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I. RAPPEL SUR LA THERMODYNAMIQUE

[-1. Objet de la Thermodynaniigue

C’est la science des bilans énergétiques et de la prévision
de I’évolution des systemes.

i-2. Langage Thermodyna mique
a- Systéme

Le systéeme est dellmlte pal rapport au milieu extérieur
par un contour ou une paroi. Une terminologie des systemes a
été établie suivant la nature’ du contour vis-a-vis des deux
grandeurs thermodynamiques : Matiére et Energie.
(L’énergie se présente sous deux formes générales : le travail

et la chaleur).
/ Contour ou paroi

RS
Milieu extérieur
Systeme ) ou
Thermodynamique — Milieu ambiant
Grandeur : Cnn’rmu ¢tanche | Contour permégb_lgj
Matiére Systeme fermé | Systéme ouvert

Matiere et/ou énergie |Systéme isolé | Systéme non isolé,
| fermé ou ouvert

chaleur Systeme Systeme diatherme
adiabatique




b- Etat d’équilibre

Lorsque les variables d’états qui permettent de définir le
systeme, prennent des valeurs constantes en fonction du
temps, le systeme esl dans un état  d’équilibre
(macroscopique).

Postulat : Il existe des systemes en état d’équilibre
macroscopique. A un seul état macroscopique peuvent
correspondre plusieurs €tats microscopiques.

Exemple : Empilement atomique dans un solide
ABABCAB, ABACBAB,.....

Etat microscopique

Un état d’équilibre est défini par la donnée de v variables
d’états. v est appelé la variance du systeme. Parmi les v
variables d’états, on peut choisir .

_, Des variables “extensives”, c'est-a-dire proportionnelle a
I’ étendue du systéme (volume, masse, e

_, Des variables “intensives ", qui sont définie en tout point du
systéme (pression, température,....)-

c- Régle des phases de Gibbs
On montre que la variancev d’un systéme comprenant ¢
constituants indépendants dans lequel il apparait a I’équilibre
» phases, est donnée par : i
p=c+2-¢| '

Si on fixe I'une des variables, la variance diminue de 1 :
E =cti -—_@

Exemple : Corps pur (un seul constituant :c=1)

Sip=1=>v=2 si p=2=>v=1




1-3. Premier Principe
a- Enoncé du premier principe et lois de Joule
A tout systéeme est associé une fonction d’état U appelé
énergie interne. Au cours d’une transformation quelconque, la
variation de U est égale a la somme des échanges de travail et
de chaleur avec le milieu extérieur.
AU =W +0
Pour une transformation ¢lémentaire :
dU = oW + 00
W et 50 dépendent du chemin suivi, dans le cas géneral.
- SW et S0 ne sont pas des différentielles totales exacte alors
que dU est une différentielle totale exacte.
Pour une transformation quelconque le travail du systéme
échangé avec le milieu extérieur est donné par :
| oW =—F,,dV
Pour une transformation réversible oW =-PdlV avec P
pression du systéme €tudié.
[.’échange de chaleur est donné par :
00 = ¢, dT +1dV = ¢pdT + hdP = AdP + udV
Pour un gaz parfaitona: /=Pet h=-VF
*Variables (T,V)
dU =W + 80 = ¢, dT +1ldV — PdV =¢,.dT + (I - P)dV

oU AL« ain |
dU -[é_?:“),_,dTJr(a"l-dL = ¢, dT + (] = P)dV

o2
7 ﬁT V

g_Pz[‘E?UJ
\ a]r/.?

Pour un gaz parfait / = P et donc :

On conclue que : <

du = u:?,-ffT = 1% 1oi de Joule.



[.’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la
température.
-Variables (T.P)
dU = W + 60 = ¢pdT + hdP — PdV’
Pour éliminer le terme— PdlV, on ajoute d(PV) aux deux
termes de I'égalité : ;
d(U+ PV )= cpdT +hdP~PdV +PdV+ vdpP
Onpose H=U+ PV = Enthalpie, on obtient :

dH = ¢pdT + (h+V )dP

dH =[@‘r] dT 4-[@{—] dP = c,dT +(h+V)dP
oT ), aP J; |
()
Wl

On en déduit que :4

h+V = (?!—f]
i oP Jr

Pour un gaz parfait h=-V et donc :

[dH = ¢pdT]= 2" loi de Joule

1.4. Second Principe de la Thermodynamigue

1-4-1 Enoncés du second principe
a- Enoncé de Clausius

[La chaleur ne passe pas d'elle-méme d'une source froide a
une source chaude. :

b- Enoncé de kelvin

On ne peut construire un moteur qui puise de la chaleur a
une seule source et la transformer entierement en travail.



[-4-2 Equivalence des deux énonces

On montre que les deux énoncés précédents, qui semblent
différents, sont équivalents. En effet, on montre que 81
I'énoncé de Clausius est faux (Interdit de Clausius), 'énonce
de Kelvin l'est aussi (Interdit de Kelvin) et vis versa.

a- Interdit de Clausius = interdit de Kelvin

Supposons qu’une quantité de chaleur Q, puisse passer
gratuitement d’un corps froid vers un corps chaud (Interdit de
Clausius), et soit un moteur thermique qui extrait cette
quantité de chaleur Q; a la source chaude, transforme une
partie en travail W et céde le reste (quantité de chaleur Q) a la
source froide (voir le schéma ci-dessous):

Sl R e

~Spurce chaude <=<=——= B
Q>0
y i M I.i--p-— W < U E B —
Q>0 - 5ol
<
Q:<0 4Q, + Q3
B e SQurce 'f|Jr.',’.:-__’,.f’,.-"__.e#",-ix_ | e
Interditde  Possible Interdit de
Clausius

(Kelvin) Kelvin

Le premier principe appliqué au moteur thermique M donne :

