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PREFACE DE LA PREMIERE EDITION

La première idée de rédiger le présent livre m'a été suggérée
par de nombreuses demandes qui m’étaient adressées pour me
prier de faire paraître en un seul volume mes mémoires relatifs au
domaine de la Thermodynamique, ou de rédiger avec eux un
exposé d’ensemble. Bien que le premier procédé se présentât dès
l’abord connue le plus simple, et que d’autre part, je n’eusse
aucune raison de changer rien d’essentiel à la suite des pensées
poursuivie dans mes travaux jusqu’à ce jour, je me décidai pour-
tant à reprendre le sujet, à nouveau et dans son ensemble. J ’ y
étais conduit par cette première raison de vouloir donner une
forme plus complète et plus intelligible à de nombreuses
réflexions et démonstrations générales exposées trop laconique-
ment dans quelques mémoires ; mais, principalement, parce que
j'avais ainsi l’occasion d’embrasser tout le domaine de la Ther-
modynamique en un exposé bien cohérent, à condition d’élargir
convenablement le sujet traité. Ainsi l’ouvrage a perdu tout à fait
le caractère d’un travail de recherche, et pris plutôt celui d 'un
traité destiné à faciliter l’étude de la Thermodynamique à toute
personne possédant le cours élémentaire de Physique et de
Chimie , et familière avec ies é léments du calcul différentiel et
intégral.

Toutefois, je ne pense pas qu'avec ce livre mes publications
antérieures sur le même sujet soient devenues tout à fait inutiles.
Car, outre le caractère de l’exposition qui y est maintenu plus
près des origines même, en un certain sens, il s'y trouve aussi
maintes particularités de la théorie exposées avec un d évelop-
pement plus complet qu’il n’a été possible de le faire dans le
présent traité, de cadre plus étendu. Pour faciliter au lecteur
dans certains cas la comparaison ou le retour à la forme origi-
nelle, on a donné à la fin du livre un index de mes publications
thermodynamiques jusqu’à ce jour ; et à chacune de celles-ci on
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2 PR ÉFACE DE LA PREMI ÈRE É DITION

a joint 1 indication des passages du présent livre où le même
sujet se trouve traité.

Les valeurs numériques utilisées dans les exemples d’applica-
tions de la théorie proviennent toutes de travaux originaux : un
petit nombre de grandeurs déterminées par de multiples mesures
est emprunté à des résultats coordonnés en tables, spécialement
dans le Guide de Physique pratique de KUIILUAUSCH. Cependant, je
veux encore faire remarquer que les divers nombres utilisés,
malgré tous nos eüorts, n’ont pas été cependant soumis à un
examen critique aussi serré que les propositions et les déductions
présentées ici, et qui s’étendent à un objet plus vaste.

Avec le développement que la Thermodynamique a reçu jusqu'à
ce jour, on peut distinguer nettement trois méthodes de recher -
ches bien différentes l'une de l'autre. La première pénètre au plus
profond de l’essence meme des phénomènes examinés. Si donc
on pouvait la mettre exactement en œ uvre, on devrait la regarder
comme la plus parfaite. D’après elle, la chaleur est fournie par
des mouvements déterminés des molécules et atomes chimiques,
imaginés comme des masses isolées ; celles-ci auraient dans les
corps gazeux (tes propriétés relativement simples, tandisque, pour
les corps solides et liquides, on ne pourrait indiquer qu'à grands
traits leurs propriétés. Cette théorie cinétique a été fondée par
JOULE, WATEKSTON, KROKNIG et CLAUSIUS ; elle a reçu particulièrement
de MAXWELL et de BOLTZMANN des aperçus notablement plus larges
et plus approfondis ; mais elle parait à cette heure se heurter à des
obstacles qui paraissent provisoirement insurmontables. Ces obsta-
cles proviennent, non seulement du traitement mathématique
extrêmement compliqué qu’il faut faire subir aux hypothèses
introduites, mais encore et surtout de difficultés fondamentales
qu 'on 11e veut pas exposer plus amplement ici, et qui se présentent
dans l'interprétation mécanique des principes de la Thermody -
namique.

Les difficultés particulières de ce genre sont évitées par l’em-
ploi d'une deuxième méthode pour traiter la Thermodynamique
et mise au point surtout par HELMHOLTZ : elle se borne à l’hypo-
thèse la plus importante de la théorie mécanique de la chaleur, à
savoir que la chaleur repose sur le mouvement ; mais elle renonce
d’abord en principe à spécialiser les représentations touchant la
nature de ces mouvements. Cette méthode est plus sure que la
précédente, elle accorde toute la pleine satisfaction philosophique
que peut donner absolument la conception mécanique de la
nature, mais l ’appui qu'elle offre n ’est jusqu’à présent pas assez
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large pour pouvoir établir sur elle une théorie particulière. Tout
ce qu’on peut obtenir avec ce point de départ, c’est la confirmation
de quelques lois générales déjà directement déduites de l'expé-
rience.

Jusqu'à présent, la plus féconde a été une troisième méthode
pour traiter la thermodynamique. Elle se distingue notablement
des deux premières qu’on vient de décrire, en ce qu'elle ne met
pas au premier plan la nature mécanique de la chaleur ; mais, en
se gardant complètement d'hypothèses déterminées sur l'essence
même de la chaleur, elle remplace celles-ci en pariant directement
de quelques faits d’expérience très généraux, en premier lieu de
ce quon appelle les deux principes de la théorie mécanique de la
chaleur. De là résulte ensuite par des procédés de logique pure,
une nombreuse série de nouvelles propositions de physique et de
chimie, qui se sont montrées susceptibles de larges applications,
et qui ont été jusqu 'à présent vérifiées partout sans aucune excep-
tion.

Ce dernier mode de traitement, plus inductif , qui est exclusive-
ment employé dans le présent ouvrage, correspond le mieux à
l’état présent de la science : mais on ne peut guère le regarder
comme définitif ; il devra probablement dans l’avenir céder la
place à une conception d'ordre mécanique ou peut-être électro-
magnétique. Car si, pendant quelque temps, il peut y avoir aussi
avantage à présenter d’abord les diverses actions naturelles, cha-
leur, mouvement, électricité , etc., comme qualitativement diffé-
rentes l’une de l’autre, et à négliger la question de leur commu-
nauté possible dans leur essence même, cependant nous ne nous
lasserons jamais de tendre tous nos efforts, déjà si puissamment
incités par la découverte de la conservation de l’énergie, vers une
conception unitaire de la nature, que ce soit sur une base méca-
nique ou sur une base d’un autre ordre. Aujourd’hui d éjà , - aban-
donner l’hypothèse de l’identité fondamentale de tous les phéno-
mènes physiques équivaudrait à renoncer à comprendre toute une
série de correspondances déjà reconnues entre des domaines natu-
rels différents. 11 est évident que les résultats déduits ici des deux
principes de la théorie mécanique de la chaleur ne sont point
ébranlés, mais ces deux principes ne sont plus introduits isolément
et pour eux-mêmes ; ils devront aussi être déduits de principes dif-
férents et encore plus généraux. Mais on n’aperçoit pas encore le
temps dans lequel pourra être parcourue la longue route qui mène
à ce but.ft : '

Berlin, avril 1897.
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Les recherches nombreuses et importantes dont s’est enrichie la
Thermodynamique depuis l’apparition de la première édition de ce
livre, ont notablement accru la liste des faits connus, surtout dans
le domaine de la Chimie physique, sans cependant modifier en
ancune manière les bases de la théorie. Comme ce livre est uni-
quement destiné à l’exposition de la théorie, et que les applica-
tions spéciales données ici ont plutôt le caractère d’exemples
explicatifs, j’ai cru pouvoir me dispenser tout à fait d’ un remanie-
ment de l’ouvrage, et je me suis borné à corriger quelques
valeurs numériques et à reviser soigneusement pour le reste
les exposés d’idées assez générales. J’ai trouvé utile d’introduire
une série de petites corrections et additions, dont un grand
nombre m’ont été amicalement indiquées par des savants connus
et par des spécialistes. Une partie de celles-ci a été déjà intro-
duite dans la traduction anglaise autorisée faite par M. le
Dr A. OTT (Londres, Longmans Green et C°).

