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Chapitre 1

Introduction générale

Les phénoménes de transition de phase se rencontrent dans la vie de tous les jours, sans que I’on n’y
préte forcément beaucoup d’attention : les glagcons dans notre apéritif, I’eau bouillante pour faire cuire nos
pates ou notre montre a cristaux liquides. Ils peuvent aussi se manifester de maniére plus inattendue comme
se fut le cas en 1942 sur le lac Ladoga situé a une centaine de kilométres au sud de Saint Petersbourg. En
effet, au cours de I’hiver 1942, pour échapper a un feu de forét provoqué par des bombardements aériens, un
millier de chevaux se précipitent dans le lac. Malgré la vague de froid récemment arrivée (-30°C), I’eau est
encore liquide. Pendant que les chevaux nagent, on entend un grand bruit; I’eau a gelé subitement, empri-
sonnant les animaux dans la glace. Pourquoi I’eau n’a-t-elle pas gelé avant que les chevaux ne soient entrés
dans le lac ? De maniére plus générale, pourquoi une phase se met-elle a se transformer si radicalement :
pourquoi un liquide se met-il a bouillir par exemple ?

Les phénomeénes de transition de phase jouent un r6le important en science et dans I’industrie et plus
particulierement dans les industries mettant en jeu de grands systemes énergétiques, dont I’industrie nu-
cléaire. Le but de ce cours est de donner les éléments essentiels a la compréhension de ce qu’est une
transition de phase. La thermodynamique étant la science des transformations d’énergie, quelques rap-
pels généraux de thermodynamique ont paru indispensables. lls servent de base a I’étude de la transition
de phase liquide-vapeur qui suit et sont également nécessaires a la compréhension des modéles de ther-
mohydraulique. Bien qu’il existe de nombreux types de transition de phase, on s’intéresse dans ce cours
uniquement a la transition de phase liquide-vapeur, cette derniere étant la seule mise en jeu en thermohy-
draulique. Cependant, beaucoup de résultats obtenus peuvent étre transposés a d’autres types de transition
de phase, comme par exemple la transition liquide-solide, solide-vapeur ou encore les phénoménes de dé-
mixion mettant en jeu des mélanges de plusieurs constituants sous forme fluide. En outre, les raisonnements
et outils (notamment thermodynamiques) utilisés dans ce cours peuvent étre transposes a d’autres types de
transition de phase, de type magnétique par exemple. Notons enfin que les transitions de phase jouent éga-
lement un réle important en science des matériaux et que les éléments de thermodynamique développés
dans ce cours peuvent étre utiles a leur compréhension.
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Chapitre 2

Rappels genéraux de thermodynamique

2.1 Définitions

La thermodynamique est la science des transformations de I’énergie. Elle permet notamment de
calculer les principales grandeurs thermodynamiques qui caractérisent des états (liquide, vapeur, etc.) et
fournit les méthodes indispensables pour préciser les conditions d’existence d’états physiques et de leurs
transformations (stabilité d’une phase, transition d’une phase a une autre, etc.).

Un état de la matiére est caractérisé par un ensemble de propriétés physiques auxquelles on associe
des grandeurs macroscopiques : le volume V, la masse m, I’aimantation M, etc. On peut alors distinguer
différents états de maniere évidente : gaz, liquide et solide par exemple. Dans cet exemple, ce sont essen-
tiellement les propriétés mécaniques de la matiere qui permettent de distinguer ses états. 1l peut exister
d’autres distinctions d’états en fonction d’autres parametres.

Si le systéme est constitué d’une seule substance chimique (eau par exemple) et qu’il est homogene (sa
densité est uniforme), on dit que I’état correspond & une phase et que le systeme est monophasique. Cette
définition est étendue a des systémes homogénes mais avec plusieurs constituants (un mélange alcool-eau
par exemple). Un systéme peut étre hétérogene (bulles de vapeur dans un liquide par exemple). Dans ce cas,
le systéme est dit polyphasique et il ne peut pas étre décrit par un état unique mais par une juxtaposition
d’états monophasiques.

Une variable d’état est une grandeur macroscopique observable qui caractérise un systéme. Par exemple,
dans le cas des fluides, le volume, la pression, la température ou encore la masse. On est conduit a introduire
des fonctions de ces variables d’état qui permettent en particulier de décrire les propriétés énergétiques du
systeme, comme par exemple I’énergie interne, I’enthalpie ou I’enthalpie libre. Ces fonctions sont des
fonctions d’état.

Soit 1) une fonction d’état des variables d’état X et Y. Sa différentielle s’écrit alors

dyp = ¢¥x dX + ¢y dY (2.1)
1) étant une fonction d’état, on doit avoir
Hx) _ (y (2.2)
oY ) 0X )
Cette condition traduit simplement le fait que la variation de v d’un état a un autre ne dépend pas du
processus mis en oeuvre lors de la transformation.

La relation (2.2) correspond a ce que I’on appelle les relations de Maxwell qui traduisent simplement
le fait que pour une fonction d’état «) dépendant de n variables d’état X;, on a

O N _ (v
0X;0X;) \0X,0X;
Il existe deux grandes catégories de variables et de fonctions d’état :

9
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— celles qui sont invariantes lorsque I’on change les dimensions du systéme, que I’on qualifie d’intensives,
telles que la température ou la pression

— celles qui dépendent des dimensions du systeme, que I’on qualifie d’extensives, telles que le volume,
la masse ou I’énergie interne.

2.2 Les potentiels thermodynamiques

En général, il est plus pratique de travailler avec certaines variables d’état plutdt qu’avec d’autres. Par
exemple, il est expérimentalement plus simple de maitriser la température plutdt que I’entropie et I’on
préfére donc travailler avec cette grandeur, a la fois d’un point de vue expérimental et du point de vue de
la modélisation.

Le premier principe s’écrit

dU = 6Q + oW (2.3)

ou dU est la variation de I’énergie interne du systeme, 5@ est la quantité de chaleur fournie au systeme et
OW le travail des forces fourni au systéme.

On rappelle que ni @ ni W ne sont des fonctions d’état (raison pour laquelle on note 6@ et non pas
dQ).

Si I’on suppose que la transformation est réversible et que le travail des forces est d{i uniquement aux
forces de pression, alors on peut écrire

5Q = TdS
SW = —PdV

ou S est I’entropie du systéme et V' son volume.
On a par conséquent
dU =TdS — PdV (2.4)

Remarquons que, puisque U est une fonction d’état (postulat), ainsi que .S et V, la forme différentielle
(2.4) est toujours valide, quelle que soit la transformation considérée. L’expression de la différentielle de
U (2.4) fait apparaitre que les variables d’état “naturelles” associées & U sont S et V.

Pour des raisons expérimentales ou de simplicité de modélisation®, on peut préférer travailler avec
d’autres variables d’état et remplacer par exemple I’entropie par la température. Ainsi, si I’on considére
I’énergie interne U, on peut étre amené & déterminer U (7T, V).

2.2.1 Casillustratif d’'unefonction d’une seulevariable

Afin de simplifier I’analyse, on raisonne sur une fonction d’une seule variable Y'(X'). On a alors
dY = ZdX (2.5)

cette relation servant de définition a Z.