WHQr+0:=0 ' = Q)+ Qs F-W=0

= Oy #70Q; =0

On en conclut que le bilan global implique qu’une quantité de

chaleur Q,+ Q, a été extraite a une seule source et transformé
entierement en travail ! On conclue alors que :

L]



| ’Interdit de Clausius = . Interdit de Kelvin.

b- 1.’ Interdit de Kelvin = L’Interdit de Clausius

Supposons maintenant qu’une quantit¢ de chaleur Q, prise a
la source froide puisse étre transforme entierement en travail
W (Interdit de Kelvin).On utilise ce travail W pour alimenter
une machine frigorifique (voir schema ci-dessous) :

e e Source chaude o =

Q' +Qy
-W — y
wW<0 — ‘ ™
1 + r
Q:>0 Q' Q: + Q
Bl P T L Soutce Froide ———r=r"=
Interdit de Possible ]rwl.erdn_l de
Kelvin (Kelvin) Clausius

L’analyse du bilan globale nous donne :
W+0,=0 = Q2=-W
Or:=W+Q’+Q'=0 = Q+ Q" +Q =0

= Q; Q' =-Qy’

On en déduit que globalement une quantité de chaleur a
passé gratuitement du corps froid au corps chaud (Interdit de
Clausius). On conclue que : _

[ Interdit de Kelvin = L’Interdit de Clausius.

- -

c- Conclusion
[es énoncés du second principe de Clausius et de Kelvin
sont équivalents. :



[-4-3 Logique De Fonctionnement Des Machines Thermiques

a- Introduction aux machines thermiques

Une machine thermique est un systéme qui permet de
changer un transfert d’énergie d’origine non thermique en
transfert d’énergie d’origine thermique et inversement.

Une machine thermique comporte plusieurs parties dont
la partie essentielle est le systtme thermodynamique
permettant d’effectuer ces transformations .Ce systeme es
souvent appelée I’agent de transformation. Cet agent de
transformation échange de I’énergie non thermique (travail)
avec un systeme mécanique (compresseur, efc..) et échange de
I’énergie d’origine thermique (chaleur) avec un ou plusicurs
thermostats  (systéme  thermodynamique  gardant sa
température constante quelque soit les transferts thermiques
qu’il effectue).

LLe fonctionnement est obtenu grace a un systeme qui
effectue une série de cycles au cours desquels il est mis en
contact avec plusieurs sources de chaleur (systéme
polytherme).On distingue deux types de machines thermiques:

> Moteur

’agent de transformation regoit ou fournit de [’énergie
thermique et fournit du travail, Le rendement d’une telle

W eyete

: Q."L*n;'u
P Réfrigérateur, Pompe a chaleur et climatiseur

L.’agent de transformation recoit du travail de I"extérieur,
extrait ou céde de la chaleur aux sources thermiques. Dans le
cas d’un réfrigérateur .on défini un coefficient d’effet

machine est donné par la relation : p=—




frigorifique par la relation: e= —g avec (O, la chaleur
cvele

extraite -de la source froide. Dans le cas d’une pompe a
chaleur. on défini un coefficient d’efficacité thermique par :

Py
I'Vc}'a'!e
Les échanges de chaleurs et de travail obéissent a des
principes (premier et second principe de la thermodynamique)
qui . caractérisent directement les limites théoriques au
fonctionnement d’une machine thermique. On montre qu un
moteur de Carnot a un rendement maximal (voir TD). ;

avec O, la chaleur cédée a la source chaude.

b- Diagramme de Raveau

Puisqu’il est impossible de pouvoir prendre une quantite
de chaleur a une seule source et la transformer entierement en
{ravail, une machine thermique doit obligatoirement
fonctionner entre au moins deux sources de chaleur.

Considérons une machine thermique qui lors d’un cycle,
¢change de la chaleur avec les deux sources de chaleur
(chaude et froide) et du travail avec le milieu extérieur (voir
schéma de principe ci-dessous):

e ET e e




%) + & < (0 Relation de Clausius.
5

) S :

‘E*—“— + Q:i <0, pour un cycle irréversible

L, T

1 2
a + & 0 , pour un cycle réversible
Tt

[L.a représentation du fonctionnement de telles machines

dans un diagramme de Raveau (voir figure ci-dessous)
consiste a porter en abscisse la quantité de chaleur Q- et en
ordonnée la quantité de chaleur Q,.

Les cycles réversibles satisfont |'égalité de Clausius
- (QI/Ty + Q2/T2=0).

Le lieu des points représentatifs est la droite D,
d’équation

Ql=={Ti{1:) Qs

-+ Si le cycle n’est pas réversible, 'inégalité de Clausius
interdit la partie supérieure a la droite D, (voir la figure ci-
dessous). Si le travail re¢u par ’agent thermique est nul, la
chaleur totale regue I’est aussi.

En effet d’aprés le premier principe on a :

W+Q +Q=0= Q +Qy=

Le lieu de tels points est la droite D d’équation :
Qi =-Q
On distingue quatre régions dans le diagramme de
Raveau appelées A, B, C et D.

Région A : Ona Q, + Q, >0 etdonc W <0 :
[La machine est un moteur (non réversible sauf sur la

droite D)),

[0



Région B : Ona Q; + Q, <0 etdonc W > 0.

[.’agent thermique regoit de la chaleur Q, de la source
chaude et du travail W du-milieu extérieure et cede une
quantité de chaleur Q, a la source froide. Ce mode de
fonctionnement est sans intérét (mais réalisable).
RégimlC:Q1¢G;Qg¢i{}etw}0.