Relativement à la conclusion de la préface pour la première
édition, qu’il me soit permis encore de faire remarquer que la
théorie de la chaleur a accompli dans l’intervalle un remarquable
progrès, à ce qu’il me semble, dans la voie qui y était indiquée.
Les résultats expérimentaux les plus récents dans le domaine du
rayonnement thermique, pour lesquels je n ’ai qu’à citer les noms
de W. WIEN, F. PASCHEN, 0. LUMMER et E. PRINGSHEJM, H. RTJBENS et
F. KURLUAUM , ont fait reconnaître d ’une manière toujours plus nette
ce fait, de même que le premier principe de la Thermodynamique
forme seulement une face du principe universel de la conservation
de l’énergie, de même, le second principe, celui de l 'augmenta-
tion de l'entropie ne possède pas un sens isolé. Mais on le com-
prendra dans toute son étendue quand on en cherchera la racine,*

d’après la large conception fondée par CLAUSIUS et MAXWELL et éla-
borée ensuite surtout par L. BOLTZMANN , dans les propositions con-
nues du calcul des probabilités. D’après cette théorie, l’entropie
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d'un état naturel quelconque, abstraction faite d’une constan
additive restant arbitraire, est égale d’une façon tout à fait gén
raie au logarithme naturel de la « probabilité » de l’état en que
tion, multiplié par une constante universelle qui a la dimensn
d’une énergie, et divisé par une température qui , rapportée à l’e
et au degré centigrade, est égale numériquement à 1,35 X l()~

Il serait hors du cadre expressément imposé antérieurement à c
ouvrage, d’entrer dans une description plus serrée de cette rel
tion, qui fait pénétrer plus profondément qu’on ne l’a pu jusqu
présent dans la connaissance des phénomènes moléculaires, aus
bien que dans celle des lois du* rayonnement. On l’a donc laissée <
côté, d’autant plus que je pense traiter ce sujet dans un ouvrai

spécial.
On a fait par rapport à la première édition un changement dai

les désignations. D’accord avec les propositions émises dans lu
tervalle par le comité de la Société allemande de physique, on
adopté le symbole T de CLAUSIUS à la place du symbole 0 c
HELMHOLTZ pour la température, et les phénomènes qui se font
pression constante, ont été nommés « isobares » au lieu (V « isi
piestiques » .

Berlin, janvier 1905.
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On a conservé aussi dans cette nouvelle édition le plan de l'ex-
position et l’ordre des matières. Cependant, en plus d'une révision
nouvelle de toutes les données numériques, on trouvera dans
l’ouvrage un certain nombre d’éclaircissements et d’additions,
d’importance plus ou moins grande, et dont Futilité m’a été sug-
gérée par des savants étrangers. Je mentionnerai particulière-
ment parmi ces passages , la loi des états correspondants, la
définition du poids moléculaire, l’établissement du deuxième
principe, la fonction thermodynamique caractéristique, la théorie
de l’effet JOULE-THOMSON , la vaporisation des mélanges de liquides.— Je recevrai toujours de nouvelles critiques avec une particu-
lière reconnaissance.

L’ouvrage a reçu l’addition d 'un important principe par l’intro-
duction du théorème thermique établi en 1906 par W. NERNST.
Si cette proposition devait, comme il semble, se vérifier dans tou-
tes les directions, la thermodynamique se trouverait enrichie d’ un

%
principe dont la portée dépasserait nos prévisions,tant dans le
domaine pratique que dans la théorie moléculaire.

Afin de pouvoir présenter ce théorème sous une forme tout
à fait pure et- aussi appropriée que possible à la vérification expé-
rimentale, il est selon moi nécessaire de laisser d’abord com-
plètement de côté sa signification pour la théorie atomique qui
n’a nullement encore été clairement exposée. Ce point de vue cor-
respond exactement à la méthode suivie d’ailleurs partout dans
ce livre. J’ai cru d’autre part devoir donner à ce théorème une
forme aussi étendue que possible, pour que les applications eu
fussent aussi simples que générales, et j’ai ainsi dépassé encore
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un peu, tant dans la forme que dans le fond, la portée qui lui
avait été attribuée par NERNST lui-même. J ’insiste sur ce fait , pour
qu'on ait bien présent à l’esprit que, si cette portée générale ne
se vérifiait point, la conception primitive de NERNST pourrait
encore subsister.

L AUTEUR .Berlin, novembre 1910.



PB1ÏMIKRE PARTIE

Expériences fondamentales et définitions

i

CHAPITRE PREMIER

TEMPÉRATURE

§ 1. — L'idée de « chaleur » tire son origine de la sensation qui,
dans le contact direct d’un corps, nous fait conclure immédiate-
ment à la différence entre le froid et le chaud. Mais cette sensa-
tion immédiate, qui reste toujours seulement qualitative et qui
même, suivant les conditions extérieures, fournit des résultats
variables, ne nous donne pas le moyen d’en déduire une mesure
quantitative, et scientifiquement utilisable, de l'état thermique d’un
corps. On emploie dans ce but un autre phénomène qui, par expé-
rience, accompagne réchauffement chez tous les corps, quand la
pression reste constante, et qui offre 1 avantage de se prêter à une
mesure exacte : c'est la variation du volume.

Dans la plupart des corps, réchauffement est accompagné d une
augmentation de volume. Ainsi, ce n’est pas seulement le contact
direct qui permet de décider si un corps s’échauffe ou se refroidit ,
mais c’est encore une observation d’ordre purement mécanique,
et cette dernière méthode est bien plus précise. Et on peut voir
aussi et d’une façon exacte, si un corps reprend un état thermique
qu’il a déjà possédé une fois auparavant.

§ 2. — Quand deux corps qui se révèlent au toucher comme très
inégalement chauds — par exemple une masse métallique chauf-
fée , et de l’eau froide — sont mis en contact, on constate toujours
que le plus chaud se refroidit, et que le plus froid se réchauffe



10 THERMODYNAMIQUE

jusqu'à une certaine limite où cesse toute variation. On dit alors,
d’après une expression empruntée à la m écanique : « les deux
corps se trouvent en équilibre thermique ». On sait par expérience
qu’un pareil équilibre thermique finit toujours par se produire,
même quand non pas seulement, deux corps, mais un nombre
quelconque de corps inégalement chauds, sont amenés en contact
mutuel. De Là résulte immédiatement cette importante proposition :

« Quand un corps À est en équilibre thermique avec deux autres
corps B et C, B et G sont également en équilibre thermique l’un
par rapport à l'autre. » Si donc on réunit les trois corps A , B, C en
une série annulaire, de façon que chacun d eux touche les deux
autres, la supposition d'un équilibre thermique existant aux points
de contact (AB) et ( AC), entraîne l'existence de cet équilibre au
contact ( BC) : autrement, il n'y aurait pas possibilité d’un équi-
libre thermique général, ce qui contredirait le fait expérimental
indiqué par la précédente proposition.

