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Introduction

Dans le chapitre 1 nous avons défini les outils de la thermodynamique. Nous allons maintenant les
appliquer a des systémes physiques. Nous allons commencer par un systeme tres simple : celui d’un
gaz de particules sans interactions. C’est le modele du gaz parfait. Il va nous permettre de définir
correctement la température, du point de vue de la thermodynamique.

1 Le modéle du gaz parfait

1.1 Aspects Expérimentaux

La thermodynamique est née avec les expériences sur des gaz, réalisées des le début du XVII® siécle.
Les expériences consistaient a mesurer la pression P d’un gaz dans une enceinte de volume V' variable.
Pour chaque expérience, on impose une température 17" de travail, supposée fixe durant I’expérience.
On peut alors représenter le produit PV, en fonction de la pression P.

_——’/’,__. 50°C

L x

20 bar 0obar L

FIGURE 1 — Courbes PV en fonction de P pour le diazote (diagramme d’Amagat).

On peut établir une premiere loi empirique simple : Pour une température 7T fixée, le produit
PV est constant.

Les données expérimentales complétes (non représentées sur le diagramme) montrent plusieurs choses :

e Cette loi est mieux vérifié a faible pression.

e Cette loi est mieux vérifié pour un certain intervalle de température.

e L’ordonnée de la droite horizontale ne dépend pas du gaz (elle ne dépend que de la température).
Les mesures des valeurs de ces constantes a différentes températures et a différentes densités, ont

permis de montrer de maniére expérimentale la loi PV = nRT.
On cherche alors a obtenir cette loi empirique a ’aide d’un modele théorique : le modele du gaz parfait.
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1.2 Hypotheses

Comme toujours en physique, on commence avec un modele tres simple, puis on complique les choses
progressivement pour mieux décrire la réalité.

Un gaz est dit parfait, lorsque les particules qui le constituent peuvent étre
considérées comme :
e Ponctuelles

e Sans interactions entre elles

Les interactions négligées sont par exemple les interactions électrostatiques et gravitationnelles entre
les particules du gaz (plus de détail dans la partie 1.3.4).
De plus, on ajoute I’hypothese implicite (toujours vérifiée en pratique) que le gaz est non relativiste.

1.3 Théorie Cinétique du gaz parfait

Nous allons maintenant essayer de montrer cette loi avec un modélisation physique d’un gaz dans une
enceinte comme une collection de particules qui rebondissent contre les parois d’un récipient.

Supposons donc un gaz de densité particulaire n* homogene dans une enceinte de volume V. Nous
allons de plus considérer le gaz monoatomique (nous verrons dans la suite du cours pourquoi cette
hypotheése est importante).

Par convention, N désigne le nombre de particules totale d’un gaz et n représente la quantité de matiere,
c’est & dire le nombre de moles totale du systeme. On a donc
. N nN,

n = —=

v Vv

ou N, = 6.02 x 10?3 est la constante d’Avogadro, qui représente le nombre de molécules dans une
mole.

1.3.1 Distribution de vitesses

Afin de calculer la pression qu’exerce le gaz sur les parois de I’enceinte, nous allons décrire la répartition
des vecteurs vitesses des particules.

Nous allons bien stir supposer 1’équilibre thermodynamique dans le gaz. Grace a cette hypotheése,
nous allons pouvoir faire plusieurs remarques sur la distribution des vitesses des particules :

e La distribution des vitesses est homogeéne :
Quelque soit le point du volume, on considere que la distribution de vitesses est la méme.

e La distribution des vitesses est isotrope :
Les directions des vecteurs vitesses sont aléatoirement répartis dans ’espace, il n’y a pas de
direction privilégié. (Pas de mouvement d’ensemble du gaz dans une direction).

e La distribution des vitesses est stationnaire :
La distribution des vitesses ne dépend pas du temps (conséquence directe de ’équilibre thermo-
dynamique).