Si I’on souhaite travailler plutdt avec la variable d’état Z, on peut inverser la relation Z(X) pour
connaitre X (Z) et ainsi exprimer Y (Z) = Y/(X(Z)). L’inconvénient de cette démarche provient du fait
que si I’on connait la fonction Y'(Z) et que I’on souhaite connaitre la valeur de X, on doit résoudre I’équa-

tion différentielle iy
Y=Y (—

qui est une équation différentielle du premier ordre permettant de calculer Y (X) et dont la solution ne
peut étre connue qu’a une constante C prés : Y = Y (X, C). Cette maniere de procéder engendre par
conséquent une certaine perte d’information. C’est la raison pour laquelle il est préférable de considérer la
transformation de Legendre.

111 est en général plus simple d’avoir de I’intuition physique sur les variations de grandeurs physigques en fonction de la température
plutdt qu’en fonction de I’entropie.
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F1G. 2.1 — Transformation de Legendre

Soit A I’abscisse a I’origine de la tangente a la courbe Y(X) en X (cf. figure 2.1) :
A=Y -ZX (2.6)

La transformation de Legendre revient & remplacer le couple de variables (X, Y") par le couple (Z, A),
ce qui revient a décrire la courbe Y (X') par la famille des tangentes en chacun de ses points ; autrement dit,
Y (X) est la courbe enveloppe des tangentes définies par I’ensemble des couples (Z, A).

Par différentiation de la relation (2.6) et en tenant compte de la différentielle de Y (2.5), on obtient :

dA=dY — ZdX — XdZ = —X dZ 2.7)

Ainsi, partant de la fonction d’état Y de la variable d’état X, on aboutit & la définition d’une autre
fonction d’état A de la variable d’état Z, variable conjuguée de X.

2.2.2 Principaux potentiels thermodynamiques

D’une maniere générale, les fonctions d’état que I’on peut obtenir par transformations de Legendre sont
appelées potentiels thermodynamiques. Il faut remarquer que le choix des variables d’état conditionne
celui du potentiel thermodynamique.

On a vu que la différentielle de U s’écrit naturellement sous la forme

dU = TdS — PdV (2.8)

Ainsi, les variables “naturelles” associées a I’énergie interne U sont I’entropie S et le volume V. On
peut souhaiter travailler avec la pression plutot qu’avec le volume. On introduit alors la transformée de
Legendre correspondante pour obtenir une nouvelle fonction d’état H, appelée enthalpie, définie par

H=U+PV (2.9)

Sa différentielle s’écrit
dH =TdS +VdP (2.10)

On peut également préférer travailler avec la température plutot que I’entropie et I’on introduit alors
la transformée de Legendre correspondante pour obtenir une nouvelle fonction d’état F°, appelée énergie
libre, définie par

F=U-TS (2.11)

Sa différentielle s’écrit
dF = —-SdT — PdV (2.12)
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Enfin, on peut souhaiter travailler sur les variables 7" et P et I’on introduit pour cela I’enthalpie libre G
définie par
G=U-TS+PV (2.13)
dont la différentielle s*écrit
dG = —-SdT' +V dP (2.14)

2.3 Relations de cohérence thermodynamique

On a montré que I’une des conséquences de I’existence de fonctions d’état est I’existence de relations
de Maxwell qui relient les dérivées partielles de certaines grandeurs thermodynamiques. On rappelle que
ces relations se mettent sous la forme générale (2.2) :

0% _ 0%
0X;0X;) \0X;0X;
ou ¢ est une fonction d’état des variables d’état X;.

On peut appliquer cette formule générale pour certains des potentiels thermodynamiques introduits au
paragraphe précédent. A titre d’exemple, si I’on considére I’énergie libre F', on a

oS oP
— | == 2.15
(5v),= (57), (219
Ainsi, si I’on se donne les deux fonctions S(7', V') et P(T, V'), cette relation montre que ces deux fonc-

tions ne peuvent pas étre indépendantes : les variations de .S en fonction de V et les variations de P en
fonction de T doivent étre cohérentes entre elles, via la relation de Maxwell (2.15).

S’il est classique de se donner I’équation d’état P(V,T), il est plus rare que des tables thermody-
namiques donnent acces & la fonction S(V,T). En revanche, il est probable que I’on puisse trouver une
fonction donnant les variations de la capacité calorifique a volume constant Cv en fonction de V et 7. On
peut a priori penser que ces deux fermetures sont indépendantes ; en fait, elles ne le sont pas.

Par définition, on a
oUu
C’U = <6_T> ”

Or la différentielle de U est donnée par (2.8). Si I’on suppose que I’on connait S(7', V'), cette différen-
tielle se met sous la forme suivante :

08 08
=T — T T — — P
v (aT)Vd *[ (aV)T ]dv

Co=T (85) (2.16)
1%

Par conséquent

ar
En différenciant la relation de Maxwell (2.15) par rapporta 7', on obtient

(5rav) - (57)

oTov 12 ),

D’aprés I’expression (2.16) de C'v, cette relation s’écrit
1 [0Cw 0?P
— (== == 2.17
(7).~ (), @40

Cette relation montre clairement que les variations de C'v en fonction de V' ne sont pas indépen-
dantes des variations de P en fonction de T'. Elle montre en particulier que si I’équation d’état P(V,T)
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est linéaire en T', alors la capacité calorifique C'v ne peut pas dépendre du volume (soit du volume massique
et donc de la masse volumique).

D’une maniére générale lorsque I’on s’intéresse aux fermetures thermodynamiques d’un modéle,
il faut toujours chercher a déterminer le potentiel thermodynamique correspondant aux variables
thermodynamiques principales choisies pour ce modéle.

Il existe également une autre relation utile permettant de relier différentes dérivées partielles. Soit une
fonction d’état ¢ de deux variables d’état X et Y. On a alors la relation générale suivante

(%), (), (5) =

Si I’on prend I’exemple de I’équation d’état P(V,T),on a

()., (o), (a), =

Pour démontrer cette relation, il suffit d’écrire la différentielle de P

oP oP
P=|_—= — T
d (aV)Td” (aT)vd

Si I’on suppose que la transformation se fait & pression constante, dP = 0 et la relation précédente
implique
v (0P/oT)v
dT (OP/OV)r

Cette relation étant vraie uniquement pour une transformation a pression constante, on peut écrire

v\  (OP/AT)y
<6_T>p = @pP/ov)r
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Chapitre 3

Stabilité thermodynamique d’une phase

3.1

Différentes catégories d’équilibre

Un systéme est dans un état d’équilibre s’il ne présente aucune tendance non compensée a un change-
ment d’état.

A contrario, un systéme n’est pas dans un état d’équilibre si un changement d’état peut survenir sponta-
nément, soit par des perturbations finies ou infinitésimales imposées au systeme soit par des perturbations
internes au systeme (fluctuations de la densité par exemple).

On peut faire une analogie avec la mécanique. En mécanique, on étudie la fonction énergie potentielle
qui doit étre minimum & I’équilibre (cf. figure 3.1) et en thermodynamique, on étudie I’équilibre via des
considérations sur les potentiels thermodynamiques.