§3. — Tel est le principe d’où résulte la possibilité de comparer
l’état thermique de deux corps quelconques B et C sans les mettre
en contact mutuel direct. Chacun séparément sera mis en contact
avec un corps A, d’abord choisi arbitrairement et servant d’instru-
ment de mesure (par exemple, un certain volume de mercure
débouchant dans un tube étroit) et on peut ainsi, en observant
chaque fois le volume de À, décider si B et C sont ou non en équi-
libre thermique, ou encore lequel des deux corps est le plus
chaud. L’état thermique du corps A, et par suite aussi celui de
tout corps qui sc trouve en équilibre thermique avec A, peut se
définir simplement par le volume de A, ou bien aussi comme à
l’ordinaire, par la différence du volume de A et d’un « volume
normal » arbitrairement fixé ; on prendra par exemple pour celui-ci
le volume adopté par A quand il se trouve en équilibre thermique
avec la glace fondante sous la pression d’une atmosphère. Si on
choisit l’unité de cette différence de volume de telle façon que
celle-ci devienne égale à 100 lorsque À est en équilibre thermique
avec la vapeur de l’eau bouillant sous la pression d’une atmo-
sphère, cette différence de volume s’appelle alors la Température
(en degrés centigrades ou échelle Celsius) exprimée par le corps A
pris comme substance thermométrique. Deux corps à la même
température sont ainsi toujours en équilibre thermique, et récipro-
quement.

§ 4. — Les indications de température de deux substances ther-
mométriques différentes ne concordent jamais en général, en
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dehors des points 0° et 100° ; aussi règne-t-il encore une grande
incertitude dans cette définition de la température, telle qu’elle
est donnée jusqu’ici. Cette indécision ne peut être écartée que
dans une certaine mesure ; on s’appuie pour cela sur ce tait expé-
rimental que les divers gaz , et spécialement ceux qui sont diffi-
cilement liquéfiables, tels que l’ hydrogène, l’oxygène, l’azote,
l’oxyde de carbone, et tous ceux qu’on appelle les gaz nobles,
employés comme corps thermométriques, présentent entre leurs
indications dans une notable étendue de température un accord
presque complet, et suffisant pour la plupart des mesures, lit ,
bien plus : la valeur absolue de la dilatation est la môme chez
tous les gaz, en ce que des volumes égaux de ceux-ci se dilatent
toujours de la même quantité pour un même échauflément, en
supposant constante la pression extérieure. La valeur de cette
dilatation est, pour un échauffement de 0° à 1°, environ la 273°
partie du volume. Comme, finalement, rinfluence de la pression
extérieure sur le volume d 'un de ces gaz se représente par une loi
très simple, il est permis de conclure que ces régularités reposent
sur une constitution particulièrement simple de ces corps. Il est
donc rationnel de définir absolument comme température la tem-
pérature indiquée en commun par ées corps. Ainsi toutes les indi-
cations des autres thermomètres doivent être réduites au thermo-
mètre à gaz.

I

§ 5. — Si on exige une exactitude pour laquelle l’accord entre
les données des divers thermomètres à gaz devient insuffisante, la
définition de la température reste arbitraire, car il n ’ y a pas de
raison pour préférer un gaz à un autre. Pour obtenir une défini-
tion de la température tout à fait indépendante des propriétés des
divers corps, valable pour tous les degrés de chaleur ou de froid,
il faut s’adresser uniquement au deuxième principe de la théorie
de la chaleur (voir plus loin §§ 160 et suiv.). Jusque-là il sera ques-
tion seulement de températures définies avec une précision suffi-
sante par le thermomètre à gaz.

§ 6. — Nous nous occupons clans cc qui suit surtout de corps
homogènes isotropes de forme quelconque, qui possèdent dans
leur intérieur une température et une densité uniformes, et qui
sont soumis à une pression uniforme agissant normalement en
tout point de leur surface et qui par conséquent exercent aussi
vers le dehors la même pression. Nous laissons ici de côté les phé-
nomènes qui se passent à la surface. L’état d’un pareil corps csl
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déterminé par sa nature chimique, sa masse M, son volume V et
sa température l . Toutes les autres particularités de son état
dépendent ainsi d’une façon bien déterminée des conditions don-
nées, et surtout de la pression qui régne uniformément dans tout
l’intérieur, et qui réagit de même vers l’extérieur. La pression p
est mesurée par la force qui agit sur l’unité d’aire à la surface.
Dans le système C. G. S., elle s’exprimera en dynes par centi-
mètre carré, une dyne étant la force qui communique à la masse
de 1 gramme en une seconde la vitesse de I centimètre par
seconde.

|7. — Pratiquement, on mesure d'ordinaire la pression en
atmosphères ; il faut donc calculer ici la valeur d’une atmosphère
dans le système C. G. S. d’unités absolues. La pression d’une
atmosphère est la force qu exerce sur sa base, en vertu de son
poids, une colonne de mercure de 0° C. de 70 centimètres de hau-
teur et de 1 centimètre carré de section, quand elle est dressée
dans un lieu dont la latitude géographique est 45°. Cette dernière
addition est nécessaire, parce que la pesanteur produite par l’at-
traction de la terre varie avec le lieu. Le volume de mercure
est 76 ; sa masse est obtenue en multipliant le volume par la den-
sité de mercure à 0°, soit 76 X 13,596 ; par suite son poids, en
multipliant la masse par l’accélération de la pesanteur en un lieu
à 43° de latitude :

dyn g76 x 13,596 X 980,6 = t .013.250 ou cm. sec*cm2

Telle est la pression d’une atmosphère dans le système absolu
C. G. S. Si on ne prenait pas pour unité de force la dyne, mais
comme cela se faisait auparavant en mécanique , le poids d'un
gramme en un lieu de latitude 15° ; la pression d’une atmosphère
serait alors :

76 x 13,596 = 1.033,3.

§ 8. — Comme la pression du corps examiné ne dépend évidem-
ment que de sa constitution interne et pas de sa forme extérieure
ni de sa masse, il s’ensuit que />, en dehors de la température,
dépend seulement du rapport de la masse M au volume V, c’est-à-
dire de la densité, ou encore, du rapport inverse, le volume de
l’unité de masse :

V
~Y = V'

que nous appellerons comme d’ordinaire, le volume spécifique du
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corps. Il existe ainsi une relation déterminée, particulière à chaque
corps :

p= f(v ,t )

qui s’appelle V équation caractéristique du corps. La fonction / a
des valeurs toujours positives pour les gaz , mais pour les liquides
et les solides ces valeurs peuvent dans certaines conditions devenir
négatives.

§ 9. Gaz parfaits. — La forme de l’équation caractéristique est
la plus simple pour les corps que nous avons employés au para-
graphe 4 à la définition de la température, et qui , dans la mesure
où ils fournissent des indications concordantes de température ,
peuvent être appelés « idéaux » ou « parfaits » . Si la température
est maintenue constante, alors d'après la loi de MAKIOTTE-BOYLE, le
produit de la pression et du volume spécifique reste constant :

pv = 0 ( i )

6 étant une quantité qui , en dehors de la nature du gaz, dépend
seulement de t .

Mais si la température est maintenue constante, alors, d’après la
définition du paragraphe 3, la température est proportionnelle à
la différence du volume actuel v et du volume normal v0, c’est-à-

dire :
t= {v — t >0)P,

où P dépend seulement de p. Et on a ici , d'après l'équation ( 1 ) :

pv0 = K
80 étant la valeur que prend pour l — 0 la fonction de la tempé-
rature désignée par 0.