[.’agent thermique recoit du travail et fournit de la

chaleur aux deux sources. Opération non intéressante.
Région D : L’agent thermique, aprés avoir regu un travail
W, extrait une quantité de chaleur Q, a la source froide et cede
Q, a la source chaude .1l s’agit d'une machine frigorifique
(pompe a chaleur, climatiseur ou réfrigérateur).

Qi

Dy

Diagramme de Raveau

-8 Conséguences du second principe

11



a- Entropie S :
S est une fonction d’état ; sa differentiei!e est donnée par la

0

relation : dS =

b- Nouvelle expression du premier principe

50 = TdS
dU =50 +5W avec :
L { SW = —PdV

,
— dU = TdS = PdV = (‘-{”] (fS-F[rU] AV
28 ), ov ).

[?_QJ T
oS ),
(aﬁ) =P
L ar 5

ol - W .
= (_'?_SFJ = Définition de la température thermodynamique
OO Jy

On en déduit que : -

c- Coefficients calorimétriques
* Variables (T,V) _
80, [5Q =CypdT +1dV

{U = 60 + oWetdS = ——avec :
G = T T R e =
Donc : dU = C,.dT + (1 - P)dV et dS = —? =, 5?—” j dVv

dU et dS sont des différentielles totales exactes !

L (&l 17) |42

oV J» | orT 4 ar

i 2 v Ay
Soit tout calcul fait on trouve :

I=17 (&PJ et [QQJ o ﬁ:}:
or v )y \or ),

12



» Variables (T.,P) _

[ =60 + oWetdsS = (S—Q avec : L
T "\ oW = —PdV

av

dU = CpdT + hdP — PV = CpdT + hdP - P(g;’] dT_.p(_
P

(o)

| 3 AV
dU = CPFPE{—EJ dT + h—F‘(E’-L---] dP
or ), oP )

ds = CP%f+th

dU et dS sont des différentielles totales exactes :

r[é%(c”“ 4 [z;) HT Lﬁr[h @;] HP
14%)| _|4z)

Gl dr

L = i L3 P
Tout calcul fait on trouve .

e =
h:—T[Lr-—) er[(c J = =T - 6 v
aryy "\ OF or>
d- Relation de Mayer gcnémllsee

V=Ctte =60 =CpdTl = CpdT + hdP

— (Cp=Cy T = ~hdP = (Cp =Cy) = —Jq[—ig
¢ ;

On remplace h par son expression /1= —T(é—fj on trouve :
i

VY (0P Lot s a
Cp—Cy = T[f—) [Q—J = Relation de Mayer Généralisce.
j'.'l

or )\ 3T ),

] dP
v



[I- Evolution Thermodynamique des Systémes

I1- | Critére d’évolution

Lors d'une transformation infinitésimale, le second
principe permet d’écrire que :
e
o0 T

{?’;{; :’j — =3

(Transf .réversible)

as > %{?}'m?.a_')".iri'éver.w'h!e]

mgz%:ﬁdsm‘gaﬁg—msio

o0 — TdS < 0 = critére d’évolution.

a- Systeme isol¢

50 e dS = 0:T.Réversible
=0etdSz—=d520= | : ,
F dS = 0: T . Irréversible

Lors d’une transformation irréversible d’un systéme
isolé, I’entropie augmente. L’état d’équilibre final lui
correspond I’entropie maximale.

b- Systeme a (T,V) constants (Energie libre IF)

V=Cie = ol =0=4dl =)

Critere d’évolution :00 —7dS <0 = dU —TdS <0
T=Cte = d(U-TS <0)

On pose F = U — TS = Energie libre= dF <0

LLors de I’évolution d’un systeme, F diminue. [ état
d’équilibre final du systéme doit lui correspondre la valeur
minimale de F.

c- Systeme a (T,P) constants (Enthalpie libre G)
OnH=U+ PV = dH =dU + PdV + VdP



dU = 8Q + W = 6Q — PdV = dH = 60 + VdP
P=Cte = dH =00

Critere d’évolution :60 = TdS < 0= dH — TdS <0
T=Cte = d(H — 1S <0)

Onpose G=H-TS= Enthalpie libre=> dG = 0

[’évolution du systéme esl suivie par une diminution de
son enthalpie libre. L’etat final sera atteint lorsque la
fonction G deviendra minimale.

11-2 Equation de Maxwell

Nous avons établi les fonctions d’états suivantes :
—s Energie interne U

—s Entropie S

_, Enthalpie H=U +PV

—» Energie libre F = U - TS

_. Enthalpie libre G = H — TS

Pour une transformation infinitésimale, la variation de ces
grandeurs d’états est :

U =TdS — PdV — U =U(T’S)

dIf = TdS + vdP — H = H(T,P)

df=—PdV =SdT —>F = F(r,T) °

JC = VP = SAT =5 G= (R, T). )

dU, dH, dF et dG sont des différentielles totales exactes. On
peut donc écrire : :

3 :
dU D.T.E:}[Q}:) = ,((E] — 1°"* relation de Maxwell
v )s oS Ji

Cette relation peut s’écrire pour des variations finies :

b5 -



e

- Transformation adiabatique Transformation Isochore

Cette équation relie deux effets intervenants dans deux
transformations distinctes. Elle a donc un réle prédictif : si
I’un des effets existe pour un systéme, on est assuré de
I’existence de I'autre ‘effet. On voit ici la puissance du
raisonnement thermodynamique !

dH=TdS +PdV = D.T.E
0
=5 (CZJ = [S—PJ 2°" relation de Maxwell
OV js \a5 )y
Elle s’écrit pour des variations finies :(i\i) = (H—\PJ
-"jl'r Q ﬂLS &

dF =-PdV - SdT =D.T.E

S = :
:.(@J :(a )3‘”“‘ relation de Maxwell
ol )y NP

Elle s’écrit pour des variations finies (fw] = [ - )
AT )i “NAV )i

dG=VdP-SdT=D.T.E

:»(ay} (a‘g) 4°™¢ velation de M 11
—— = == — elation ax
oT ), or), 1on de Maxwe

Elle s’écrit pour des variations finies :(-&-I'- J - ( a0
AT Jp AR



11-3 Systeme de composition variable ou systeme ouvert,
Pour un systéme ouvert ou ui systeme pour lequel le

qombre de moles est variable (réaction chimique) on peut

écrire que .