Si I’on poursuit cette analogie, on voit qu’il existe différents types d’équilibre :

stables, c’est-a-dire correspondant & minimum global d’énergie (point A de la figure 3.1)

instables, c’est-a-dire tels que pour toute perturbation infinitésimale autour de la position d’équilibre
le systéme a tendance a s’éloigner de celle-ci (point B de la figure 3.1)

métastables, c’est-a-dire localement stables mais globalement instables (point C' de la figure 3.1),
ce qui signifie que si la perturbation autour de la position d’équilibre n’est pas trop importante, le
systéme retourne vers cet état d’équilibre, mais que si la perturbation est trop importante, le systéme
évolue vers un autre état d’équilibre plus stable (point A de la figure 3.1)

stables contraints, c’est-a-dire que le systéme est stable grace a I’application d’une contrainte exté-
rieure, mais qu’il devient instable si cette contrainte est relaxée (point D de la figure 3.1)

Les perturbations dont on parle pour écarter le systeme de son état d’équilibre initial peuvent corres-
pondre soit a des forces extérieures (pression par exemple liée a des vibrations), soit a des variations locales

E

Fi1G. 3.1 - Différents états d’équilibre mécanique

15
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spontanées d’une variable thermodynamique autour de sa valeur a I’équilibre (température par exemple).

3.2 Critéres de stabilité de I’équilibre

En thermodynamique, le second principe stipule que I’entropie d’un systéme isolé ne peut pas dé-
croitre.

Ainsi, tout systéme thermodynamique non contraint évolue & partir de son état initial vers un état dans
lequel I’entropie est maximum. Par conséquent, il n’existe pas de transformation qui puisse s’amorcer
spontanément a partir d’un état d’équilibre non contraint : sinon, I’évolution serait telle que I’entropie
augmenterait alors qu’elle est maximum initialement, puisque le systeme est a I’équilibre.

Soit AS la variation de I’entropie par rapport a I’équilibre. La condition de stabilité s’écrit :

AS <0 (3.1)

Puisque, d’apres le second principe, I’entropie d’un systéme isolé ne peut pas décroitre, cette condition
traduit I’impossibilité d’évolution thermodynamique du systéme, ce qui signifie bien que cet état d’équi-
libre est stable.

Exemple On considére un récipient rempli de gaz initialement & I’équilibre & la température 7°. On sup-
pose que le systéme est isolé. On imagine une transformation vers un état tel qu’une partie du gaz perd
une quantité d’énergie infinitésimale dq et se trouve a une température T' — 67 et que I’autre partie du gaz
gagne cette méme quantité d’énergie (systéme isolé) et se trouve a une température 7' + §7'. La variation
d’entropie correspondant a cette transformation est

_ % g _
T T+6T T-6T

Cette transformation est donc impossible et I’équilibre initial est donc stable.

08 0

3.3 Critéres de stabilité de Gibbs-Duhem

On considére le cas le plus général d’un systéme 3> pouvant échanger a la fois de la chaleur et du travail
(on ne considére pas le cas ou le systeme peut échanger de la masse). On considére donc que X est en
contact avec un systeme X beaucoup plus vaste et I’on considéere que le systeme X U X est isolé et de
volume constant. Soient Ty et Py la température et la pression du systéme .

On suppose que le systeme X est dans un état d’équilibre et I’on considere une transformation telle que
son énergie interne varie de AU. On a alors

AU = AQ + AW 3.2)
Le travail AW regu par X est fourni par X et si AV est I’laugmentation du volume de 3, on a

AW = —Py AV (3.3)
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F1G. 3.2 — Systéeme thermodynamique

puisque X, travaille a pression constante.
AQ est la chaleur recue par X qui n’est en communication qu’avec la source X a température T; et
par application du second principe, on a
AQ =Ty AS, (3.4)

AS = AS, + AS; (3.5)

ou AS. et AS; représentent les variations d’entropie respectivement réversible et irréversible de telle sorte
que AS; > 0.
En tenant compte des relations (3.3), (3.4) et (3.5), la relation (3.2) se met sous la forme suivante :

AU — Ty AS + Py AV = —Ty AS;
D’aprés le second principe, AS; > 0 et par conséquent
AU —Toy AS + Ph AV <0

Cette condition correspond a une condition pour que I’évolution spontanée du systéeme soit possible
entre I’état initial et I’état final considérés. Or, pour que I’état d’équilibre initial soit stable, il faut qu’il
ne puisse pas évoluer spontanément vers un état final voisin. Ainsi, la condition de stabilité d’un état
d’équilibre est telle que I’inégalité précédente est violée, ce qui s’écrit

AU — Ty AS + Py AV >0 (3.6)

Cette condition est le critére de Gibbs-Duhem de la stabilité thermodynamique d’un systéeme.

Cette condition est la plus générale possible puisque I’on a considéré que le systeme peut échanger de
I’énergie avec I’extérieur sous forme de travail et sous forme de chaleur. On peut déduire de cette condition
de stabilité thermodynamique des conditions particulieres dans le cas ou I’évolution du systéme thermody-
namique est soumis & certaines contraintes.

Ainsi, dans le cas d’un systeme fermé et isolé, i.e. tel que son volume et son énergie interne sont
constants (AV = 0 et AU = 0), le critére de stabilité de Gibbs-Duhem (3.6) se met sous la forme
particuliere

AS <0 3.7

On retrouve bien la condition selon laquelle I’entropie d’un systéme fermé a I’équilibre doit &tre maxi-
mum.

Si I’on considére un systéme a volume constant et isotherme, on introduit I’énergie libre F' définie
par
F=U-T,S
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et la condition de stabilité de Gibbs-Duhem (3.6) se met sous la forme particuliére
AF >0 (3.8)
Cette condition montre que I’énergie libre d’un systéme isotherme a volume constant doit &tre mini-
mum a I’équilibre.
Si I’on considére un systéme a entropie et pression constantes, on introduit I’enthalpie H définie par
H=U+RV
et la condition de stabilité de Gibbs-Duhem (3.6) se met sous la forme particuliere
AH >0 (3.9)
Ainsi, I’enthalpie d’un systéme a entropie et pression constantes doit étre minimum a I’équilibre.
Si I’on considéere un systeme a volume et pression constants, on introduit I’enthalpie libre G définie

par
G=U-TyS+PFV

et la condition de stabilité de Gibbs-Duhem (3.6) se met sous la forme particuliére
AG >0 (3.10)

Ainsi, I’enthalpie libre d’un systéme isotherme et isobare doit étre minimum a I’équilibre.

Enfin, si I’on contraint I’évolution du systeme thermodynamique a étre a volume et entropie constants,
la condition de stabilité de Gibbs-Duhem (3.6) implique directement

AU >0 (3.11)

Dans ce cas, c’est I’énergie interne qui doit étre minimum a I’équilibre.

L’ensemble de ces exemples montre que la condition de stabilité d’un équilibre dépend du type d’évo-
lution considéré. On voit notamment I’importance que jouent les potentiels thermodynamiques dans la
détermination des conditions d’équilibre d’un systéme et de stabilité de celui-ci.

Il est clair que si I’on considére un systéme autre que fluide, par exemple un solide, les variables
d’état du systeme sont différentes et les conditions de stabilité de I’équilibre seront également différentes,
impliquant d’autres potentiels thermodynamiques.