Enfin, employons encore le fait énoncé au paragraphe 4, que la
valeur de la dilatation pour un échautfemcnt de 0° à 1° est la même

fraction a ^environ
(Loi de GAï-LüSSAC) . Posons alors t — 1 ; il vient ; v — v0= zv0 ,
et l’équation (2) se transforme en :

I 1 = au0P.

Par élimination de P , v0 et v dans les équations (1) , (2) , ( 3) , (4'

on obtient la fonction de la température :

(2)

(3)

1 j du volume à 0°, pour tous les gaz parfaits278

(4)

6 — 0o (l -f" &t )
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qui dépend ainsi linéairement de la température, et réquation
caractéristique ( I ) devient :

— ( t -+- a t ).P =
§ 10. — Cette équation reçoit une forme notablement plus sim-

pie, quand on déplace de — degré le zéro de température arbi-
trairement établi au paragraphe 3 ; c’est-à-dire que le point de

A
fusion de la glace n’est plus 0°, mais- on environ 273°. Si on

1écrit : t -f- — = T ( température absolue) et si , pour abréger, on

pose la constante a90 = C, réquation caractéristique devient :

T = C -lî- T.C (5)P ~~

L’introduction de la température absolue revient simplement à
mesurer la température, non plus comme au paragraphe 3 par
une différence de volume, mais par le volume lui-même.

Quel sens faut-il attribuer physiquement au zéro de la tempé-
rature absolue ? C’est que cette température absolue égale à 0
représente celle où un gaz parfait dans un volume fini possède
une pression nulle, ou bien sous une pression finie, possède un
volume nul . Pour des gaz réels cette proposition n’a aucun sens,
car ceux-ci offrent sous un refroidissement convenable des écarts
notables entre eux, et par conséquent aussi par rapport à l 'état
parfait. Le degré d’écart entre un gaz réel et l’allure parfaite,
pour les variations moyennes de température, ne peut naturelle-
ment être vérifié qu’après avoir rendu la définition de la tempéra-
ture indépendante de son rattachement à tel ou tel corps (voir § 5).

V

§ 11. — La constante C caractéristique pour la nature d’un gaz
parfait est déterminée quand on connaît, pour un couple quelconque
les valeurs de T et p par exemple 0° C. et la pression atmosphé-
rique, le volume spécifique v du gaz, et il est évident que pour
divers gaz, pris à la même température et sous la même pression,
les valeurs des constantes C sont comme les volumes spécifiques r,
ou en raison inverse des densités — . On peut donc dire : prises à
la même température et à la même pression, les densités de tous
les gaz parfaits restent dans des rapports invariables. Aussi défi-
nit-on souvent un gaz par le rapport constant de sa densité à la
densité d’un gaz normal à la même pression et à la même tempe-
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ture (Densité spécifique rapportée à l’air ou à 1 hydrogène) — à
0° C. (T = 273) et sous une pression de 1 atmosphère ces densités
sont :

0,00008988 cm3

0,0014291
0,0012507
0,0012567
0,0012928
0,0017809

Hydrogène
Oxygène
Azote
Azote « atmosphérique » . .
Air
Argon

Les valeurs correspondantes de C en mesures absolues se calcu-
leront facilement avec ce tableau.

L’équation caractéristique d'un corps permet de répondre com-
plètement à toutes les questions relatives à l’allure de la sub-
stance en présence de variations quelconques de la température,
du volume et de la pression.

§ 12. Allure à pression constante (Varia ( ions isobares ou iso-
piestiques). — On appelle coefficient de dilatation l 'augmentation
du volume pour une élévation de température de 1° rapportée au
volume à 0° G. , c’est-à-dire la quantité :

parfait, d’après l’équation caractéristique (5) ou a :

| v* +‘-vt = p

et ainsi le coefficient de dilatation du gaz est = a.|
2> l > >

. Vt t - V t . Pour un gazV0

CM CMet V0 = . 273
P

I

§ 13. Allure à volume constant ( Variations isocliores, isopvcnes
ou isostères). — On appelle coefficient de tension le rapport de
l’accroissement de pression pour une élévation de température

pi H- t — pide 1°, à la pression de 0° C. : c'est-à-dire la quantité

Pour ce gaz parfait, d’après l'équation caractéristique (5)
l >

on a :
CM CM . 273P t -f l — p i — ~ÿ~ P 9 — “ v

et ainsi le coefficient de tension du gaz,

ficient de dilatation.
1 , est égal à sou cocf-273

§ 14. Allure à température constante (Variations isothermes).— On appelle coefficient d'élasticité le rapport d 'une augmenta-
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tion infiniment petite de la pression à la contraction produite par
elle sur l'imite de volume. C’est-à-dire la quantité dp : ( — dV

V
pour un gaz parfait ; d’après l’équation caractéristique (o) on a :

GMT dP = — A/> >

et, par suite, le coefficient d’élasticité du gaz est dp :
c’est-à-dire égal à la pression.

L’inverse de la valeur du coefficient d’élasticité, c’est-à-dire le
rapport d’une contraction infiniment petite de l'unité de volume
à l'accroissement de pression correspondant, s’appelle le coeffi-
cient de compressibilité.

— dV = P'1

= P

§ 15. — Les trois coefficients qui caractérisent l’allure d’un
corps dans des changements isobares, isocliores et isothermes ne
sont pas indépendants les uns des autres : mais pour tout corps, iis
sont rattachés par une relation définie. La différentiation de
l’équation caractéristique donne d’une manière générale :

dv ,
connue d 'ordinaire, l'indice ajouté aux quotients différentiels
désigne la variable qu’on doit regarder comme constante dans la
différentiation. Si on pose : dp 0, on obtient la condition,
valable pour un changement isobare, entre les diff érentielles dT
et dv , et on écrira alors

DT J vDr (6)DT J p (2JL\
d v )T

Ainsi pour chaque état d’un corps on peut calculer l’une des trois
quantités : coefficient de dilatation, coefficient de tension, coeffi-
cient de compressibilité, par le moyen des deux autres.

Par exemple, prenons le mercure à 0° C. et sous la pression
atmosphérique. Le coefficient de dilatation est, d’après le para-
graphe 12

4d p — = 0,00018
DT J v

Le coefficient de compressibilité exprimé en atmosphères est ,
d’après le paragraphe 14 :

vo

Id V = 0,0000039
“dp ]T Vo



17EXPÉRIENCES FON OA MENTALES ET DÉFINITIONS

ainsi, d’après (6), le coefficient de tension (§ 13) exprimé en
atmosphères, sera :

lia 0,00018
\ D e / T \ M J p

*P = 46
Dr \

D/y / T

c’est-à-dire que pour maintenir au môme volume du mercure
quand on réchauffe de 0° à 1°, il faut une augmentation de pres-
sion de 46 atmosphères.

§ 16. Mélanges de gaz parfaits. — Quand des quantités diffé-
rentes et de grandeur quelconque d’un seul et même gaz, à la
même température et à la meme pression, précédemment sépa-
rées par des cloisons, se trouvent amenées au contact par la sup-
pression subite de celles-ci, il va de soi que le volume de tout le
système est et reste égal à la somme des volumes isolés.