U=U(S,V,N)
H = H(S,P,N)
F=F(V,T,N)
G=G(P,T,N)

: au
Al = TdS — PdV + udN avec i =| —o

. ON Js.y
—» = Potentiel chimique

Si le systeme est compose de plusieurs especes chimiques on
écrit dU sous la forme : dU =TdS — PdV + Y pdN;.
i

1, = Potentiel chimique de ’espece i.
De méme :

dH = TdS +VdP + pdN avec: ft= (iﬁ}
oN Js.p

AF = —PdV — SdT + pdN avec : f= [BE)
' ON Jy 1

A
dG = VdP — SdT + pdN avec : f= (ig)
N /pr

o oU oHN . [ of oG\
Onadonc: p=|—- =|— = =— s
aN ol O {::]N o 5N T aN P

11 =Grandeur intensive.

17



Les grandeurs d’état U, S, H, F, et G sont des grandeurs
extensives et donc adnluwes .Soit un systeme a un seul
constituant contenant N moles :

« U(S,V,N)=Nu (‘5 V]

( ] Energie interne molaire.
« H(S,P,N) Nh[—- J

=3 f{— P] = Enthalpie molaire.
N

. F(T.V,N)= Nf[ U

V CHE :
—  f| T,— |= Energie libre molaire.
N L

G(T,P,N)= N.g(T.P)
—  g(T, P)= Enthalpie libre molaire.

oG
Remarque : 4 =| — e (B
L q ft (E}N ]rip i_“.r( )

Le potentiel chimique, dans ce cas est égal & I"enthalpie libre
molaire.

— G(T,P,N)= N.u(T,P) = Relation de Gibbs Duhem

dG = Ndu + pdN = VdP — SdT + udN

— VdP — SdT — Ndu = 0 : Cette relation est aussi appelée par
fois relation de Gibbs Duhem.

==
rf

Ndyt = VdP — SdT = du = [-IN]({P (;’ ]u’? = vy dP —sydT



Par coniparaison avec dit = =l
i

oY L :
Sy === | 5 volume molaire
AP )y S

"q
>S5y = —[;—%) = entropie molaire
P

_..u—-_..-.-__..—__--_..._._-n__q-__-_p—__u—-.u.-.—-.—.——-.—.—_-——-.---——_--p—-—--—



I1I- FLUIDES REELS

[1i-1 Isothermes d’un giz parviait et d’un gaz réel dans des
diagrammes de Clapevron (V) et d”Aamat (I'V. 1)

a- Gaz parfait
PV = nRT (T'=Cte) = PV.=C > P=S

74
T=T|—>P=Q ; '4*“'—*ir"1—-:a~1r°:g s D= —>P=5
- V - V 3 V
Dans un diagramme de Clapeyron, les isothermes sont des

portions d’hyperboles :

P

A

Dans un diagramme d’Amagat les isothermes sont des droites
horizontales.

4

20,



Le diagramme d’Amagat a ["avantage de faire apparaitre
clairement les €carts entre un gaz réel et un gaz parfait.

b- Gaz reel
b-1 Domaine des basses pressions
Si P augmente (P < 2 bar) la loi des réels s'écarte de celle
des gaz parfait : la loi des gaz parfait est une loi limite.

A PV (Vi = volume molaire)
5
RT G.P
N
O,
e CO; e
2 atm P

[sothermes a température a;:rdinaii*e: T ~300K

Quand P tend vers U les courbes convergent tous vers un seul
point RT.

D’aprés 'allure rectilighe de ces courbes, on voit que les
équations d’états de ces différents gaz suivent une loi linéaire
telle que : PV = RT +B(T)P (n= lmole).

b-2 Domaine des pressions élevées

Lorsque la pression augmente fortement, on perd toute
linéarité pour une isotherme dans un diagramme d’Amagal
PV = f(P). Le modele du G.P n’est plus valable.

21



Exemple : Allure du réseau d’isothermes du dioxyde de
carbone dans un diagramme (PV,-P)(*).

PV

10 bars 10 000 bars P

Analyse : il existe une température Ty dite de Mariotte pour
laquelle I'isotherme est rigoureusement horizontale aux faibles
pressions.

81 SR
T > Ty la pente des isothermes est positive
T < Ty La pente est d’abord négative, le produit PV
passe par un minimum et la pente devient ensuite positive.

e lieu des points minima a I’allure d’une parabole. On
note que ce réseau d’isothermes est réalisé a une température
supérieure a celle critique T¢ (pour le CO, Te = 31°C). Cela
implique que le gaz ne sé liquéfie pas lors d’une compression
isotherme. La liquéfaction ne se produit que pour des
températures inferieure & Tc (voir cours sur les changements
d’états).

(*)Référence de la courbe :http://waww n-vandewiele com/THN hemmo L. PDE

7



Les isothermes montrent que le modele vérifie pour les
faibles pressions (PV = RT + B(T)P) devient rapidement
insuffisant. y

i11- 2 Modele du Gaz Réel de Van der Waals

On note que de nombreux modéles existent pour formuler
I"équation d’état du gaz réel, mais le plus célebre est celui de
Van der Waals. Ce modele de vVan der Waals apporte les
modifications suivantes a celui du gaz-parfait :

—Hypothese 1 : Les constituants du fluide méme si elles
sont monoatomiques ne sont pas ponctuels mais possedent un

volume fini.
— Hypothése 2 : Les constituants du fluide interagissent

entre eux. L’énergie potentielle d’interaction de deux
molécules varie en fonction de la distance r entre leurs centres
d’inertie selon le graphe ci-dessous

I Vi(r)

A _ ierme d’énergie répulsi
/_ﬁ.' = terme d’énergie repulsive
p

B ! : T
— — = Terme d’énergie attractive
,.