Ces hypotheses sont tout a fait 1égitimes au vu de la définition de I’équilibre thermodynamique donnée
dans le chapitre 1.
Pour alléger les calculs, nous allons encore faire une hypothese beaucoup plus discutable :
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(S

On suppose, de plus que les particules ont toutes la méme norme u,

et ne peuvent se déplacer que dans les trois directions de ’espace V4

IT;,QT;,UZ et suivant les deux sens (iux, iuy,iuz ). .

Comme la répartition des vitesses est supposée uniforme, chaque particule a une e
probablhte de se déplacer suivant une de ces 6 directions de I’espace.

=

Ce modele est utilisé ici pour simplifier les calculs. Nous verrons en TD un modele plus réaliste de
distribution des vitesses qui conduit au méme résultat.

1.3.2 Pression Cinétique

B On calcule le nombre N de particules qui viennent frapper une surface S de la paroi droite perpen-
diculaire a 'axe Ox pendant Iintervalle de temps At.

B D’apres les hypotheses, parmi les particules présentes dans le cylindre, seuls un tiers d’entre elles
se déplacent parallelement a I'axe Ox et parmi celles-ci, la moitié seulement se dirigent vers la paroi.

B Chacune de ces particules de masse m arrive sur la paroi avec une quantité de mouvement m || || €.
Nous devons ici décrire comment se produit le choc de la particule contre la paroi. Nous allons faire
P’hypothése d’un choc élastique, c’est a dire que la particule ne perd pas d’énergie lors
du choc, ce qui en moyenne est une hypothése raisonnable (si les rebonds n’étaient pas élastiques,
les particules céderaient de 1’énergie a la paroi ce qui est en contradiction avec ’équilibre thermody-
namique).

Apres un rebond élastique, la particule repars vers la gauche avec une quantité de mouvement opposée
-m H7H €,. La force exercée par la paroi sur les N particules peut alors se calculer :

On en déduit alors la valeur de la pression cinétique en fonction de la vitesse moyenne des particules :
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B A T’échelle microscopique, les chocs des molécules de gaz contre la paroi du récipient
sont a 'origine d’une force a 1’échelle macroscopique : cette force par unité de surface
se nomme «pression cinétique» notée P. (unité : le pascal (Pa)).

. o 1
B On démontre que la pression cinétique est | P, = —n*mu? | on :

e la densité particulaire est notée n* (unité : m=3);
e la masse des molécules est notée m (unité : kg);

e le carré de la vitesse quadratique moyenne des molécules est noté u? (unité :
m~2.s72).

B Dans un gaz parfait, la pression cinétique P, s’identifie avec la pression
macroscopique P car il n’existe pas d’autres interactions que celles qui se produisent

\ pendant les chocs.

%\ Exercice :

1. Calculer la densité particulaire n* pour un gaz parfait d’hélium a température ambiante et
pression ambiante. On donne u ~ 103m.s~ 1.

2. Quelle est I'ordre de grandeur du volume occupé par les atomes d’hélium ?

3. L’hypothese de particules ponctuelles pour un gaz parfait est-elle applicable ?

1.3.3 Définition de la température

A partir du lien entre la pression et la vitesse moyenne des particules, on peut définir la température.

La température cinétique T d’un gaz parfait en équilibre thermodynamique est définie
a partir de ’énergie cinétique moyenne des atomes :

3 1
kT = —mu?
2 2

ou T est en Kelvin K et ky = 1.38 x 10723 J.K ! est la constante de Bolztmann.

Les échelles de températures :
11 existe de nombreuses échelles de température. La plupart utilisent le point triple de 'eau’ comme
point de référence. Nous n’allons parler que des (deux) trois plus utilisées dans la vie courante du

physicien :

1. C’est le seul point ou il peut y avoir coexistence des phases liquides, solides et gazeuses d’eau. Ce point existe donc
pour une unique température et une unique pression.
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e Le Kelvin (K) : Sa définition provient directement de la définition de la température que 'on

vient de voir. 0K correspond a une agitation thermique nulle, c’est-a-dire toutes les molécules
sont fixes. C’est la température la plus basse possible!! On appelle ce point le zéro absolu.
Par définition, on ne peut pas avoir une température plus basse.