Mais quand les gaz amenés au contact sont de nature differente,
l’expérience montre qu’iei aussi en maintenant constantes et unifor-

• mes la température et la pression, le volume total reste constam-
ment égal à la somme des volumes particuliers primitifs, bien qu’il
s’accomplisse simultanément un phénomène, la diffusion, qui se
termine seulement quand la composition du mélange est partout
la même, c’est-à-dire quand le mélange est devenu physiquement
homogène.

§ 17. — On peut imaginer dès maintenant deux modes de cons-
titution pour le mélange produit : ou bien , ou peut admettre que
dans l’acte du mélange, chacun des gaz se partage en petites par-
ties, en nombre incalculable, mais dont chacune conserve son
volume et sa pression inaltérés, et que ces petites parties des
différents gaz se mélangent par la diffusion sans se pénétrer réci-
proquement ; alors, la diffusion terminée, chaque gaz aurait
encore au total son ancien volume (volume partiel) et tous les gaz
auraient ensemble la même pression. Ou bien encore — et cette con-
ception se montrera plus loin (§ 32; comme la seule justifiée — on
peut admettre que les gaz isolés changent et se pénètrent jusque
dans leurs plus petites portions de volume et qu ainsi, la diffusion
finie, chaque gaz, autant qu’on peut encore parler ainsi, adopte le
volume de tout le mélange, et par suite s’ y trouve sous une pres-
sion moindre qu’auparavant. Nous allons calculer cette pression
d’un gaz isolé dans le mélange, c’est-à-dire sa pression partielle.

§ 18. — Si on désigne les différents gaz par des indices numé-
PLAN CK.

DT L 0,1 )000^39

2



18 ÎHEllMODïXAMlyliE

riques, tandis que la température T et la pression p sont laissées
sans indice, on a, avant le début de la diffusion et d’après 1 équa-
tion caractéristique (5)

CtM*T
V ’' 2

G,Mil P=P = Vi
le volume total

V- V, + V2 -f-

n'est point altéré par la diffusion, d'après le paragraphe 16. Mais
comme à la fin de la diffusion, chaque gaz particulier a occupé
tout, le volume Y, les pressions partielles sont alors, d’après l’équa-
tion (5) et d’après les dernières équations :

CiMiT C*M*T V
V — V

V
r P (7)y P i P » =Pi = V

obtient, par addition :on
v4 +v, + . . . (8)Pi + P ^ — P = PV

C’est la loi de DALTON, qui dit que dans un mélange gazeux
homogène la pression est égale à la somme des pressions par-
tielles de chaque gaz eu particulier. On voit en même temps que :

P i : P i : • • •

c’est-à-dire que les pressions partielles de chacun des gaz sont
dans les mêmes rapports que les volumes que possédaient les gaz
avant la diffusion, ou bien encore les volumes partiels que les gaz
devraient avoir dans le mélange d’après la première conception
exposée au paragraphe 17.

= V1 : Y2 : ... = C1M1 : C,M2 : ... ('•>)

§ 19. — L’équation caractéristique du mélange est, d’après (8)
et (7) :

T (10)p — (b, Mt -4- C2AL +
CjM, +

> T
M_

rj
1

2 “ IP = :M V

elle correspond ainsi complètement à 1 équation caractéristique (b)
d’un gaz parfait, et dont la constante caractéristique serait

GpVh + C0M2 H- . . . .C = (11)M 4 + -Mo H-

Par suite, l’examen de l’équation caractéristique ne peut jamais
permettre de décider si un gaz parfait est chimiquement simple,
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ou s’il est formé par un mélange de gaz simples chimiquement
différents.

§ 20. — La composition d’un mélange gazeux se définit, soit par
les rapports des masses M4, M2

partielles p{ , p2 ou des volumes partiels V4 , V,
particulier. Selon le cas, on parle de pourcentages
pourcentages en volume. Prenons par exemple Pairatmosphérique,
mélange d’oxvgène (1) et d azote « atmosphérique » (2).

Le rapport des densités de l’oxygène, de l'azote atmosphérique
et de l’air est, d ’après le paragraphe 11,

soit par ceux des pressions
.. .. , des gaz en
en poids ou de

l I0,001 4291 : 0,001 256 7 : 0,001 2928= Cl * c2
* c

En tenant compte de la relation (11)

C, M, + C*M*G = Mf + Ma
on calcule avec ces données le rapport :

C4 — C
• M : M2 = = 0,3009C - c,

c'est-à-dire 23,1 0/0 d’azote et 76,9 0/0 d'azote en poids. Au con-
traire le rapport

i 1
< ; C*: C2I\L = Pi : v % = V4 : V, = = 0,26491 J
c, c

c’est-à-dire 20,9 0/0 d’oxygène et 79,1 0/0 d’azote en volumes.

§ 21. Equation caractéristique d'autres corps. — L’équation
caractéristique des gaz parfaits représente déjà pour les corps
traités jusqu’ici à titre d’exemple, une approximation assez nota-
ble de la réalité : mais les autres corps gazeux, et particulière-
ment ceux qui se laissent facilement liquéfier, et qui avaient été
pour cette raison rangés autrefois dans la classe spéciale des
vapeurs, offrent une allure qui s’écarte nettement des propriétés
convenant aux gaz parfaits ; et il faut faire subir pour
modification à l’équation caractéristique. Il est cependant à remar-
quer que les écarts par rapport à l'allure des gaz parfaits sont d’au-
tant moindres d’ordinaire, que la densité est prise plus petite ;
peut-on dire en général que les corps gazeux se conduisent
des gaz parfaits pour une densité suffisamment faible. L’équation

eux une

aussi

comme
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caractéristique des gaz et des vapeurs quelconques doit ainsi se pré-
senter comme une généralisation de celle des gaz parfaits, qui
prend la forme spéciale (5) traitée plus haut pour de grandes
valeurs attribuées à v.

§ 22. — Le sens et la grandeur des écarts par rapport à l’état
d’un gaz parfait peuvent se représenter par la méthode graphique,
et de diverses manières. Ainsi on peut tracer une courbe « iso-
therme » en portant dans un plan les couples de valeurs corres-
pondantes de v et p , l’une en abscisse et l’autre en ordonnée d’un
point , pour une température quelconque T maintenue constante.
L’ensemble de toutes les isothermes donne une représentation
complète de l’équation caractéristique. Plus l’allure du gaz exa-
miné se rapproche de celle du gaz parfait et plus les isothermes
sont voisines des hyperboles équilatères ( pii ont pour asymptotes
les axes des coordonnées. Car pour un gaz parfait l’équation d’une
isotherme est : pv = Ctc. L’écart par rapport à la forme de cette
hyperbole donne ainsi en même temps une mesure de l’écart par
rapport à l’état gazeux parfait.

§ 23. — Ces écarts sont encore plus manifestes si , dans le tracé
des isothermes, ou porte en ordonnées non pas /_> , mais le produit
pu, en prenant comme abscisses p.

Pour un gaz parfait les isothermes sont évidemment des droites,
parallèles à l’axe des abeisses. Pour les gaz réels, ces isothermes
dirent un minimum aplati, dont la position et la valeur dépen-
dent naturellement de la température et de la nature du gaz. Pour
des pressions assez faibles (à la gauche du minimum) le volume
décroît ainsi plus vite, quand la pression monte, et pour des pres-
sions un peu fortes (à la droite du maximum) il diminue quand la
pression augmente, plus lentement que pour les gaz parfaits. Au
minimum même la compressibilité est exactement celle d’un gaz
parfait. Pour l 'hydrogène le minimum est rejeté très loin àgauche,
et n’a pu être décelé que pour des températures très basses.