3.4 Conditions de stabilité d’une phase fluide

On considere le cas le plus général pour lequel le systéeme thermodynamique considéré (une phase
fluide) peut échanger de I’énergie sous forme de travail et de chaleur avec I’extérieur. On a montré que la
condition de stabilité de I’équilibre est dans ce cas

AU —Ty AS + Py AV >0

Si I’on choisit comme variables d’état du systéme I’entropie S et le volume V/, on peut faire un déve-
loppement limité de la variation d’énergie interne AU autour de sa valeur & I’équilibre, que I’on note avec
un exposant e. On a ainsi

oU\* oU\ ¢
s = () s+ (22 av s

1 /92U\° 5 AU \° 1 /92U\° 5
§<@> (AS) +<asav> ASAV+5<W> (AV)
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Si I’on tient compte des définitions de la température et de la pression, la condition de stabilité de
I’équilibre de la phase se met sous la forme

(T° — Tp) AS — (P° — Py) AV+

1 /02U\° 5 82U \° 1 /92U\° 5
— | = _ — | = >
+5 (852) (AS) +(asav) ASAV+2(8V2) (AV)? > 0

Les termes linéaires en AS et AV, qui changent de signe avec AS et AV, ne peuvent étre que nuls
pour que cette condition soit vérifiée quelle que soit I’évolution considérée. On a par conséquent :

T¢ =T,

P¢ = P,

Ces deux conditions sont les conditions d’équilibre classiques qui traduisent seulement le fait que la
fonction étudiée atteint un extremum. Pour s’assurer que cet extremum est bien un minimum, il faut étudier
les variations secondes et étudier sous quelles conditions I’inégalité suivante est satisfaite :

PUN\° 9 22U \° 02U\ ° 9
9UN (As)? 42 AsAV + (22 (av)? > 12
(882) (AS)"+ (asav) s V+(av2) (AV)= =20 (3.12)

Le membre de gauche de cette inégalité est une forme quadratique et I’inégalité traduit le fait que cette
forme quadratique doit étre définie positive. Les conditions devant étre vérifiées sont donc les suivantes :

052 -

U\ (PUNT (U NT
ov?2 052 oS ov -
Ces conditions de stabilité de I’équilibre thermodynamique d’une phase ne sont pas tres explicites phy-
siqguement. Afin de rendre ces conditions plus compréhensibles d’un point de vue physique, il est nécessaire
de transformer la forme quadratique. Cette transformation étant un peu longue et technique, on donne ici

uniquement le résultat final, les détails du calcul pouvant étre trouvées en annexe A. On peut ainsi montrer
que la condition de stabilité de I’équilibre thermodynamique d’une phase se met sous la forme suivante :

(5 - () s

La condition précédente se traduit par les deux conditions suivantes

Cv® >0 (3.13)

P\ ¢
<W>T <0 (3.14)

Si I’on introduit le coefficient de compressibilité isotherme x défini par
__ (o
rY="v\opr),

x>0 (3.15)

la condition (3.14) est équivalente a

Ainsi, si I’on considére un volume V' contenant une phase fluide a une température (uniforme) 7°¢ et a
une pression (uniforme) P¢, cette phase est thermodynamiquement stable si sa capacité calorifique a
volume constant et son coefficient de compressibilité isotherme sont positifs.
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phase instable phase stable

F1G. 3.3 — Zone de stabilité thermodynamique d’un fluide de van der Waals

3.5 Interprétations du critere de stabilité thermodynamique

On a montré au paragraphe précédent que, pour qu’une phase fluide soit thermodynamiquement stable,
il faut qu’elle soit dans un état tel que sa capacité calorifique a volume constant et son coefficient de
compressibilité isotherme soient positifs. 1l se trouve que I’on ne connait pas de corps dont la capacité
calorifique a volume constant soit négative et cette premiére condition de stabilité thermodynamique n’est
par conséquent pas limitante. Il faut toutefois remarquer que ceci n’est qu’une constatation et que rien ne
peut a priori empécher une phase d’étre instable a cause de ce critére thermique.

En pratique, c’est donc la deuxiéme condition relative a la compressibilité isotherme d’un fluide qui
gére sa stabilité thermodynamique. On étudie dans ce paragraphe différentes interprétations de cette condi-
tion.

351 Pression

Si I’on considere par exemple le cas d’un fluide de van der Waals, son équation d’état se met sous la

forme suivante
RT a

(v=>) w

P(v,T) =

[

ol v est le volume massique® (inverse de la masse volumique), R est la constante universelle des gaz
parfaits divisée par la masse molaire du fluide et a et b sont deux coefficients positifs caractéristiques du
fluide.

Si I’on se place a une température suffisamment faible (i.e. en dessous de la température critique),
I’allure de la variation de P en fonction de v est donnée sur la figure 3.3. On remarque en particulier que la
courbe P(v) (a T donnée) n’est pas monotone : elle présente deux portions pour lesquelles (OP/dv)r < 0
et une portion pour laquelle (OP/0v)r > 0. D’apreés la condition (3.14) cette derniére portion de courbe
est telle qu’une phase est thermodynamiquement instable. Cela signifie que si I’on considére une unité de
masse que I’on place dans un volume tel que le volume massique moyen v est compris entre v;™ et v;*
(cf. figure 3.3), le systéme ne peut pas exister sous forme monophasique puisque la condition de stabilité
thermodynamique (3.14) n’est pas Vérifiée. Ce systéme thermodynamique va par conséquent spontanément
évoluer vers un autre état thermodynamique qui sera stable, cet état thermodynamique restant a déterminer.

10n peut remplacer le volume V' par le volume massique v dans I’étude précédente : il suffit de considérer une unité de masse de
fluide.
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Remarquons que la portion de la courbe P(v) telle que v < v;™ correspond & une phase liquide du
fluide (faible volume massique) et que la portion de la courbe P(v) telle que v > v!™* correspond & une
phase vapeur du fluide (grand volume massique).

Il faut remarquer que, dans I’analyse précédente, on a supposé que la température du systeme est don-
née et cette derniére doit par conséquent étre vue comme un parametre des résultats obtenus. En particulier
les volumes massiques v;™ et v} caractéristiques de la limite de stabilité des phases liquide et vapeur
respectivement dépendent de la température du systéme.

L’étude précédente se base sur I’équation d’état de van der Waals dont la forme est tres simple. Si cette
équation d’état n’est pas forcément suffisamment précise pour décrire le comportement thermodynamique
de tous les fluides, elle présente I’avantage de posséder toutes les propriétés générales qui expliquent le
fait qu’un fluide ne peut pas exister sous la méme phase dans toutes les conditions thermodynamiques.
Ainsi, toute équation d’état prétendant pouvoir décrire les limites de stabilité thermodynamique des phases
liquide et vapeur doit avoir la forme générale décrite sur la figure 3.3.

Enfin, rappelons que I’on a supposé jusqu’a présent que le systeme thermodynamique étudié était sous
forme monophasique, ce qui signifie en particulier que toutes ses variables d’état sont uniformes. On a
montré que, sous cette hypothese, une phase fluide ne peut thermodynamiquement pas exister si son volume
massique v (uniforme) est compris entre deux valeurs caractéristiques v;™ et v;*. C’est la raison pour
laquelle il est souvent dit que cette portion de la courbe P(v) n’est physiquement pas accessible. En fait,
cette portion de la courbe est accessible a condition que v ne soit pas uniforme, ce qui est le cas au sein
méme des interfaces séparant les phases liquide et vapeur.