On fixe ensuite la température du point triple de 'eau a 273,16 K.

Le degré Celsius (°C) est défini par rapport au degré Kelvin comme une translation de 1’échelle
des Kelvin de 273,15 K. On a donc :

T(°C) = T(K) — 273,15

Le degré Fahrenheit (°F) défini historiquement & partir de deux points : le point zéro était la
température de fusion d’un mélange eutectique de chlorure d’ammonium et d’eau, et le point 96
était la température du corps humain...

Aujourd’hui, 1’échelle Fahrenheit est calée sur ’échelle Celsius avec la relation :

TCF) = gT(OC) 432

Remarques :

e La définition de la température peut ne pas sembler naturelle, et seulement faite pour retrouver

N

sur la loi des gaz parfaits...L’important est que la température est définie a partir de
I’énergie cinétique des particules T |7 ||*. Cette définition prendra tout son sens dans le
chapitre suivant.

Nous verrons dans le chapitre 4 une définition de la température du point de vue de la physique
statistique, qui bien siir est compatible avec la définition que ’on a donné.

Un gaz monoatomique est un gaz qui se compose de particules qui ne sont constituée que d’'un
atome. Par exemple He, Ne .

Les gaz polyatomiques (N2, H?) sont un peu plus complexe du fait qu’il existe des degrés de
libertés internes supplémentaires

Exercice :

. A température ambiante, calculer 'ordre de grandeur de la vitesse quadratique moyenne des

particules d’'un gaz parfait d’hélium.

2. Peut-on considérer le gaz comme non relativiste 7

3. A partir de quelle température cette hypothése n’est plus valide ?
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1.3.4 Loi des Gaz Parfait

A partir de la définition de la température et de Pexpression de la pression cinétique en fonction de
la vitesse, on retrouve facilement 1’équation des gaz parfait.

B Un gaz, quelle que soit sa nature, suit aux basses pressions 1’équation d’état \

des gaz parfaits :
PV =nRT

e P désigne la pression (unité : le pascal (Pa));

V désigne le volume occupé par le gaz (unité : le métre-cube (m?));

n désigne la quantité de matiere contenue dans le gaz (unité : la mole (mol)) ;
e R = N, kp désigne la constante des gaz parfaits (R = 8,314 J - K~! - mol~!);
T désigne la température (unité : le kelvin (K)). J

N

1.4 Ecarts au modeéle : Gaz Réel

La loi des gaz parfait est tres bien pour faire des calculs, car elle est trés simple. Mais en pratique,
elle ne s’applique qu’aux gaz a basse pression.

pV

A e

/ 50°C
- —
\L—

=45°C

\_// -130°C

\ -147°C

-160°

L N

20 bar 100bar L
FIGURE 2 — Diagramme d’Amagat avec des courbes a basses températures.

On voit sur la figure que pour les faibles températures, 1’évolution de PV en fonction de V est beau-
coup plus complexe.

Pour décrire plus précisément ces courbes, il faut revenir sur les deux hypothéses principales du gaz
parfait et les modifier pour mieux décrire la réalité physique.

e Les particules d’un gaz parfait sont ponctuelles. On peut facilement modifier cette hypo-
these en supposant que chaque particule & un volume identique b, et modifier I’équation des gaz
parfaits en tenant compte de ce volume.

e Les particules d’un gaz parfait sont supposées sans interactions entre elles. L’inter-
action entre deux particules dans un gaz est trés complexe. Comment décrire cette interaction
simplement 7
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De nombreux modeéles sont possibles pour décrire ce potentiel d’interaction. Voici quelques exemples
classiques :
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Un potentiel d’interaction attractif?