§24.— La première formule analytique utilisable également pour
l’état liquide, et formant une généralisation de l’équation caracté-
ristique, a été imaginée par VAN DUR VVAALS, lequel a donné en
même temps une explication physique des écarts par rapport à
l'état gazeux parfait, en se plaçant au point de vue de la théorie
cinétique des gaz.

Comme nous voulons ne pointnousassujettir ici aux hypothèses de
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la théorie cinétique des gaz , nous nous occuperons seulement delà
formule de VANDERWAALS elle-même, comme expression approchée
des faits. Elle s’exprime ainsi :

RT 0 (12)

R, a et {3 étant des constantes qui dépendent de la nature du
corps. Pour de grandes valeurs de v , l'équation devient effective-
ment celle d'un gaz parfait : pour de petites valeurs de v et
les T correspondantes, elle représente l'équation caractéristique
du corps liquide et réductible en gouttes.

Quand fa pression p est exprimée en atmosphères, et le volume
spécifique Y pour T — 273 et p = 1, supposé égal à I , on a,
d’après VANDER WAALS pour l’acide carbonique

I * R — 0,00369 a = 0,00874 fi = 0,0023.
Comme le volume de 1 gr. d’acide carbonique n 0° C. et sous la

pression de 1 atmosphère occupe 306 cin \ on a encore à multi-
plier par 306 les valeurs de v résultant de la formule, pour obte-
nir les volumes spécifiques en grandeur absolue.

v2

§ 23. — La formule de VAN DER WAALS ne s’est pas montrée
absolument exacte. Elle a été complétée par CLAUSIUS, et plus tard
par d’autres physiciens, qui y ont introduit une nouvelle constante.
Voici la formule de CLAUSIUS :

RT (12 a )P= T(v + b f '

Cette formule fournit également pour de grandes valeurs de v
l’équation caractéristique d’uu gaz parfait . Avec les mêmes unités
que précédemment , on a, d’après CLAUSIUS, pour l’acide carbo-
nique :

• v — a

R = 0,003688, a= 0,000843, b= 0,000977, c = 2,0935.

Les observations sur la compressibilité de l'acide carbonique
gazeux et liquide aux diverses températures sont représentées par
la dernière formule d’une façon assez satisfaisante .

§ 26. — Quand on trace la famille des isothermes telles qu’elles
sont représentées par la formule de CLAUSIUS pour l’acide carbo-
nique, en prenant pour les points d’une courbe représentative
d’une température maintenue constante, les valeurs de v comme
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abscisses, et les valeurs de p comme ordonnées, on obtient un
graphique particulier, représenté par la figure 1 (1).

Pour de hautes températures, on voit apparaître des hyperboles
équilatères, comme cela peut se reconnaître sur l’équation carac-
téristique (12 a ). Mais, en général, à une valeur déterminée de p
correspondent trois valeurs de v . Ainsi une isotherme est en géné-
ral coupée en trois points par une droite parallèle à l’axe des
abscisses. Deux de ces points peuvent être imaginaires, comme
cela a lieu en effet pour de grandes valeurs de T. Ainsi pour des
températures élevées il y a, à une pression donnée, un seul volume
réel, tandis que pour des températures plus basses, à une valeur
déterminée de la pression peuvent correspondre trois valeurs
réelles de volume. De ces trois valeurs qui sont représentées sur
la figure par exemple par les points a, (3, y, la plus petite (a) et la
plus grande (y) peuvent seules signifier un état stable du corps
réalisable dans la nature. Car, pour la valeur moyenne ((3), sur
l’isotherme, la pression s’élève quand le volume s’accroît, et la
compressibilité devient ainsi négative. Par suite, un pareil état n’a
qu'une signification toute théorique.

$ 27. — Le point a correspond à l’acide carbonique liquide, le
point y à l’acide carbonique gazeux à la température de l’iso-
therme et à la pression représentée par la droite a[3y. Cependant
en général, de ces deux états un seul est stable (sur la figure,
c’est l’état a), car si on comprime de l’acide carbonique gazeux,
enfermé par exemple dans un cylindre avec un piston mobile, et
qu’on maintienne bien constante la température de l’isotlierme
examinée (sur la figure, 20°), les états qui se succèdent sont dési-
gnés par les points de l'isotherme placés tout à fait à droite.
A mesure que le volume diminue, le point représentatif de l’état
se déplace toujours vers la gauche, jusqu’à ce qu’il atteigne une
position déterminée C. Une nouvelle compression isotherme du
corps ne fait pas franchir cotte position au point figuratif, mais le
corps se condense en partie, c’est-à-dire il se partage en une por-
tion liquide et une portion gazeuse, lesquelles possèdent évidem-
ment une pression et une température communes.

L’état de la partie gazeuse, à mesure que la compression conti-
est toujours représenté après comme avant par le point G ;nue

l’état de la partie liquide est représenté par le point A de la. même

(1) Le calcul cl le tracé des courbes ont été exécutés d’après l’équation carac-
téristique de CLAUSKJS par M. le Docteur RICHARD APT.
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Fig. 4 . — Isothermes de l’acide carbonique d’après CLAUSIUS.
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isotherme. G s’appelle le point de saturation de Tac-idc carbonique
gazeux. Pendant toute la durée de la compression isotherme, le
seul changement consiste en ce qu’il se condense toujours plus de
vapeur, tandis que les états internes des deux portions du corps
(pression, température, volumes spécifiques) sont toujours repré-
sentés par les mêmes points À et C pendant toute la durée de la
condensation. Enfin, quand toute la vapeur est condensée, tout le
corps se trouve à l’état liquide À et se conduit alors de nouveau
comme un corps homogène. La nouvelle compression isotherme
donne encore alors une augmentation de densité avec élévation
de la pression le long de l’isotherme, et le point a lui-même se
trouve dépassé. De ce côté-ci, comme le montre la figure, l'iso-
therme est bien plus redressée que de l’autre côté, c’est-à-dire que
la compressibilité y est bien moindre.

On réussit parfois dans la compression d’une vapeur à pour-
suivre l’isotherme au delà du point G sur une certaine étendue
vers y, et à réaliser ce qu’on appelle une vapeur sursaturée. Mais
on obtient alors seulement des états d’équilibre plus ou moins
instables, comme on le voit à ce que de minimes perturbations de
l'équilibre peuvent amener une condensation soudaine, et ainsi il
y a rentrée du corps par un saut brusque dans l’état stable. En
tout cas, l’étude des vapeurs sursaturées fournit en partie une
interprétation immédiate aussi pour la portion théorique de l’iso-
therme.

§ 28, — D’après ce qu’on vient de dire, chaque isotherme qui
admet pour certaines valeurs de p trois volumes réels, possède
deux points déterminés À et G qui indiquent l’état de saturation.
Leur position ne s’aperçoit pas du premier coup sur le tracé de
l'isotherme. Cependant les principes de la thermodynamique con-
duisent à une construction simple de ces points : elle sera donnée
dans la quatrième partie (§ 172). Plus haute est choisie la tempé-
rature, et plus se rétrécit le champ des droites qui coupent les
isothermes en trois points réels, en même temps que ces trois
points se resserrent. La transition aux isothermes de forme hyper-
bolique, qui ne sont plus coupées qu’en un seul point par toute
droite parallèle à Taxe des abscisses, est donnée par une isotherme
définie pour laquelle les trois points d’intersection se confondent
en un seul. Ce point forme ainsi un point d’inflexion de l’iso-
therme, dans lequel la tangente à la courbe est parallèle à Taxe
des abscisses. C’est le point critique K du corps (voir la fig.1), il
représente la température critique, le volume spécifique critique et
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la pression critique. Eu ce point la vapeur saturée devient iden-
tique à son précipité. Au-dessus de la température critique il n ' y a
absolument aucune condensation, comme cela se voit facilement
sur la figure. Par suite, toutes les tentatives pour liquéfier l’hydro-
gène, l’oxygène et l’azote, devaient échouer tant qu’on n aurait
pas abaissé la température au-dessous de la température critique,
laquelle est très basse pour ces corps.

