait décroitre B de maniére adiabatique et réversible, 'entropie du systéme
B ..
reste constante. Le rapport T reste donc constant et la température diminue. On

peut ainsi obtenir des températures de I’ordre de 107 K.

53
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Conseils de Lecture du chapitrne V :

Conséquences du second principe

Dans ce deanien chapitrne nous appliquons L'ensemble des principes etudies
jusqu'a présent powr £'etude de quelques transgormations, particuliernement
Les changements d'état d'un conps pur.

Nows commencerons parn discuter £'@volution thermodynamique d'un systeme
(§ 5/2). Ceci nous condwira a définin deux nouvelles gonctions d'état L'énen-
gie Libre, F , et L'enthalpie Libre, G d'un systeme, dont nous étudiernons
Les propriétés (§ 5/3).

L'iblustrnation de ces notions se fait a travens L'exemple du changement
de phase d'un corps pur (§ 5/4).

Paruni Les exercices proposés, Les exercices 5/2 et 5/3 seront vus avec
une attention parnticulierne pour Le prochain reghroupement.

O¢
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Solutions des exercices

5|1 a) Pour calculer la variation d’entropie de I’eau, imaginons une transformation
réversible conduisant de 1'état initial & I'état final :

AS,
eau—sglace
T, =213 K £
AS, AS,
irréversible
TO = 263 K /I///II//II////////I/l////////////l////Il///////////l/////////II_//
eau glace
0
g5 =22 o AS = MCLog >0
V]
ML
AS; = — <0
Ty
, To , T,
ASs = MC' Log — = — MC' Log—< 0
T. Te
e . Ti L
d’ou AS=M(C—C)Log——M—=—115.103J/JK
To i i

b), Le thermostat regoit une certaine quantité de chaleur Q & To = 263 K. Sa varia
tion d’entropie est donc :

Q
ASo = —
*T T

0

Cette quantité de chaleur est celle que céde ’eau en se solidifiant & 1 atmospheére et
263 K. La pression étant constante, Q est simplement la différence d’enthalpie entre
I’eau liquide et I’eau solide a 263 K :

Q=Ho—H:
Calculons Hi en fonction de Ho :

Hi = Ho + MC (T1 — To) — ML — MC' (T, — To)
d'ou : Q=Ho—Hi = ML —M (C— C') (T1 — To) = 315.10%]

La variation d’entropie du thermostat est donc :

ASo = ,?—‘ = 1,20.10% J/JK

0

La variation d’entropie d'Univers au cours de la solidification irréversible de l'eau
est donc :

Asunjver. Lo AS + ASO =“0,05.108 J/K
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5|2 18 -g d’eau représentent une mole.

a) A 10°C, la pression de vapeur d’eau en équilibre avec I'eau liquide est
12,27.102 N/m?. Si V_et Vy, sont les volumes molaires de vapeur et de liquide et x la
fraction molaire de vapeur :

V=xVy+U—x)V,
d’on .
V—V;

X =—-———

Calculons donc Vy 4 283,373 et 473 K :
a
(P +'\7{) (Vy —b) =RT
v
283 K ; RT = 2,349.10% )
pVy = RT donnerait Vy = 1,91 m*/mole.

a
La correction de Van der Waals due a Ve et b est négligeable :
v

Vi ~ 10* N/m? ; b = 3,1.107* m?3, trés faibles devant p et Vy
v
. V—Vv,
D’ou X = ———= = 5,2.10-3 mole de vapeur.
Vy —V,
373K ; RT = 3,1.103J) ; p = 105 N/m¢2,

Avec pVy = RT, on obtient Vy = 3,1.10-2 m3mole, et les corrections sont encore
de I'ordre de 10-3p et 10-3b.