35.2 Energielibremassique

On rappelle que I’énergie libre F est reliée a I’énergie interne U par (2.11) et que sa différentielle est
donnée par (2.12). Si I’on introduit I’énergie libre massique f définie par

F
f= i (3.16)
sa différentielle est alors
df = —sdT — Pdv (3.17)

ou s est I’entropie massique et v le volume massique.

Ainsi
P=- (ﬁ) (3.18)
o)

Notons des a présent que la pression est I’opposée de la pente a la courbe f(v).

La condition de stabilité thermodynamique (3.14) peut par conséquent s’écrire sous la forme suivante

o f
(20 =0 o1

La forme de la courbe f(v) a une température donnée ainsi que les limites de stabilité des phases liquide
et vapeur sont données sur la figure 3.4.

3.5.3 Enthalpielibre massique
On rappelle que I’enthalpie libre G est reliée a I’énergie interne U par (2.13) et que sa différentielle est
donnée par (2.14). Si I’on introduit I’enthalpie libre massique g définie par

9= (3.20)
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FIG. 3.4 — Allure de la fonction f(v) et zone de stabilité des phases

sa différentielle est alors

dg = —sdI'+vdP (3.22)
Par conséquent
ov 0%g
— | === 3.22
(57),~ (57, &2
La condition de stabilité thermodynamique (3.14) peut par conséquent s’écrire sous la forme suivante
0%g
—Z ) < 2
(57), <° 429

Pour un fluide de van der Waals, il est possible de connaitre la fonction g(P) dont I’allure est donnée
sur la figure 3.5.
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P

FiG. 3.5— Allure de la fonction g(P) et zone de stabilité des phases
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Chapitre 4

Caractéristiques de I’equilibre
liguide-vapeur

On suppose dans ce chapitre que le fluide peut exister sous forme liquide et vapeur. Chaque phase
prise séparément est alors un systéme ouvert puisque de la matiére et de I’énergie peuvent étre échangées
entre les deux phases. Les variables extensives des deux sous-systemes sont par conséquent susceptibles de
varier. C’est la raison pour laquelle on utilise I’enthalpie libre G qui est fonction des variables intensives P
etT.

Soit M la masse totale du systéme. Puisque G est une grandeur extensive au méme titre que M, on a
la relation suivante

G(P,T,A\M) = XG(P, T, M)¥Y\

Si I’on dérive cette relation par rapport a A, on obtient

oG
M <8—M> (P,T,AM) = G(P,T, M)

Cette relation montre, d’une part, que (0G/0M )1 p est I’enthalpie libre massique que I’on note g et,
d’autre part, que g ne dépend pas de M (puisque (OG/OM ), p ne dépend pas de A) mais uniquement de
PetT.

Or la différentielle de G se met sous la forme suivante

dG = o dl + od dP + 9 dM
T ) p ur OP ) 1y OM ) pr

que I’on peut par conséquent écrire
dG = -SdT +VdP + gdM

On a montré que I’équilibre thermodynamique d’un systeme fermé isolé correspond & un maximum
d’entropie. On calcule la variation d’entropie de ce systeme fermé isolé.
Soient M la masse totale du systéme diphasique liquide-vapeur, M la masse de la phase liquide et M
celle de la phase vapeur. On a alors
M = My + M-

De méme, si I’on considére le volume V, I’énergie interne U et I’entropie S, on a

V=V+V
U=U+U;
S=5+5

25
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Puisque I’on a supposé que le systeme est fermé et isolé, V', M et U ne peuvent pas varier. On a par
conséquent

dVi+dVo =0
dMy + dMy =0
dU; +dUy =0

En outre, d’aprés la relation entre G et U (2.13),0n a
dU; = Ty dS; — Py dV; + g; dM;, i € {1;2}
L’entropie étant maximum a I’équilibre, une condition nécessaire est
ds =0
On a par conséquent
(Th —T2)dS1 — (PL — P2)dVi + (g1 — g2) dM1 =0

Cette relation devant étre vérifiée quelle que soit I’évolution considérée, on doit avoir

T =Ty 4.2)
P=p 4.2)
91 = g2 (4.3)

Ces conditions correspondent aux conditions d’équilibre des phases liquide et vapeur. Il faut remar-
quer que I’on retrouve le fait que la température et la pression des deux phases sont égales, ce qui est un
résultat classique si I’on considére deux systémes thermodynamiques qui peuvent échanger du travail et
de la chaleur. Dans le cas de I’équilibre entre la phase liquide et la phase vapeur d’un corps pur apparait
une condition supplémentaire qui est I’égalité entre les enthalpies libres massiques de ces phases. Cette
condition supplémentaire apparait du fait que de la masse peut également étre échangée entre ces deux
phases. On retrouve cette propriété dans le cas de systemes quelconques pouvant échanger de la matiere :
les potentiels chimiques (dérivée partielle de I’enthalpie libre par rapport a I’unité de quantité de matiére
—mole, masse, concentration—) des systémes échangeant de la matiére sont égaux a I’équilibre.

4.1 Interprétation en énergie libre massique

On considére un systeme diphasique liquide-vapeur a une température 7' donnée. Soient M et M, les
masses des deux phases. L’énergie libre £ du systéme peut alors se mettre sous la forme

F =DM fi+ M f2
Par conséquent, I’expression de I’énergie libre massique f du systéme est la suivante :

_ M fi + M fo

/ My + M,

Si I’on introduit les volumes V', V; et V5 et les volumes massiques correspondant, on montre aisément
que
= (v—vi) fo—(v—12) f1
B V2 — U1
Cette relation montre que, dans un diagramme (v, f), le point représentatif d’un systéme constitué de
deux phases, dont les points représentatifs de chaque phase sont (v1, f1) et (ve, f2), se situe sur la droite
joignant ces deux points et dont I’abscisse v représente le volume massique moyen du systeme, a savoir

v Vi+ V2
My + Mo
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S

Fi1G. 4.1 — Energie libre massique d’un systeme diphasique

Une illustration est donnée sur la figure 4.1. Cette figure illustre également pourquoi la condition de sta-
bilité de I’équilibre thermodynamique d’une phase fait intervenir la dérivée seconde de la fonction f(v) (cf.
relation (3.19)). En effet, si une phase caractérisée par un volume massique (uniforme) v doit transitionner,
le systéme doit se mettre sous la forme de deux phases dont les volumes massiques doivent, au moins au
début de la transition, étre voisins de v. Si (9% f/0v?) > 0, comme c’est le cas sur la figure 4.1, Iénergie
du systeme sous forme diphasique est supérieure a I’énergie du systeme sous forme monophasique et le
systéme monophasique n’a donc pas “intérét” a transitionner. En revanche, si (92 f/dv?) < 0, tout sys-
téeme sous forme diphasique dont les points caractéristiques des phases sont voisins du point caractéristique
du systéme monophasique initial a une énergie inférieure et le systtme monophasique a par conséquent
“intérét” a transitionner et a devenir diphasique. Vers quel systéme diphasique le systeme évolue-t-il ?