Nous verrons les changements d’états dans 'avant dernier chapitre du cours!

2 Energie Interne et Enthalpie

2.1 Energie cinétique totale

Dans un référentiel d’étude R, I’énergie cinétique d’un systeme est par définition, la somme des énergies
cinétiques de ses composants. Comme en thermodynamique, on a un tres grand nombre de particules,
on préfere séparer I’aspect macroscopique (mouvement d’ensemble) de 'aspect microscopique (mou-
vement de chacune des particules).

Pour cela, on fait intervenir le référentiel barycentrique R de notre systeme X. Le théoréme de Konig
nous permet d’écrire :

1N 1 /N 1N
2 2 2
E.= 3 E miviR = 5 (E m2> vGR T 5 E MV R,
i=1 i=1 i=1

E.= Ec,macro + ec

Cette décomposition sépare I’énergie cinétique en une énergie cinétique macroscopique, visible a 1’oeil
nu, et une énergie invisible e. (agitation des molécules autour du centre de masse de la particule).
C’est cette derniere énergie qui intervient dans 1’énergie cinétique interne U.

2.2 Energie potentielle totale

Afin de traduire les interactions entre les constituants d’un systéme, nous allons postuler que les
interactions entre les particules du systeme que ’on considére dérivent d’une énergie potentielle.

On peut alors décomposer ’énergie potentielle en énergie potentielle externe et énergie potentielle
interne :

Ep = Epeat +€p
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e L’énergie potentielle extérieure provient des forces exercées par le milieu extérieur sur le
systeme. Généralement il s’agira de champs de forces, et trés souvent du poids.

e L’énergie potentielle intérieure provient des forces d’interactions entre les particules. C’est
une hypothese de dire que ces forces d’interactions dérivent d’une énergie potentielle.

2.3 L’énergie interne U

B [’énergie interne d’un gaz, notée U est la somme des énergies cinétiques micro-
scopiques de chaque particule et des énergies potentielles d’interactions entre
ces molécules.

U=e.+ep
Avec cette décomposition, ’énergie totale d’un systéme est alors la somme des énergies
macroscopiques et microscopiques :

K E=FE.+ Ep = Enacro +U = Ec,macro +E smacro T €c 1+ €p /

| ‘Hypothése : ’énergie interne est une fonction extensive.

2.4 Energie interne d’un gaz parfait monoatomique

Pour un gaz parfait monoatomique, on a alors

N
U=>2
i=1

mu2

N =
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U= gnRT

2.5 Energie interne d’un gaz parfait diatomique

Nous avons donné 'expression de 1’énergie interne pour un gaz parfait monoatomique. Cependant
l'air est composé environ & 80% d’Azote N? et & 20% de dioxygene, qui sont tous les deux des gaz
diatomiques. Il faut alors connaitre au moins le comportement des gaz diatomiques.

Les hypotheses du gaz parfait restent inchangés, cependant dans le calcul de ’énergie cinétique, il faut
cette fois ci prendre en compte les possibles vibrations et rotations de la molécule (diatomique).

e Degré de liberté de rotation : La molécule peut tourner autour de deux axes de rotation.

L’énergie associée peut s’écrire ec rotation = %J 6% + %J 2.

e Degré de liberté de vibration : Les deux atomes d’azotes peuvent se rapprocher et s’éloigner
(on note ¢ + £y la distance entre les deux atomes).

57 . . ., 52 . 1 2 1 2
L’énergie interne associée peut alors s’écrire ec yipration + €pvibration = 3ME= + 5kl
Dans ces cas la, I’énergie interne du gaz s’écrira :

N N N
1

Z( mug + Smvy + mv)—i—Z( J6* + - J¢>+Z(;m€2+;k€2)
i=1

=1 =1 1=

Théoréme d’équipartition de l’énergie® (hors programme) :
A Uéquilibre thermodynamique, on peut démontrer que, pour chaque degré de liberté qui apparait dans
I’énergie d’une particule sous forme quadratique (c’est-a-dire qui s’exprime de la forme C x variableQ),
[’énergie interne moyenne U du systéme thermodynamique est augmentée d’un facteur %k‘BT.