D’ou x = 3,26.10-! mole.
473 K. pVy = RT donnerait
Vy = 2,53.10-% m?%mole = 2,53 {/mole.
Or le volume offert & la vapeur est 10 £; toute I’eau est donc sous forme vapeur.

a .
Remarquons que I’on peut encore négliger les corrections v et b et considérer la
vapeur d’eau comme un gaz parfait.

b) Température de disparition de la phase liquide; il suffit alors que Vy = V (d’ol
x = 1). Il faut donc que :

pV = RT

T — 273)4

avec == ——
P Piroo ( 100

‘T

» PirooY (T ——273)‘ = 121 (T — 273)‘
TR 100 B 100

Résolution graphique en tragant les courbes représentatives des fonctions :
T — 273)‘

=T ; =121(
P i 100
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y
®
400 -
®
300 A
200 A
100
T T T T o
O 100 200 300 400 T

La température a laquelle n’existe plus que de I’eau vapeur est donc

T ~ 409 K (136 °C)

53
8Q CdT+T(ap) v
o 2T/
op
d’ou dU = 8Q — pdV = CydT + |T ("é‘r—) — plav
v

a) Gaz parfait :
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Pour un gaz parfait, dU = CydT et U ne dépend que de la température.

B _RT _T(ap)_RT B
PE=v=% » "\or), v 77
Méme conclusion que pour le gaz parfait,
e Equation des adiabatiques réversibles :
TdS car+"r(a”) dV =0
TS = CulT 4 T () 4V -
(Tds CpdT T(av) dp =0
d’ou
CydT + pdV =0
CpdT —(V —b)dp =0
d’ou
dp L dv —0
p . V—_b
La dérivée logarithmique de p (V — b)? est nulle donc :
p (V — b)Y =cte
) RT a
C T e i, ——ee
PENVTwv
dU = CydT + T(a”) v
Bihe ot/ — ?
o RT U d
or T( CP) = donc ——) =T(—e—) —p = -€~>0
aT/y V—b L OV /¢ oT /y V2

Donc U augmente quand V augmente, a température constante,

5|4
p
2) (5.33) > TdS=CVdT+T(-~,—) v
a1/,
(5.34) > TdS = CpdT — T av) y
. = = —i i g
P (ar L7
i (Cp—Cy)dT = T aV)¢1+T'a”)-¢1v
ol p—CdT =T (5p) do+T(5)

L’accroissement de température dT s’exprime ainsi en fonction de dp et dV donc ;

s gy ( ap v N ( aT P
aT op
cre (), - (3
’( r= S {5v ), oT )v
Ces deux équations donnent toutes deux :

cr-ca=1(30), (),



CONSEQUENCES DU SECOND PRINCIPE

o P I(DV) ¢ ’ap) ’OT) 'OV) .
r = — | —— — —— —e = —
viar/, © (aTv(av,,(apT
On obtient donc aisément :
(ap) (av)  dp
aT Jy —afp(av)T
t Cp—C T av)a(ap)
e e =7 (37, (30),

op
Remarque . (-év—) est toujours négatif, de sorte que :
)

C,—Cy>0,
sauf 2 0°K (C, = C,) et aux points tels que (——~) = 0, ou le volume spécifique
»

ne varie pas avec T, & pression constante. oT
Etant donné que :

b =5 (57,

1 (av)
K ey o e
Viop/y

On obtient également :

p2VT
K

Cp— Cv =
b) 1 mole de Cu.
Cp, —Cy = 0,67 joule/mole . K => C, = 24,54 J/mole . K.

¢) 1 mole de Hg.
Cp— Cy = 3,39 Jimole . K => C, = 27,97 J/mole . K.

5|5 Transformation réversible donc :

op
8Q = TdS = CydT T(———) v
Q A\ + a—r v
e Isotherme donc :
op
Q=T (_—) dv
Q oT /y
a RT
ou =—— 4 ——
vz V—b
P)
donc T (——E-) = RT
ar/y V—0b
, dav
et Q = RT ——

V—-b
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CONSEQUENCES DU SECOND PRINCIPE

Dans une détente isotherme et réversible Vi — Va. la quantité de chaleur fournie au
gaz est donc :

Q = RT Log Va2
Vi—b
A.N. b=43.10"m?® ; Vi = 107*m3 ; Vs = 10-3 m?
Q = 15,3.10% J.