Pt
'.;d-.l



Pour r < r,, les interactions sont répulsives et pour r = 1y
les interactions sont attractives: La distance ry, est de Pordre de

10" m.
: + | B
- On note que le terme attractif du potentiel —— esl
,.
d’origine électrostatique. Il correspond a I’énergie de Van der
Waals ou & ’énergie d’interaction dip6le-dipdle.

; e Rt R DN .
Le terme répulsif —; est d’origine quantique. En effet :
>

Considérons deux atomes notés A et B qui se rapprochent

Pune de l’autre a cause des forces attractives. Le nuage
électroniques de A pénetre dans celui B et vis versa (les
électrons se transferent). Or les états quantiques d’énergie plus
basse sont déjad occupés par les électrons de I’atome
correspondant. Les autres électrons qui arrivent de I’autre
atome, vont occuper des niveaux d’énergie plus élevés (le
principe d’exclusion de Pauli empéche I’occupation multiple).
Tout se passe comme si on ajoute des électrons en plus aux
atomes A et B. Ce processus augmenterait |'énergie du
systéme et donc donne lieu a des interactions répulsives.

[’hypothése 1 implique que les molécules ont une certaine
taille et vu leurs trés grand nombre N, elles occupent un
volume propre. Soit b le volume occupé par une mole. Le
volume total occupé par les N molécules est donc :

V, = nb= covolume avec N =nN {N =nombre d’Avogadro).

b = Covolume molaire.

b <<V = volume de |’enceinte qui contient le gaz.

."hypotheése 1 implique une premicre modification de
I’équation du gaz parfait liée au covolume :

P(V —nb)=nRT = P=- s
V —nb




Les molécules sont considérées étre des spheres dures

impénétrables de rayon Q (modele des spheres dures). Donc
cette hypothése prend en compte le caractére des interactions
répulsives entre molécules.

Le covolume molaire b correspond au volume occupe par

; 4 ;
une mole de sphéres dures : b= 5 N

[.a mesure de b = €. On obtient Q de I’ordre de 0,lnm,
valeur qui correspond bien a la dimension d’un atome ou
d’une molécule. :

L’ hypothése 2 =>la force attractive entre les molécules se
traduit par un terme correctif de la pression P. Ce terme
correctif est proportionnel au carré de la densité des

a7

2

molécules : cx(—w—] = aiz--. En effet :
V 4

Considérons deux petits €lements de volumes V, et V2
choisis au hasard dans le gaz. Si V, et V, contiennent chacun |
molécule, la force d’attraction est /. Pour plus de molécules
dans les volumes V, et Va les résultats sont rassemblés dans le
tableau ci-dessous ©

‘Nombre de molécules 'Nombre de molécules Force entre
N, dans le volume V, |N, dans le volume V, | Vet Vals
I ; | s
D Eanl o A
e R P Bl T[T
Aoy = B REL e A e
_ —— ‘e , ‘ e il
On pose C, = —V—‘ et C, = v —La force d'attraction entre V;

| .
et V, est proportionnelle aC,.C,.- Or le gaz est reparti



On

N N,
Uniformément dans le volume V= [}-l:?

N =Z

| ¥

_ ‘ . ey
conclue donc que la force est proportionnelle a( !;J .

Une deuxieme modification de la loi des gaz parfaits est
due aux forces attractives entre les molécules :

-

ConkE
Vepb | W
Sib=0: P= ni?’ H [— ﬂi—) ol le terme {Ig représente la

2
: e ; an- .

pression cinetique du gaz et celui | — —5- | represente la

V-

pression moléculaire : P = e + Pm {Pn.? <(=FP=< Pe).

On tenant compte des deux hypothéses on trouve
I’équation du gaz réel (Equation de Van der Waals) :

[F 4 c;fu.J(}f —nb)=nRT (n moles)

-

[P+ H._,
Ve

Les valeurs de aet b dépendent de la nature du gaz. Le tableau
ci-dessous rassemble quelques valeurs de ces grandeurs.

}(V = f:): RT (1 moles)

Gaz a(atml’ [(mole)’ b(l/mole)

O T A R :

€O, _ 3,590 i s L e
ol He 0244 | 0,0266

Le 7.7 | RO % 7 =




Remarque :
Pour les faibles pressions on peut chercher une équation

empirique PV = f(P) ou PV = f(V) du gaz sous la forme :

PV = 7(P)—> PV = A+BP+CP* + DP’+===-=

PV =f()>PV =4+ —B—+ —CF,- +£j?-’r
ik K LV

AfBECHIDE B’,C’ et D7 sont des coefficients qui peuvent

dépendre de T. On les appelle les coefficients du viriel.

L

.—__..-_-.-..----.-——.-.——-—---—-—-u—-—-q-——-.--——---——-—u—--———--q.—--r



V. CHANGEMENT DE PHASES D'UN CORPS PUR

[V-1. Différents états de 1a matiére

[.a matiere existe sous trois principaux états: solide ;
liquide ; gazeyx.

» [e solide a une forme propre et un volume propre. A
I’échelle microscopique, les atomes s’ arrangent sur un reéseau
cristallin. Le solide s’obtient par une répétition périodique
d’une entité élémentaire dite maille. Un solide peut cristalliser
dans une maille ayant une forme géometrique quelconque. On
distingue en particulier la maille cubique :

O

Maille cubique simple Maille cubique centré Maille cubique faces centrées
(Fea,Cr,Mo,....) (Ni, Cun, A,.......)