2. Ce théoreme se démontre en physique statistique, a 1’aide de la statistique de Maxwell-Boltzmann, qui est la seule
statistique de répartition des niveaux d’énergies a ’équilibre thermodynamique.
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En appliquant ce théoréeme pour un gaz diatomique dont les molécules peuvent vibrer et tourner,
I’énergie interne s’écrit alors :

1 1 1

2.6 L’Enthalpie H

En thermodynamique, on utilise souvent, en plus de I’énergie interne U, une seconde fonction H
appelée I’Enthalpie.

B Pour un systéme thermodynamique (dont au moins P et V sont des variables d’états), on

définit ’enthalpie H :
H=U+PV

B L’enthalpie est une fonction d’état homogene a U et est donc homogéne & une
énergie.
B Si 'on suppose que U est extensive, alors H est aussi extensive.

L’introduction de cette nouvelle fonction H va pour 'instant nous servir d’intermédiaire de calcul.
Elle n’a pas de signification physique aussi claire que 1’énergie interne U.

2.7 Lois de Joule

Les deux lois de Joule que nous allons énoncer, sont celles qui ont permit historiquement de définir un
gaz parfait. Ces lois sont plus facilement accessibles expérimentalement, notamment avec la mesure
des capacités thermiques d’un gaz, que nous allons définir dans la partie suivante.

4 1% Loi de Joule : )
On dit qu’un systeme thermodynamique suit la premiere loi de Joule lorsque son énergie
@terne U ne dépend que de la température T )
4 2¢me T,0i de Joule : )
On dit qu’un systeme thermodynamique suit la deuxieme loi de Joule lorsque son enthalpie
@ ne dépend que de la température T )

3 Capacités thermiques
3.1 Définition

On 7admet” ici que I’énergie interne est une fonction d’état?, c’est a dire qu’elle ne dépend que des
variables d’état P, V,T. On peut alors écrire

U=UPV,T)

Or on sait que P,V et T sont reliées par ’équation d’état. Par exemple P = f(V,T). On peut donc
écrire

3. Nous allons revenir sur cette notion importante dans le chapitre suivant.
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U=U(f(V,T),V,T)=U(V,T)*
On a fait ici le choix d’écrire P en fonction de V' et de T mais on peut faire bien siir la méme chose

pour les trois grandeurs.

Comme U(V,T) est une forme différentielle, on peut écrire :

ou ou
w () e () w

On définit alors la capacité thermique a volume constant :

Pour un systeme thermodynamique en équilibre, on définit la capacité thermodynamiquh
a volume constant C), par :
oU
o ()
oT ) v

B Les capacités thermodynamiques s’expriment en J. K~
B Les capacités thermodynamiques sont des grandeurs extensives
B On peut définir alors la capacité thermique molaire :

5

_ v

n

cy qui s’exprime en J.K~'.mol~?

K qui est la capacité thermique pour une mole de gaz. ¢y est une grandeur intensive. /

La capacité thermique représente la quantité d’énergie qu’il faut fournir a un systéme
pour augmenter sa température de 1 K.

On peut également faire des expériences a pression constante. On utilisera alors la capacité thermique
a pression constante C),, définie a partir de H.

OH o L . . Cp
Cp == et la capacité thermique intensive associée cp = —
8T P n

Les capacités thermiques sont des grandeurs macroscopiques facilement accessibles par ’expérience : 11
est facile de controler la quantité d’énergie que 'on donne & un systeme que I’on maintient a volume
fixe. Et on mesure 1’élévation de température. Donc on peut remontrer expérimentalement aux capa-
cités thermodynamiques de différents systémes (gaz, solides et liquides).