§ 29. — On voit encore sur la figure ! qu’il n ’ y a pas de limite
définie entre l’état gazeux et l’état liquide, car on peut facilement
passer de la région des états nettement gazeux par exemple à
partir du point G, sur une courbe qui contourne en dessus le point
critique, et arriver dans la région des états nettement liquides,
par exemple vers À, sans franchir en un point quelconque un état
de saturation Qu’on chauffe, par exemple, la vapeur à volume
constant au-dessus de la température critique, et qu’on la refroi-
disse ensuite en maintenant constante la pression jusqu’au-dessous
du volume critique.il n’y aura alors jamais condensation, et cepen-
dant on se trouve finalement dans la région des états indubitable-
ment liquides. La distinction initiale antérieure entre les liquides,
les vapeurs et les gaz doit donc être abandonnée comme ne corres-
pondant plus aux faits.

On a proposé aussi en ces derniers temps, de désigner sous le
nom d’états gazeux les états appartenant à une température plus
élevée que la température critique ; les autres seraient appelés
états de vapeur ou états liquides, selon qu’ils tomberaient sur la
figure 1 à droite ou à gauche des régions théoriques ; mais cette
proposition a quelques désavantages : elle établirait en effet une
distinction d’une part entre le liquide et le gaz, d’autre part entre
la vapeur et le gaz, distinction qui n’aurait aucune signification
physique immédiate. Car la traversée de la température critique
à une pression autre que la pression critique ne se distingue pas
du tout foncièrement d 'avec le passage à une autre température .

§ 30. — Le point critique sc calcule aisément avec l’équation
caractéristique générale. En effet, on a pour lui, d’après le para-
graphe 28, les équations :

(-)
\ ïV J T

la première signifie que la tangente à l 'isotherme au point K est
parallèle à l’axe des abscisses, la seconde que l’isotherme possède
en K un point d’inflexion.

y1p = 0= 0
?r-
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Si on part do l’équation caractéristique de VAN DER WAALS (12)
on obtient, d’après elle , pour le point critique :

rri 8«
1 ,1 ~ 27/3R ’ V k = 3p,= 27p2 ?

et ainsi pour l’acide carbonique d’après les nombres cités plus
haut :

TA = 305 = 273° + 32° vk ===== 0,0069,

et en unités absolues Vk = 0,0069 x 506 = 3,49 c
~ - .
D

Au lieu des trois constantes a, (3, R ou peut aussi introduire les
constantes T/M pk et V }> dans l’équation caractéristique ; alors il
n’entre plus dans celle-ci, en outre des variables T, p et v, que
les constantes T/. , ph , Mais comme les unités qui servent à
mesurer la température, la pression et le volume, sont complète-
ment indépendantes l’une de l’autre, il s’ensuit que ce sont seule-
ment les rapports des grandeurs T et T/0 p et pk , v et ufl qui peu-
vent s’introduire dans l’équation caractéristique, ou en d’autres
termes, si on introduit les rapports

IL — ^

Pk = 6 1 ,2 atm. ,

T oTA '

« température réduite » , « pression réduite » et « volume réduit » ,
l’équation caractéristique ne contient plus, en dehors des varia-
bles T, TZ et aucune constante se rapportant à la nature spéciale
du corps. Et on obtient finalement de cette manière pour l’équa-
tion caractéristique de VAN DER WAALS la forme :

V kP h

38r
TT = 8© l

Pour 7 — 1 et <p — I on a naturellement TZ = I . Cette loi, d’après
laquelle l’équation caractéristique exprimée avec les valeurs rédui-
tes de la température de la pression et du volume est la même
pour tous les gaz , s’appelle « la loi des états correspondants » .
D’après ce qu’on vient de dire, tout cela s’applique non seulement
à la formule de VAN DER WAALS, mais absolument à toute équation
caractéristique dans laquelle n’entrent pas plus de trois constantes
se rapportant à la nature du corps. Cependant, en réalité, la loi
n’est valable qu’avec une certaine approximation. La théorie
moléculaire-cinétique doit nous en rendre compte, parce qu’il n’ y
a pas un seul corpsqui garde absolument la meme composition au
sens chimique à travers tous les changements de température et
de volume.
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|30 a . — Si on part de réquation caractéristique de CLATJSIUS
avec quatre constantes (12 a) on obtient pour le point critique :

vk = 3a + 2/>

et ainsi pour l'acide carbonique d’après les nombres donnés plus
haut :

8u cRTfc2 = P k 216 (0 + A )8— 27 ( a + b )R

T = 304 = 273 0 + 31° p = 77 atm.
ces nombres sont, par rapport aux valeurs mesurées

ph — 72 atm.

notablement plus approchés que ceux fournis par la formule de
VAN DER WàALS.

Tk = 273° + 31°

§ 31. — Le passage de Létal liquide à l'état solide donne lieu exac-
tement aux mê mes réflexions que le passage de l’état gazeux à
l’état liquide. On peut également dans ce cas tracer le système des
isothermes, et ici encore, si les ressources de l’étude expérimen-
tale le permettaient, ou pourrait constater aussi bien des régions

, « théoriques » sur les isothermes que l’existence d’ un point criti-
que. On pourrait passer, en le contournant, depuis l’état liquide
jusqu’à l’état solide par un trajet continu. Et en réalité, il y a quel-
ques phénomènes, comme la surfusion d’ un liquide, qui indiquent
l’existence d’états liquides plus ou moins instables.

L’équation caractéristique la plus parfaite serait celle qui
• embrasserait en même temps les états gazeux, liquide et solide.

Mais on n’a réussi jusqu’à présent à l’établir pour aucun corps.

§ 32. Mélanges des différents corps. — Si l’équation caractéris-
tique d’un mélange de gaz parfaits se ramène d’une façon simple,
comme nous l'avons vu au § 19, à celle des divers composants, il
n’en est plus de même dans les mélanges de substances quelcon -
ques, en général.

C’est seulement pour les gaz et les vapeurs qu’est valable, au
moins avec une grande approximation, la loi de DALTON suivant
laquelle la pression totale d’un mélange est égale à la somme des
pressions particulières que chaque gaz (ou chaque vapeur) exer -
cerait, s’il remplissait à lui seul tout le volume, à la même tem-
pérature. Cette proposition permet évidemment de donner l'équa-
tion caractéristique d’un mélange gazeux quelconque, pourvu
qu’on connaisse celle des divers gaz : elle permet de plus de
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décider la question laissée ouverte au paragraphe 17 : à savoir si
dans un m élange, il faut assigner aux divers gaz même pression
et divers volumes, ou bien meme volume et pressions diverses.
La dernière interprétation est la seule admissible, comme le mon-
tre l'examen d'une vapeur qui s’écarte notablement de l’état
gazeux parfait. Prenons par exemple un mélange d’air atmosphé-
rique et de vapeur d'eau à 0° C. sous la pression atmosphérique.
Il est impossible de penser que la vapeur d’eau se trouve là sous
la pression de 1 atmosphè re, attendu qu’à 0° ( ] . elle ne peut du
tout exister sous cette pression. Il ne nous reste qu’à attribuer
à l’air et à la vapeur d'eau un volume commun (celui du mélange)
et des pressions différentes (pressions partielles).