» Le liquide a un volume propre mais n’a pas de forme
propre. Les différentes molécules le constituant se disposent
en couches pouvant glisser les unes sur les autres. Les
différentes forces de frottements des couches les unes sur les
autres caractérisent la viscosité du fluide.

» Le gaz n’a ni volume ni forme propre. Il occupe tout le
volume dont il peut disposer. Les molécules le constituant,
sont reparties au hasard et leurs interactions principales sont
dues aux chocs entre eux.



1V-2. Mécanisme de changement de phase

Considérons une mole de gaz de volume V, et de
pressjon Po. On comprime ce gaz de facon isotherme ¢t
’ & # " . L
révetsible. On décrit alors la courbe ci-dessous tracée dans

diagramme (P,V).

Py

“““““ e L
I I
OIS S v L JAQUIDE ¢ _ — —— jr,_.w_;____'.,_-
SOLIDE! + ILIQUIDE,  GAZ+ BIQUIDE] GAZ |
i 1
| _SOLIDE i = TSI e
Ve Vin Vi Vi Va Vo

[a compression isotherme du gaz de Vga Va est suivi par
une diminution du volume tout'en restant dans 1’état gazeux.
Si on continue a diminuer le volume, on constate que du
liquide apparait : & la température T, de la compression, le gaz
n’est plus stable sous une pression supérieure a Py (pression
de vapeur saturante). Le gaz se transforme progressivement en
liquide pendant. toute la durée du palier AC (Palier de
liquéfaction) au cours duquel température et pression restent
constantes. La variation slémentaire de 'enthalpie libre
pendant I’évolution le long du palier est :

dG = VdP - SdT =0
Soit B un point quelconque du palier de coordonnées (P, V).
Au point B, liquide et gaz coexistent ensemble (€tat biphase).
Soient x le nombre de mole du liquide et 1-x le nombre de
moles du gaz (voir figure ci-dessous).



(1-x) moles de gaz
(S Volume V

x moles de liquide — 7777 737

-------- L ]
AT T B S

Situation au point B

Soient :
—» Gy (T,P)) 'enthalpie libre d’une mole de liquide

—» Gy (T,P)) I’enthalpie libre d’une mole de vapeur.
[ ’enthalpie du systéme au point B du palier est donnee par :
G=x G (T,P)) + (1-x) Gy (T,Py)

dG =0 =—= G, (T,P)) dx - Gy (T,P))dx =0

Les enthalpies libres molaires de la vapeur et du liquide

sont identiques.
Le méme raisonnement pourra étre appliqué aux autres
changements de phases (voir terminologie sur la figure ci-

dessous).

Liquide = sSthesm—m—
aporisation”

10



Dans le cas de ’équilibre entre les phases solide et
liquide on montre que : Gy (T,P2) = Gs(T,P2)

L’équation G (T,P)) = Gy (T,Py) définie dans le plan
(P,T) une courbe le long de laquelle liquide et vapeur sont en
équilibre. Les autres équations du meme. type définissent les
courbes de fusion et de sublimation (voir figure suivante).

+ P
Ordonné
SOLIDE . /. C . Point critique
GAZ
Palaiee / Désordonné
by ok | Point triple :
Ty ¥

Diagramme d’¢équilibre solide-liquide-vapeur
(Cas général)

Au point triple, les enthalpies libres des trois phases sont
égales :

Gy (ToPo) = G (ToPo) = Gs (TorPo)

Au point triple, les trois phases : solide, liquide et gaz
coexistent ensemble.
[es coordonnées du point triple de I'eau sont .

Py = 4,58 mmHg et To=273;16k

Le point C est appelé point eritique. Au dela du point C, il n’y
aura plus de liqué faction.

3



On note que le diagramme d’équilibre (P, T) de I’eau présente
une courbe de fusion ayant une pente légerement négative
(voir diagramme ci-dessous).

+P
Pente légerement < ()
Glace . C, Point critique
LIQUIDE
Vapeur
P{'j....... / .; ‘ |
s i Point triple h

~exn il T
Diagramme d’équilibre glace-liquide-vapeur
(Cas de I’eau)
- La courbe de fusion qui présente une pente légerement
négative est liée au fait que le volume massique de la glace est
supérieur au volume massique de I’eau liquide. Cela explique
pourquoi les glacons flottent dans I’eau.

I1V-3. Isothermes d’Andrews et point critique

Si on change la température a laquelle on effectue la
transformation gaz — liquide, on obtient une autre courbe qui
représente 1’évolution du systéme. Le réseau d’isotherme (voir
figure ci-dessous) faisant apparaitre les phases gaz; gaz en
équilibre avec du liquide ; liquide, constituent les isothermes
d’Andrews.

On constate qu’en élevant la température, il arrive un
moment ou la liquéfaction ne se produit plus : la pression du
systeme augmente de maniére continue. Cette température

L3



correspondante est appelée temperature critique. Le point
C(Pe, Ve, Te) est appelé point critique. '

C (point critique)
Courbe de Rosée

Courbe d’ébullition

L.iq
&/A Lig+ G

/ '

1

Le lieu géométrique des points faisant apparaitre la
premiere goutle liquide constitue la courbe de Rosée et celui
faisant disparaitre la dernicre bulle de gaz s’appelle la courbe
d*ébullition. Les deux courbes de ‘roseée et d’ébullition
constituent la courbe de saturation.

Remarque : On note que I’équation de Van der Waals prédit
(rés bien le point critique mais ne prédit pas le palier de
changement d’¢etat.