5|6 a) D’apreés (5.34), si la compression est ;

vV
e réversible :  0Q = TdS = CpdT — T (_-—) dp
Jar /5

e isotherme : 0Q = — fVTdp

Cette équation montre que, si p augmente, 0Q est négatif c’est-a-dire que le corps
comprimé de maniére isotherme dégage de la chaleur (si B> 0).

1
Remarque : Pour un gaz parfait, f = T et :

‘ dv
4Q = — Vdp = RT —

V2 D1
Q=RTLog— =RTLog—< 0
Vi pa

Dans le cas qui nous intéresse, on peut considérer que B et V du cuivre sont cons

tants et
Q=— VT (ps — p)
A.N. p2 ~ 10° Pascal ; p1 =0 ; Q = — 102,9 J.

b) Travail regu par la mole de cuivre :

oW = — pdV
. 1 /0V o
ou — (———) = — K (compression isotherme)
V\op/p
d’ou oW = KVpdp

KV
W = — (p1 — p1)
2
AN. W =273

¢) Variation d’énergie interne :

AU =W + Q = — 75,6 J.

5|7 L’entropie reste constante dans cette transformation adiabatique et réversible
donc, d’aprés (5.34) :

Ce "ol da o 2

T, V, B et Cp varient peu au cours de la compression, donc :

AT = VT
= (p2 — p1)

T ( v ),, AVT

A.N. AT = 4,2 K.




CONSEQUENCES DU SECOND PRINCIPE

5|8 Utilisons 1'équation de Maxwell déduite de dU :

owi), =~ =)
v/l \as/y
. aT L .
Nous connaissons (——) , variation de température avec le volume, a entropie
constante : oV S
(BT) (AT) B 2.10° K/ms
vy \av/g T "
9 A
donc (_p_) = T (_f_) = 2.10%
as /y oQ/y
et Ap = 2.10°® N/m?

5|9 D’apres (5.33) et (5.34), la quantité de chaleur & volume constant est telle que :

[ Q= C,JT—T(—‘)»V—)" dp

3T
l y8Q = yCydT
_ v
i (y—1)6Q =T (-—_~) dp = BVTdp
ar /,
. pvT .
soit 0Q = ———dp = CydT
y —1
dT BV
et e
-

Si Cp, Cy, f et V sont supposés constants :

L T A% ( )
O — = ———————— et
T " G—cy T P
et AQ = Cy(Ti1 — To)

AN. pr— po = 108 Pascal

Cp —Cy = 0,6 J/mole . K
Ti—To = 17,1 K ; AQ = 40,9 J.

5/10 D’apreés I'équation de Maxwell déduite de I'expression de dF :

(57), - (5%,

Les transformations étant réversibles :

(&5), =7 (&),

( AQ - T(Ap) AV

A.N. AQ =2,51.
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ANNEXE I

QUELQUES RESULTATS DE DERIVATION PARTIELLE

A|1]1  Accroissement d’une fonction de deux variables indépen-
dantes.

Soit f(x, y) une fonction qui dépend de deux variables indépendantes
x et y, étudiée dans un intervalle ou elle est définie et continue.

Lorsque la variable x varie de dx, et la variable y de dy, la fonction
varie de df avec : ;

P )
ox oy

of I

3¢ et “8; sont les dérivées partielles de f(x, y), respectivement par

rapport & x et y; ces dérivées partielles sont calculées a partir des mémes
régles que les dérivées simples, la variable non concernée par la déri-
vation étant alors considérée comme une constante.

Exemple :  f(x,y) = x* + y* —yx

of
— DR Y
ox S
of
— = Dy
oy y—x

A|1]2 Propriété des dérivées partielles secondes.