3.2 Capacités thermiques d’un gaz parfait

. . 3 .
B Pour un gaz parfait monoatomique, nous avons vu que U = inRT. Donc U est une fonction

uniquement de la température T'. On a alors

3 3 5 )
CV = §nR, Cy = iR et CP = QTLR, cp = iR

4. On verra dans la suite du cours, qu’en fait V' et T sont les variables "naturelles” pour paramétrer ’énergie interne.
Prendre U = U(P,V) introduirai des complications. C’est pourquoi quand on veut travailler avec P et T, on utilisera
I’enthalpie H.

5. Toujours avec I’hypothése que ’énergie interne est une fonction extensive.
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Ces capacités thermiques sont constantes :

Cela signifie que pour un gaz parfait, il faut autant d’énergie pour augmenter de 1K une mole de gaz
a 300K que pour augmenter de 1K une mole de gaz a 10000K.

B Pour un gaz parfait diatomique, si ’'on mesure expérimentalement la capacité thermique, on
obtient la courbe suivante :

contribution
vibrationnelle
5/2R -

contribution
!’ rotationnelle

3/2R A
contribution

translationnelle

Y -
0 - T

FIGURE 3 — Courbe de ¢y (T') pour un gaz parfait diatomique.

On voit que la capacité thermique n’est pas une constante. A haute température, il faut plus d’énergie
pour augmenter la température du systéeme qu’a basse température.

Les degrés de vibrations et de rotations ne sont pas "actifs” a des trop basses températures pour des
raisons quantiques, que I'on ne discutera pas ici!

Cependant si I'on reste dans un domaine de température assez restreint, on peut considérer que
q q
Cv_inR et Cp~ 54—1 nR
avec ¢ = 3,5 ou 7 en fonction de la zone de température dans laquelle on se situe.

3.3 Relation de Mayer et coefficient adiabatique ~

On introduit le coefficient adiabatique v défini comme :

Cp

Cy
Certaines expériences classiques sur les gaz permettent de mesurer directement le coefficient v d’un
gaz. Ce coefficient nous sera utile par la suite, pour décrire certaines transformations.

%\ Exercice :

1. Démontrer, pour un gaz parfait, la relation de Mayer :

v

CP—CV:TLR
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2. En déduire les formules :

1
Cy = nR et Cp= v nR
v—1 v—1
Ordres de grandeur :
Gaz parfait Cy | Cp ~
monoatomique %nR gnR % ~ 1,67
diatomique et températures usuelles %nR %nR % ~ 1,40

Expérimentalement, pour air (mélange de deux gaz parfaits diatomiques Oy et N3), on trouve v =
1,41.

4 Phases liquides et solides

4.1 Energie interne d’une phase condensée

e On peut évaluer la distance moyenne entre deux plus proches molécules d'un gaz. Il s’agit de

1/3
d~ (%) ou V désigne le volume du récipient qu’occupe le gaz et N le nombre de molécules.

En adoptant le modeéle des gaz parfaits, on obtient :

p 174 1/3 RT 1/3
~ (nNa> ~~ PNa)

gaz parfait

Pour P =1,0 bar et T = 300 K, on obtient : d = 1078 m
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e On peut faire un raisonnement similaire avec I’eau liquide. La distance moyenne entre deux plus

1/3
proches molécules reste d =~ (%) / ou V désigne le volume du liquide et N le nombre de molécules

d’eau. En introduisant la masse molaire M = 18 g-mol™' = 18 x 1072 kg - mol~! de 'eau et sa masse
volumique p = 1,0 x 10% kg - m™3, on obtient

p vV 1/3 VM 1/3 M 1/3
~ <nNa> B (mNa> B <MNa)

L’application numérique donne d = 10719 m

Cette distance coincide avec I'ordre de grandeur de la taille a d’'une molécule : dans un liquide les
molécules sont presque au contact I’'une de ’autre. C’est la méme chose pour un solide (mais
les molécules sont ordonnées).