Pour répondre a cette question, on considére un systéme monophasique initialement instable représenté
par le point I sur la figure 4.2. Le point représentatif de tout systeme diphasique se situe a la verticale
de ce point (point M sur la figure 4.2) et les points représentatifs des deux phases constituant ce systéme
diphasique sont les points d’intersection de la courbe représentative de f(v) et d’une droite passant par le
point M. Puisque le systéme tend & minimiser son énergie, il est aisé de se convaincre que le minimum
d’énergie du systeme diphasique est atteint si cette droite est la bitangente a la courbe f(v). Ainsi, les
points de bitangence de la courbe représentative de f(v) (L et V sur la figure 4.2) sont les points
représentatifs des phases liquide et vapeur a saturation.

Remarquons que la portion de la courbe f(v) telle que v € [vjet; v5%] et (02 f/Ov?) > 0 est parti-
culiere. En effet, si le volume massique d’une phase est tel que son point représentatif se situe sur cette
portion de courbe (points L™ et V™ sur la figure 4.2), le critére de stabilité thermodynamique (3.19) est
Vérifié et cette phase est donc thermodynamiquement stable. Pourtant, un systéme diphasique constitué des
phases liquide et vapeur a saturation a une énergie plus faible. C’est la raison pour laquelle une telle phase
est dite métastable : elle est localement stable puisque le critere de stabilité thermodynamique (basé sur
un développement limité) est vérifié, mais elle est globalement instable puisqu’il existe un systéme dipha-
sique dont I’énergie est inférieure. Une telle phase peut donc exister, a condition qu’elle ne soit pas trop
perturbée. Pour faire le lien avec la représentation graphique de la métastabilité donnée sur la figure 3.1, la
phase est effectivement métastable car, dans les premiers instants de sa transition, elle doit passer par des
états diphasiques intermédiaires dont I’énergie est supérieure a celle du systeme monophasique initial (cf.
figure 4.1).

Revenons a présent sur les conditions d’équilibre d’un systéme diphasique liquide-vapeur (4.1)-(4.3).
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Fi1G. 4.2 — Energie libre massique et équilibre liquide-vapeur

Puisque I’on a supposé jusqu’a présent que la température du systéme est fixée, on s’intéresse a I’interpré-
tation des conditions (4.2) et (4.3). D’apres la relation (3.18), la premiére condition s’interpréte comme le
fait que les pentes des tangentes a la courbe f(v) aux points représentatifs des deux phases a I’équilibre

sont les mémes : of of
(&)= (&), @4

D’apres les définitions de f et g, la deuxiéme condition d’équilibre (4.3) s’interpréte comme le fait
que les deux tangentes a la courbe f(v) aux points représentatifs des deux phases a I’équilibre ont méme

ordonnée & I’origine :
of _ . (9F
he(G) e (), e

Les conditions (4.4) et (4.5) signifient que les deux tangentes sont confondues; il s’agit donc de la
bitangente a la courbe f(v). Par conséquent, on retrouve le fait que les points représentatifs des phases a
saturation sont les points d’intersection de la courbe f(v) et de sa bitangente.

4.2 Interprétation en enthalpie libre massique

Puisque la pression et la température des phases liquide et vapeur sont égales a I’équilibre, on note P
et T la pression et la température du systeme diphasique. On a montré que I’enthalpie libre massique g ne
dépend que de P et de T'. La condition d’équilibre (4.3) se met donc sous la forme

Cette équation définit une relation entre P et T" que I’on peut interpréter comme une courbe dans le plan
(P, T) le long de laquelle I’équilibre entre un liquide et sa vapeur est possible. Cette courbe est illustrée
sur la figure 4.3.

Dans un diagramme & trois dimensions (P, T, g) la relation g, (P, T') caractéristique de la phase liquide
se représente sous la forme d’une surface. De méme pour la relation go(P,T') caractéristique de la phase
vapeur. Remarquons que I’on peut obtenir une seule surface si I’on posséde un modele pouvant décrire
le comportement thermodynamique du fluide quelles que soient les conditions thermodynamiques, ce qui
est le cas du modele de van der Waals par exemple. Les deux surfaces g; et g2 se coupent suivant une
courbe. La condition d’équilibre (4.3) montre que le long de cette courbe, les phases liquide et vapeur sont
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g2

P

Fi1G. 4.3 — Relation entre P et T" a I’équilibre entre les phases liquide et vapeur

en équilibre. La projection de cette courbe dans le plan g = 0 définit une courbe P(T'). Cette courbe dé-
finit les conditions thermodynamiques pour lesquelles un fluide peut exister sous forme diphasique
liquide-vapeur et est appelée courbe de saturation. Elle traduit le fait que, pour une pression donnée,
I’équilibre diphasique liquide-vapeur ne peut exister qu’a une certaine température. C’est la raison pour
laquelle, a pression atmosphérique, I’eau commence a bouillir a une température bien précise, i.e. 100°C.
Si I’on change la pression, en montant en altitude par exemple, on change la température a laquelle I’équi-
libre liquide-vapeur peut avoir lieu. La courbe P(T") étant croissante, la température d’ébullition de I’eau
est plus faible en altitude (et le thé moins bon...).

On a montré que, pour qu’un fluide existe sous deux phases liquide et vapeur en équilibre, il faut se
situer sur une courbe particuliére dans le plan (P, T"). Mais que se passe-t-il lorsque I’on ne se situe pas le
long de cette courbe ?

Pour répondre a cette question, on se donne P et T' quelconques et on suppose que le systéme est
diphasique liquide-vapeur?. Soient M; et M, les masses des deux phases. L’enthalpie libre G' du systéme
peut alors se mettre sous la forme

G = My g1(P,T)+ Mz g2(P,T)

Or onamontré que, a P et T' donnés, I’équilibre est stable a condition que G soit minimum (cf. (3.10)).
Puisque les enthalpies libres massiques ne dépendent que de P et de T, leurs valeurs sont fixées. Si I’on
a par exemple g; < go (cf. figure 4.4), le minimum de G est obtenu pour My maximum et Ms minimum,
c’est-a-dire pour My = M et My = 0, c’est-a-dire si la phase vapeur (indicée 2) n’existe pas.

De maniére équivalente, si I’on choisit un couple (P, T") situé de I’autre coté de la courbe de saturation,
i.e. telle que go < g1, le minimum d’enthalpie libre correspond a la non existence de la phase liquide.

Remarquons que, sur la figure 4.4, pour le couple (P, T") choisi, il existe un point sur la surface go (V'
sur la figure 4.4) dont I’énergie est supérieure a celle du point correspondant sur la surface g; (L sur la
figure 4.4) et qui correspond a I’état le plus stable thermodynamiquement, comme on vient de le montrer.
Pourtant, au point V, la condition de stabilité thermodynamique (3.23) est vérifiée. En fait, cette phase
vapeur est métastable puisqu’elle est localement stable et qu’il existe un autre état du systéme, liquide,
également localement stable et dont I’énergie est inférieure. Ainsi, si cette phase vapeur est suffisamment

10n peut se donner une seule valeur de P et T" pour tout le systéme diphasique car on a montré qu’a I’équilibre la pression et la
température des deux phases sont égales.
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P

Fi1G. 4.4 — lllustration de la stabilité de la phase liquide

perturbée (variations locales de pression ou de température), elle va transitionner vers I’état thermodyna-
mique le plus stable qui est I’état liquide.