Etant donné la fonction précédente f(x, y), on peut donc calculer :

— ses dérivées partielles du premier ordre qui sont de nouveau des

: _of of
fonctions de x et y : 3= (x, y) et B (x, ).
— les dérivées partielles d’ordre successif, en particulier d’ordre deux
P [af( )] B *f
¥ o ox Lax T N
—'—'(-x’ y) L
ox d [af( v
3y Lox x’”] ~ 3. ox
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Al1]3

All]4

ANNEXE I

d 1 3%
¥ 4 x [a“y(’"”] T
B PN of Ry

3 3] = 57

L’ordre des dérivations partielles n’a pas d’importance et I'on a la pro-
priété importante :
%f o
x.dy dy.dx

Différentielle totale exacte.

Etant donnée une grandeur U dont les variations dépendent de deux
variables x et y, on peut toujours écrire :

dU = Adx + Bdy

La quantité¢ dU sera une différentielle totale exacte si la variation de U
ne dépend que des coordonnées x et y; A et B seront alors nécessaire-
ment les dérivées partielles de U par rapport a x et y, soit :

A.‘:—-— ; = —

ox

Compte tenu des propriétés des dérivées particlles du second ordre,
A et B seront des grandeurs liées :

Cette derniére relation permet de déterminer si un accroissement est
une différentielle totale exacte ou non.

Cas des variables liées.

Soient trois variables x, y, z liées entre elles par la relation f(x, y, z) = 0;
chacune d’elles peut étre alors considérée comme une fonction des deux
autres et I'on peut calculer les dérivées partielles de premier ordre
correspondantes :

. ox ox
— x fonction de y et z : (*) et (——)
oy/, oz/,
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) P
— y fonction de z et x : ( y) et ( y)

3z ox
. oz oz
— z fonctionde x et y : (a—) et (_a_-)
‘ X/y Y/ x

La variable indiquée en indice est celle qui reste constante dans ’opé-
ration de dérivation. Ces différentes quantités ne sont pas indépendan-
tes. En effet, on peut écrire :

d_(ax)d+ ax)d
*=\y)? (_87,2

Dans cette expression, on peut remplacer dy par :
9y dy
dy = |—| d —\] d
4 (Bz), it (3x), *

s ax= () (), @+ (5), (30),+ (3) )¢
. = —_— ———— _ —_ _—_— Z
o * oy/,\ox/, * oy/,\dz/, oz/,

ce qui implique :

o (—5;7),= (8y)

( Bx) ( dy ( 32) |

ou — |==) =) =—

; oy/,\dz/), \ox/,

ainsi que des relations qui s’en déduisent par permutation circulaire sur
les trois variables x, y, z.



ANNEXE 11

CALCUL DE QUELQUES INTEGRALES

A|2]1 Calcul de :
+ @
I = f exp (— ax?) dx
+00 +
12 = f exp (— ax?) dx f exp (— ay?) dy

4@
~ | ep a4 yiaxay
En passant en coordonnées polaires dans le plan :

) 27
1?2 = f exp (— ar?) rdr f do
0

0
En faisant le changement de variable : t = r?

2 ? s
I“==n exp(—at)dt = —
o a

A
Donc : I= (i)

a

A|2|2 Autres intégrales du méme type :

e dl 1 [/ #\}
). x? exp (— ax?) dx = — = (;—3)
e d?1 1.3 /#7\}
). x* exp (— ax?) dx = E=53 (;g)

-+ o —
("7 2% exp (— axt) d = 222 ')(a" )*

Jow n 2n41
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De méme :

2a J,
* dJ
f x}exp(—axt)dx = — — =
0 da
@ s ( 2) d dZJ
X" €X — aX X = — =
o p 3 daz

® n!
f x2"+! exp (— ax¥) dx = —.

0 2

A[2|3 Calcul d’intégrales du type :

K, = f x" exp (— ax) dx avec
0

® 1
Ko = f exp (—ax)dx = —

ANNEXE 11

a>0
n entier = 0

0 a
[ : dK, 1
K = xexp (—ax)dx = — = —
Jo da a
K [“” g ( yd d*Kq I.2
= x‘exp (— ax)dx = ==
! o P da? a’
e n!
K, = x" exp (— ax)dx =
an+l

Yo