[V-4. Chaleur latente de changement d’état

P 1
o
___A?.A\

v %

-

r's

Soit un systéme constitué par une mole de matiere. Pour
augmenter la proportion X du liquide en partant d’un point A

33



quelconque du palier de liquéfaction, il suffit d’extraire de la
chaleur au systeme. Si on fournit de la chaleur au systéme, on
augmente plutdt la proportion 1 - x du gaz. La quantité de
chaleur a fournir ou a extraire pour transformer completement
une mole du corps considéré est appelée chaleur latente L. :

- chaleur latente de fusion L

- chaleur latente de liquéfaction 1.

- chaleur latente de sublimation Lg

Au point A du palier, I’entropie et le volume d’une mole du
systéme considére sont :

S = (1 —x)Sy+ xS,

V=(1-x)Vyt+xVp

Sy et S; sont respectivement les entropies molaires de la
vapeur et du liquide. Vy et V. sont respectivement les
volumes molaires de la vapeur et du liquide.

Pour augmenter la fraction molaire du liquide de dx il
faut que le systeme echange avec le milieu exterieur la

quantité de chaleur :
6Q =TdS = T(S, —Sy)dx <0

L.a chaleur totale liberé par le systeme pour se liqueher
est donc : Q = T(S,. — Sy) soit :

L= ]Q[=T(Sy-S.) =Chaleur latente

L’existence de cette chaleur latente est due au fait que
I’entropie du systéme varie au'cours du changement de phase.

D’aprés ’expression différentielle de I’enthalpie libre :

3 e , .
dG = —SdT + Vdp =[%] dT + [‘-(- ] Jr On obtient :

P
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5:=—[ii£] et |-'.-.[§‘:"f}
a7 ) ar),

Or I'entropie molaire S du liquide et de la vapeur sont

différente lorsqu’ il existe une chaleur latente ; il s’ensuit que :

[m) est discontinue a la temperature du changement de
L N :

ar
phase. De méme :

v =[‘%] est discontinue a la pression de liquéfaction.
ol )y

Les transformations qui présentent ces discontinuités et
donc une chaleur latente, sont appelées transitions du premier
ordre par opposition aux transitions du second ordre pour
lesquelles ces dérivees restent continues.

&)1 &)

Gl Sy i a f i

o |

Sy |// Vy /
Liquide'. Vapeur Liquide | Vapeur

| Iy
YL
|
|

L~f’”’:|5L 3 _/ g
F 20

1V-5. Formule de Clapeyron
La formule de Clapeyron (raduit la variation de la

pression a laquelle se produit le changement de phase lorsque
la température varie. La question qui s€ pose€ est quel est
["accroissement  dPyp résultant d’un accroissement  de

température dT ?

PL '*'dPL .

S = T+dT




- ]-}

Liquide (P HdPy, T d L)

Gaz

.
»

(P,T)

" Lors de I’évolution le long du palier, I’échange de chaleur
est donnée par :

00 =TdS = T[i%—‘-) dT + T(_ﬁ_ﬁ‘) dv
oT J, av J,
Le long du palier on a T= Constante et donc dT =0 :
— r‘}Q T(ﬁg] dV
oV

En tenant compte de la troisieme équation de Maxwell :

3
(ﬁ—’p) = (ﬁj qui ressort de dFF = -PdV - SdT.
oT ), oV J,

oP
On aalors : 60 = T[~——-] dV
ar ),
Or la pression de liquéfaction P dépend de la
température T mais pas du volume. Done (i—?ij est
¢
indépendante du volume.

0-1(5) v -T{GH] onem)

K OF, v ne PO e Loy
= T[ T] (V,—V )etdonc L= T[@}"],(!' )



—_—

-

T e
Diou | = =y Formule de Clapeyron
o), T(V,=V.)

Autre démonstration
A I’équilibre des deux phases (ici liquide et gaz) on a
égalité des enthalpies libres molaires et donc des potentiels
chimiques. On peul €crire cetie égalité aux points :
(T,Py) et (T +dT,Py+dP0)

(AR =+ Or (TPL) = Gu(T,Py)
(T + dT,PL +dPy) — G (T + dT,PtdPy) = Gy(T +dT,P +dPy)
Or dG = G(T + dT,P +dP) = G(T,P), on obtient donc :
Gy(T,Pp) + dGL = Gy(T,Pp) + dGy
Sachant que G (T,PL) = Gy(T,P) on obtient que . dG, = dGy
En explicitant ces différentielles, on obtient :

VdP, —S,dl = V.dp —Sdl = (S =2 )dT = (V= Vv )dP,

dP S, —E,_ \- L

— el = Sl
ar v, =v, TV ~V)

ELA ol
~lar F (V. =V)

—_—e——

e méme raisonnement serait ¢évidemment valable dans le
cas d’une transformation liquide-solide ou solide-gaz.

Dans le cas de la (ransformation liquide-solide, les
volumes molaires du liquide et du solide sont en général {res

i dP : |
voisins et donc ﬁest trés grand. On note que le volume

molaire du liquide est supérieur au volume molaire du solide
(sauf pour la glace et quelques autres substances) :

LI



a‘P L

: e )
; dT T(V -V)
_. une augmentation de la pression entraine une augmentation
de la température de solidification.

ar, s 0

dT T (V. -V.)

. un accroissement de la pression diminue la température de
solidification. A température < 0°C, il suffit, par exemple, de
comprimer la glace pour obtenir la fusion alors que le
phénomene inverse se produit pour la plus part des cas.