Par rapport au cas du paragraphe précédent, on voit que, partant d’un méme état métastable vapeur,
I’état thermodynamique le plus stable correspond & un état monophasique liquide et non pas a un état
diphasique liquide-vapeur. Cette différence provient du fait que les contraintes imposées au systeme ther-
modynamique ne sont pas les mémes : a une température donnée, on impose ici au systeme de rester a
pression constante (son volume pouvant varier), alors que, au paragraphe précédent, on imposait au sys-
téme de rester a volume constant (sa pression pouvant varier). Ceci illustre I’'importance du choix des
potentiels thermodynamiques a utiliser en fonction des contraintes imposées au systeme.

4.3 Interpreétation en pression

Plagons-nous a une température 7. On a montré dans le paragraphe précédent qu’un fluide ne peut
exister sous forme diphasique liquide-vapeur que si sa pression a une valeur particuliére, que I’on nomme
pression de saturation P$%(T).

On a montré au chapitre précédent que I’allure de la courbe représentative de la fonction P(v) est celle
donnée sur la figure 3.3. On cherche & déterminer les conditions qui définissent les phases a saturation a
partir de la donnée de cette courbe. Il est aisé de montrer a partir de la condition de bitangence a la courbe
f(v) (4.4) et (4.5) que I’on a la propriété suivante? :

/ - (P(v) — P***)dv =0 (4.7)

V1

Cette condition signifie que I’aire entre la courbe P(v) et la droite horizontale P$%* doit étre nulle.
C’est ce que I’on appelle la régle des aires de Maxwell illustrée sur la figure 4.5. Cette reégle permet de
déterminer a la fois la pression de saturation et les volumes massiques des phases a saturation.

Les phases telles que v € [vj**;v3*!] et qui sont thermodynamiquement stables (i.e. (9P/dv) < 0)
sont en fait métastables. Les points L™ et V"™ de la figure 4.5 sont représentatifs de phases métastables
respectivement liquide et vapeur. Physiquement, une phase métastable peut étre atteinte en faisant varier

le volume d’un systeme (de masse fixée) a température constante. Ainsi, si I’on part d’une phase liquide

2Cette propriété se montre en remplagant P par son expression (3.18), en utilisant le fait que P52t = P(v;) = P(v2) eten
tenant compte des propriétés de bitangence (4.4) et (4.5).
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Fi1G. 4.5 — Régle des aires de Maxwell

et que I’on augmente le volume du systéme en maintenant sa température constante, le point représentatif
du systeme se déplace le long de la courbe P(v) jusqu’a atteindre un état de saturation, i.e. le point L
de la figure 4.5. Si le volume du systéme est encore augmenté (avec précaution pour éviter des fluctua-
tions locales de pression trop importantes qui déstabiliseraient le systeme), le systéme reste sous forme
monophasique liquide mais est métastable (point L™ de la figure 4.5. Lorsque le systéme monophasique
devient thermodynamiquement instable, il transitionne pour devenir diphasique, les points caractéristiques
des phases liquide et vapeur étant respectivement les points L et V' de la figure 4.5.

Mais il est possible d’atteindre un état métastable en jouant, non pas sur la pression du systéme, mais
sur sa température. Considérons une masse de liquide initialement a une pression P, et a saturation, i.e.
a une température T5%*(Py). Le point représentatif de cette phase dans un diagramme (P, v) est le point
d’intersection de la courbe P(v) et de la droite horizontale d’ordonnée P, correspondant a la plus faible
valeur de v (la phase état supposée liquide). Augmentons la température du systéme a une valeur Ty >
T2t ( Py) en maintenant la pression constante. Le point représentatif de la phase pouvant exister est le point
d’intersection de la courbe P(v) correspondant & la température 7% avec la droite horizontale d’ordonnée
Py (cf. figure 4.6). 1l existe trois points d’intersection : un correspondant & une phase liquide (L sur la
figure 4.6), un qui ne peut pas exister physiquement car situé dans la zone d’instabilité thermodynamique
et un correspondant & une phase vapeur (V sur la figure 4.6). Le point L se situe dans la zone liquide de
métastabilité thermodynamique pour la température T alors que le point V' se situe dans la zone vapeur
de stabilité thermodynamique. Le liquide ainsi obtenu est par conséquent métastable et sa température est
supérieure a la température de saturation correspondant a la pression imposée ; on dit qu’il est surchauffe.

De méme, en partant d’une phase vapeur & saturation et en diminuant la température en maintenant la
pression constante, on obtient une phase vapeur métastable dont la température est inférieure a la tempéra-
ture de saturation correspondant a la pression imposée ; on dit qu’elle est sous-refroidie. Remarquons que
le point V' de la figure 4.4 correspond a une telle vapeur surchauffée.

C’est la raison pour laquelle on parle généralement des zones de métastabilité comme des zones de
surchauffe du liquide et de sous-refroidissement de la vapeur.
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R

FI1G. 4.6 — Exemple de liquide surchauffé

4.4 Relation de Clapeyron et courbes binodale et spinodale

4.4.1 Relation de Clapeyron

On a montré que I’équilibre liquide-vapeur ne peut avoir lieu que si la pression et la température évo-
luent le long d’une courbe particuliére dans le plan (P, T'), cette courbe étant appelée courbe de saturation.
On a montré que cet équilibre est caractérisé par I’égalité de la pression, de la température et de I’enthalpie
libre massique des phases. Considérons un systéme liquide-vapeur a I’équilibre a une température 7' (et
donc une pression égale a la pression de saturation correspondante P*%(T)) et modifions la température
du systeme de dT en imposant au systéme de rester sous forme diphasique, ce qui impose une modification
de la pression de dP*%t pour rester le long de la courbe de saturation. L équilibre étant caractérisé, pour
toute température, par I’égalité des enthalpies libres massiques des phases, on a :

g(P**(T),T) = go(P**(T), T)

g (P**(T) + dP***, T + dT) = g,(P**(T) + dP***, T + dT)

ou les indices [ et v représentent respectivement les phases liquide et vapeur.
SiI’on effectue un développement limité & I’ordre 1 en dT" de cette derniére relation, et en tenant compte
de (3.21), on obtient :
dPs* s, — s
AT~ v, —
Remarquons que s, ; et v, ; sont les entropies massiques et les volumes massiques des phases liquide
et vapeur a saturation et dépendent par conséquent de 7.
Si I’on introduit la chaleur latente de changement de phase £ définie par

(4.8)

L(T) =T (s, - 1) 4.9)

on obtient psat r
— 4.10
T T (v, — ) (4.10)

Cette relation est la relation de Clapeyron. Cette relation peut étre vue comme une équation différen-
tielle permettant de décrire la courbe de saturation P3¢ (7).
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F1G. 4.7 — Construction des courbes binodale et spinodale

Notons que £ est appelée chaleur latente de changement de phase car c’est la quantité d’énergie qu’il
faut fournir a une unité de masse liquide a saturation pour la transformer entierement en vapeur a saturation.

4.4.2 Courbesbinodale et spinodale

On a vu que, dans un diagramme (P, v), a une température donnée, il existe quatre points particuliers :
les points représentatifs des phases liquide et vapeur a saturation (cf. figure 4.5) et les points représentatifs
des phases liquide et vapeur & leur limite de stabilité thermodynamique (cf. figure 3.3). Si I’on augmente la
température du systeme et que I’on rejoint ces points caractéristiques entre eux, on obtient quatre courbes,
comme illustré sur la figure 4.7.