OO0
COO0

solide cristallin liquide

o Pour les systemes condensés, les énergies potentielles d’interactions vont jouer réle majeur
dans l’expression de ’énergie interne ce qui rend les modeéles microscopiques trés difficiles a
développer. Nous nous contenterons de ce résultat :

On constate expérimentalement que 1’énergie interne U d’un systéme
condensé dépend essentiellement de la température T :

Usystérne condensé = U(T)

En effet, les solides et les liquides sont connus pour étre, en premieére approximation :
e Incompressibles : C’est-a-dire que le volume ne dépend pas de la pression.
e Indilatables : C’est-a-dire que le volume ne dépend pas de la température.

Avec ces deux propriétés, on en déduit que la variable V' (et également P) ne joue pas de role dans la
description thermodynamique des solides et liquides... Bien sfir ce n’est pas vrai tout le temps ¢, mais
il s’agit d’une approximation pour une certaine zone de température.

4.2 Capacité thermique d’une phase condensée

/ Avec les données expérimentales sur les solides, on en déduit que : \

B les capacités thermiques a volume et pression constantes sont approximativement
égales ¢, ~ c,.

B La capacité thermique d’un systeme condensé dépend essentiellement de la tem-
pérature T :

Csystéme condensé = C(T)

B Sur un large domaine de températures les capacités thermiques des
systémes condensés sont approximativement constantes.

C’systéme condensé == Cst

N J

6. Surtout lorsqu’on est a des températures et pressions proches d’un changement d’état.
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Ordres de grandeur :

Elément Etat Capacité Thermique Massique
(& P et T ambiant) Jkg LK1

Eau Liquide 4.2 x 103

Eau Solide 2.10 x 10°

Ethanol Liquide 2.4 x 103

Aluminium | Solide 897

Plomb Solide 130

Air (a 20°) | Gazeux

4.3 Hors programme : Capacités thermiques des solides monoatomiques

Loi de DULONG et PETIT (1819)
Aux températures usuelles, la capacité thermique molaire & pression constante
CPmolaire (solide) (T") * de solides monoatomiques vaut 3R = 24,9 J - K= mol™!
indépendamment de la nature du solide.

a. La capacité thermique molaire & pression constante Cp molaire(solide)(T") differe peu de la
capacité thermique molaire & volume constante Cv,molaire (solide)(7T") pour les systémes condensés.

Interprétation :
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Cependant on constate expérimentalement, pour certains éléments, que cette loi n’est pas bien vérifiée :

La courbe Cpmolaire(T") est présentée figure 4 pour deux solides monoatomiques.

6r— : T —
’ | Germanium___

Silicium

Cp en cal mol~! K-!

0 100 B 300
Température (K)

FIGURE 4 — Capacité thermique molaire du silicium et du germanium, en cal - K—! - mol~!

A\ Attention  Ces courbes sont exprimés en cal - K~! - mol~!. La calorie est une ancienne unité de
mesure de 1’énergie, presque plus utilisée aujourd’hui. 1 Cal = 4, 186.J....

Les mesures de Cp et Cy en fonction de la température ont eu une importance fondamentale en phy-
sique quantique et en physique statistique. De nombreux modeles microscopiques ont été développés
pour retrouver théoriquement ces lois d’évolutions.

La loi de Dulong et Petit prévoit que ces courbes soient des droites, de valeur 3R. Les modeles de
Debye et Einstein, plus complexes, permettent de mieux décrire ces courbes, lorsque la loi de Dulong
et Petit ne marche plus. Mais ces modeéles font appel a la mécanique quantique et a des descriptions
utilisant la loi de distribution de Maxwell-Boltzmann...
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