Par contre, si Vi <Vg = -

Si on applique la formule de Clapeyron a la liquéfaction
(liquide-gaz) ou a la sublimation (solide-gaz) on peut donner
une valeur approximative de la pression de vapeur saturante.
En effet, dans ces deux cas, le volume de la phase condensée
(liquide ou solide) est trés faible devant le volume de la

dP L
vapeur. = —— &~ ——
dTl’ TV

Si on consideére la vapeur comme un gaz parfait :
o A - 5

=RESS Ny e R et
P Vi s
et d::nm:.f *1f1dT:£rf(——l j
B R R A =T
On supposant que L est indépendant de T, on peut ecrire
ue-dp dJ LJ::slianP L+ a (
——=al—— =———fcavee .c = cte.
q P L RT il f;’ RT cavec ¢ = cte
L

" On.obtientalors: £ = Fy.€ RT

i8



[.a mesure de P a une tempeérature donnée, nous permet
de déterminer la constante d’intégration Py La relation
L :
) — T .
P = Py.e RT montre que la pression de vapeur saturante
décroit trés vite quand la temperature diminue.

1V-6.Exercice d’Application

Une masse m de vapeur d’eau saturante a la température T,
subit une détente adiabatique réversible. Au cours de cette
détente la vapeur se condense partiellement : calculer la
proportion x (titre massique) .d’eau liquide ainsi obtenu en
fonction de la temperature finale T, des valeurs L; et L, prises
aT et T, parla chaleur latente de vaporisation, et la chaleur
massique ¢ de I’eau liquide (c est supposee indépendante de la

température).
AMNCT =373k Ty = 198°K: L, = 539cal/g; L2 = 582cal/g; ¢
= lcal/g.°K 5
Réponse: P
B A(m,TH)
G : \ E(m,T,)
D

>V

Transformation adiabatique réversible = Entropie constante :
AS =0

On peut faire passer le systeme de I’ ¢etat initial A(m,T)) a I’état

final D(m(1-x),T) en passant par un autre chemin réversible
tel que :

19



- de A a B liquéfaction de toute la vapeur a T, ; le systeme
! o : mlL
céde la quantité de chaleur Q; = -m.L, soitAS = — -i;—',

i
- Refroidissement de I’eau liquide de T, a T,, la pression
étant continuellement maintenue égale a la pression de
vapeur saturante correspondante. En tenant compte du
fait que le liquide est trés peu compressible, on a :

80 =me dT +1dV = medT

Soit :AS = j%% dl’

[ T
=me|'— =mclLog -
J, g r

T
-Vaporisation a la température T, d’une masse m(l-x)

d’eau : AS, = -zt
' T,

Finalement on a : AS +AS, +AS =0 soit :

iL o nil=%)L .
i +meclLog —=+ E{I—Tu—i =0 on obtient alors :

{jz_
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V. EFFETS THERMO- ELECTRIQUES

v-1. Effet Peltier

Conducteur B

Conducteur A Jonction
T 5 T
M " N \

A la jonction entre deux conducteurs A et B différents,
mais a4 méme temperature T, apparait une f.e.m qui ne dépend
que de la nature de A et B ; c’est la f.e.m Peltier.

v-2. Effet Thomson
T B

M

i T
M et N d’un méme conducteur homogene,

Entre deux points
différentes, s’ établit une f.e.m. C’est

placés a des températures
I’effet Thomson.

V-3, Effet Seebeck

TSN
o) >¢_6*
\_____._—B____/
Deux métaux A et B #soudés entre €ux a leurs deux

elles méme placées a des temperatures

extrémités qui
un couple thermoélectrique, siege

différentes, constituent

4|



d’une fe.m résultant des effets superposés Peltier et Thomson.

Le couple thermoélectrique (thermocouple) est note :
E(8,0;4/B)

[ fe.m L
; " / Meétal A
Métal A—_) / . /‘ \/

¢ Méta/; B 6

- _...,.""'-7
\‘imldures =

Schéma de principe d’un thermocouple

La fe.m dépend des conducteurs A et B et aussi des
températures O et . L’une des température sert de référence
(¢’est souvent 0°C).

Un thermocouple présente une sensibilité thermique ou
pouvoir thermoélectrique définie par :

de( 0,0
e= —E(W’f))(ﬂ!f /°C )(e varie de 6 a 80 pF /°C')

V-4. Lois des circuits des thermocouples
a- Convention

e(6,0;A/B)=-e(6,0,4/B)=-e(6,0:B/ A)=e(9,0;B/ 4)
b- Lois des températures successives
Soit un thermocouple A/B et soit 8, (0,0 ]
e(6,0)=e(6,6,)+¢(0,,0 )=e(0,6,)-¢(6,6,)
Si 0 =0°C =>e(0,0 )=¢(0,0)—e(0,0)
:}e(@ 0)=e(0,8)+e(0,0)

42



[es tables numériques donnent les valeurs de ¢(6.,0)
pour les couples A/B. On mesure e(0,0 ) et connaissant? , la
relation e(0.0) =e(0,0)+e(0,0) (0= température de la
soudure froide) nous permet alots a I'aide des tables
numériques d’en déduire la valeur de la température®.

c- Lois des metaux successifs

Considérons plusieurs conducteurs A, B, C, M, N avec

lesquels on peut construire les couples (A/B) -(B/C) ;(M/N).

Ona:
e(9,0;4/B)=e(6,0 .A/.C)+e(0,0;C I B)
e(0,0;A4/ B)=e¢(0.0 . A1C)—e(0,0:8/ &)
[a fe.m d’un couple A/B sera conntl a partir des f.e.m

des couples de A et B, séparément rapportes a un métal de
reference C. Le métal de reference utilisé est le platine.

d- Lois des métaux intermédiaires

Un troisiéme conducteur homogene peut toujours
s’ajouter dans un circuit, sans effet sur la f.e.m total pourvu
que ses extrémités (jonctions) soient 3 la méme temperature.
Donc un voltmétre ou tout autre appareil (équivalent a un
conducteur unique peut étre qussi intercalé sans qu’il modifie
la f.e.m a mesurer.
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