Lorsque I’on augmente la température, on observe expérimentalement que ces quatre courbes se re-
joignent en un point particulier, appelé point critique (noté C sur la figure 4.8), cette jonction se produi-
sant a une température appelée température critique. Comme le montre la figure 4.8, la température critique
Tc est la température a partir de laquelle le fluide ne peut plus exister sous la forme de deux phases dis-
tinctes liquide et vapeur en équilibre ; les points caractéristiques des phases liquide et vapeur sont en effet
confondus. On voit en particulier que si la température est supérieure a la température critique (7’4 sur la
figure 4.8), la courbe P(v) est monotone décroissante et ne présente plus de zone pour laquelle une phase
sous forme monophasique est thermodynamiquement instable. Le systeme n’a donc plus “besoin” de tran-
sitionner pour étre thermodynamiquement stable comme c’est le cas pour des températures inférieures a la
température critique.

Les quatre courbes précédemment décrites se rejoignant toutes au point critique, la courbe caractéris-
tique des phases a saturation est continue et il en est de méme de celle des phases & la limite de stabilité
thermodynamique. Ces deux courbes caractéristiques sont appelées respectivement courbe binodale et
courbe spinodale et sont illustrées sur la figure 4.9. Pour comprendre I’intérét de ces courbes, on consi-
dére un systéme monophasique qui posséde un point représentatif dans le diagramme (P, v). Trois cas sont
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FIG. 4.8 — Point critique
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P
Courbe binodale

F1G. 4.9 — Courbes binodale et spinodale

a considerer :

— si ce point est situé a I’intérieur de la courbe spinodale, il est thermodynamiquement instable et

transitionne spontanément vers un systéme liquide-vapeur

— s’il est situé & I’extérieur de la courbe binodale, il est thermodynamiquement stable

— s’il est situé entre la courbe binodale et la courbe spinodale, il est thermodynamiquement métastable

et est susceptible de transitionner vers un systéeme liquide-vapeur s’il est soumis a des perturbations
suffisamment importantes.

Remarquons enfin qu’un état métastable se rencontre trés souvent. A titre d’exemple, lorsque I’on fait
bouillir de I’eau, les interfaces des bulles formées sur la paroi chauffée sont a des conditions thermody-
namiques extrémement proches de la saturation. Certaines de ces interfaces sont en contact avec la paroi
chauffée. Si I’on considere le liquide en contact avec la paroi et au voisinage de ces interfaces, il est sur-
chauffé. Dans ce cas, la surchauffe est de quelques degrés environ.
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Chapitre5

Quelques conclusions

Dans ce cours, on a rappelé quelques éléments importants de thermodynamique classique et notamment
le fait que les variables thermodynamiques choisies pour modéliser un phénomeéne imposent I’utilisation
d’un potentiel thermodynamique particulier. Ces potentiels thermodynamiques sont ceux mis en jeu dans
I’écriture des conditions d’équilibre thermodynamique d’un systeme. On a également montré que la donnée
de I’expression des fonctions d’état en fonction des variables d’état du systeme étudié est la seule maniére
d’assurer la cohérence thermodynamique du modéle étudié. Si I’on se donne uniquement des “parties” de
ces fonctions (la capacité calorifique et la pression par exemple), il faut alors vérifier leur cohérence.

L’étude des conditions d’équilibre thermodynamique d’un systéme sous forme monophasique a montré
qu’il existe des conditions pour lesquelles un systtme monophasique est instable, raison pour laquelle il
ne peut plus exister sous forme monophasique. Il transitionne alors vers un état diphasique liquide-vapeur.
Voila pourquoi un systeme change de phase. On a montré que I’équilibre liquide-vapeur ne peut exister
que pour des conditions particulieres de pression et de température ; ces conditions sont caractérisées par
la courbe de saturation décrite par la relation de Clapeyron. En outre, on a vu qu’il existe un état particulier
de la matiére appelé métastable : il est localement stable mais globalement instable. Cela signifie que le
systeme peut exister sous forme monophasique, mais s’il est soumis a une perturbation trop importante, il
transitionne et devient diphasique, cet état étant thermodynamiquement plus stable. C’est ce phénomeéne
qui est & I’origine de la gelée subite du lac de Ladoga citée en introduction : I’eau du lac était a une
température inférieure a 0°C et pourtant encore sous forme liquide, ¢’est-a-dire dans un état métastable, et
la perturbation engendrée par I’entrée des chevaux (qui devaient certainement avoir de la glace déja formée
sur leur pelage) a suffi a faire geler I’ensemble du lac.

37
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Annexe A

Conditions de stabilité
thermodynamique

On a montré au paragraphe 3.4 que la condition générale de stabilité thermodynamique d’un systéme
monophasique est donnée par la condition (3.12) que I’on rappelle :

2U\° 9 82U \° U\ ° 5
- - > .
<as2> (AS) H(asav) ASAV+<W2) (AV)* >0 (A.1)

Dans cette annexe, on détaille les développements nécessaires a la transformation de cette condition en
des conditions plus simples & interpréter physiquement.

A.l Expression de (6°U/0S5?)

D’apres la différentielle de U (2.8) et I’expression de la capacité calorifique a volume constant (2.16),
ona
0*U oT T
(5) - (55), - o "2
A.2 Expression de (92U/9S0V)

D’aprés I’expression (2.8) de la différentielle de U, on a

0*U \ _ [or
osov) \ov)g

On peut exprimer la différentielle de S de la maniére suivante

Tds = coar+1 (22} av (A.3)
v ),

D’apreés I’expression (2.12) de la différentielle de F', on a
95\ _ (0P
ov ), \oT ),

TdS =Cvdl +T (a—P) av (A4)
174

Par conséquent

oT

39
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En supposant que .S est constant, I’expression précédente permet de montrer que
ory __T (op
ov)s  Cv\oT),
02U T (0P
- [ == A.
(853V) Cv (8T)V (A-5)

A.3 Expression de (9°U/0V?)

On a ainsi

D’aprés I’expression (2.8) de la différentielle de U, on a

3% 67,

D’aprés (A.3), on montre facilement que I’on a

oT oT OP
T = — P — T|—
dS =Cv (8P)Vd + [CU (8V)P+ (8T)V] dV

En supposant que S est constant, I’expression précédente permet de montrer que

(37). - (), (9, -3,
(59,3, 6), -
))& G5
(%) (-9,

A.4 Forme quadratique

En outre

On a par conséquent

Ainsi

D’aprés (A.4), on a

Cv oP
AS = - AT + <8—T>VAV (A7)
ce qui implique
Cv\? Cv [OP oP\”>
2 - 2 i il il 2
AS <T> AT? + 2 <6T>VATAV+<8T>VAV (A.8)

En utilisant les relations (A.2), (A.5), (A.6), (A.7) et (A.8), on montre facilement que la condition (A.1)
peut se mettre sous la forme plus simple suivante :

Cv\°© OP\°
— ) AT?— [ =) AVZ> A.
(T) (aV)T =0 (A9)

La condition initiale (A.1) est donc transformée en la condition équivalente ci-dessus plus simple a
analyser puisqu’elle implique les inégalités suivantes :

Cv® >0
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oP ) €
(),
c’est-a-dire une capacité calorifique a volume constant positive et une compressibilité a température constante
positive.
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