Pour des mélanges de corps solides et liquides, on ne connaît
aucune loi d’application générale, qui ramène l’équation caracté-
ristique du mélange à celle des divers corps composants.
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CHAPITRE II

POIDS MOLÉCULAIRES

§ 33. — Jusqu’à présent nous avons parlé seulement, de change-
ments d’états intéressant uniquement la température , la pression
et la densité, mais qui laissaient tout à fait intacte la nature chi-
mique de la matière ou du mélange en question. Mais il arrive
fréquemment — et même plus fréquemment qu'on Le croyait autre-
fois — qu’une variation (le la température ou de lu pression fasse
changer aussi la constitution chimique d’un corps. Meme au point
de vue thermodynamique il existe une diff érence de principe entre
les changements physiques et chimiques d 'un corps, laquelle
exclut la possibilité d’une transition continue des uns aux autres.
C’est ce qu'on doit constater et ce que le récent développement
de la thermodynamique a fait ressortir toujours plus nettement
(voir § 42 f et § 23S) , bien que jusqu’à présent on n’ait pas pu éta-
blir de caractè re distinctif approprié pratiquement à tous les cas.
Car, malgré l’évidence avec laquelle les phénomènes chimiques
se séparent des phénomènes physiques, soit par la soudaineté et
la violence de leur cours, soit par quelque discontinuité mani-
feste (production de chaleur, changements de couleur, et d’autres
propriétés ) , il existe encore d’autre part de nombreux phénomè-
nes, indubitablement de nature chimique, par exemple ceux de
dissociation, qui tout au moins, d’après leur aspect extérieur, se
déroulent d'une façon parfaitement continue el avec une lenteur
relative. Ce seral’une des principales tâches urgentes de la chimie
physique d élucider de plus en plus clairement cette différence de
principe.

§ 34. — Le caractère propre de tous les changements chimiques
est qu’ils se font d’après des rapports pondéraux constants. Par
suite, l’expression caractéristique pour la nature d'uu corps chimi-
quement homogène, soit élément simple, soit combinaison, peut
être obtenue en utilisant la grandeur d’un poids (ou plus justement
dune masse) : le poids équivalent. On établira arbitrairement le
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r"i*" éf > dg équivalent pour un élément déterminé quelconque, par

mple pour l’hydrogène, = 1 g*, et on trouvera ensuite pour un
autre élément, par exemple l'oxygène, le poids équivalent corres-
pondant, c’est-à-dire la quantité pondérale qui se combine chimi-
quement avec 1 g. d’hydrogène. Le poids de la combinaison pro-
duite est alors aussi le poids équivalent de celle-ci. En procédant
ainsi, on arrive facilement à des valeurs du poids équivalent pour
tous les corps chimiquement homogènes, et même pour dos élé-
ments qui ne s’ unissent pas directement avec l’hydrogène : on peut
toujours en effet trouver un certain nombre d’éléments qui se com-
binent aussi bien avec l’élément en question qu’avec l’hydrogène,
et qui permettent ainsi le passage de l’im à l’autre.

Le poids total d’un corps chimiquement homogène, divisé par
son poids équivalent, s’appelle le nombre de poids équivalents
ou simplement d'équivalents contenus dans le corps. Aussi peut-on
dire : dans toute transformation chimique les nombres d’équiva-
lents des divers corps qui réagissent les uns sur les autres sont
égaux.

§ 35.— (Jette définition présente cependant une lacune, car deux
éléments peuvent fréquemment se combiner entre eux en formant
plus d'une seule combinaison, et par suite la grandeur du poids
équivalent est indéterminée entre plusieurs valeurs. Cependant
l’expérience montre que dans un pareil cas les divers rapports
pondéraux possibles sont toujours des multiples ou des sous-mul-
tiples simples d’un rapport déterminé. L’indétermination dans la
valeur du poids équivalent se réduit uniquement à un facteur entier
simple dans le numérateur ou dans le dénominateur de cette
grandeur, et ou doit généraliser la conclusion qui terminait le pré-
cédent paragraphe, c’est-à dire (pie des équivalents réagissent en
nombre égal, en lui donnant la forme suivante : les équivalents
réagissent les uns sur les autres suivant des rapports entiers sim-
ples (1).

i. *

*

; 1

(1) Si ces nombres entiers pouvaient grandir indéfiniment, le poids équiva-
lent serait au fond une grandeur variable continuellement car on peut exprimer
toute grandeur avec une approximation quelconque par le rapport de deux
nombres entiers. Et alors la valeur du poids ne pourrait pas cire absolument
définie d 'après les quantités pondérales réagissant l ’une sur l’aufre, et tout
l’exposé précédent serait illusoire. La discontinuité dans la variation du poids
équivalent est ainsi caractéristique pour la nature chimique d’ un corps, à l ’ in-
verse de ses propriétés physiques. En résumé, on peut donc dire que des phé-
nomènes physiques se font d’une façon continue, et des phénomènes chimiques,
d’une façon discontinue. Par suite, la physique compte surtout avec des gran-
deurs à variation continue, et la chimie surtout avec des nombres entiers.
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Ainsi par exemple IG parties en poids d'oxygène se combinent
avec 28 parties en poids d’azote pour former l’oxyde azoteux, ou
avec 14 parties pour l'oxyde azotique, ou avec 9 parties et demie
pour l’anhydride azoteux, ou 7 parties pour l’acide hypoazotique,
ou avec 5 3/5 pour l'anhydride azotique. On peut ainsi , en pre-
nant égal à 16 le poids équivalent de l’oxygcne, attribuer à l'azote
pour poids équivalent l ’un quelconque des nombres ci-dessus.
Mais ceux-ci sont des rapports rationnels car :

1 28 : 14 : 91/2 : 7 : 5 3/5 : = 60 : 30 : 20 : 15 : 12

|36. — L’indétermination, relevée par la dernière série de
nombres, dans la d éfinition de la grandeur pondérale caractéris-
tique pour l 'azote, est alors levée en prenant dans cette série un
nombre détermine, qu’on désignera comme poids moléculaire de
l’azote. La définition du poids moléculaire comme grandeur tout à
fait déterminée, dépendant seulement de Té tat particulier du corps,
mais indépendante des transformations chimiques possibles avec
d’autres corps, constitue l'une des conquêtes les plus importantes
et les plus fructueuses que la chimie théorique puisse offrir. Il est
vrai cependant que cette notion s’exprime exactement jusqu'à pré-
sent seulement pour des cas spéciaux, à savoir les gaz parfaits, etles
solutions diluées. Le dernier cas peut se représenter comme déter-
miné par le premier, ainsi que nous le montrera la thermodyna-
mique ; c’est donc par celui-ci que nous allons commencer.

La définition du poids moléculaire pour un gaz parfait chimi-
quement homogène est rendue possible par cette nouvelle propo-

sition expérimentale : que les gaz parfaits se combinent non seu-
lement comme le font absolument tous les corps, suivant des
nombres équivalents simples, mais aussi , quand on les prend à la
même température et à fa même pression, suivant des rapports
volumétriques simples (GàY-LUSSAC) . 11 s’ensuit immédiatement
que les nombres équivalents des différents gaz renfermés dans le
même volume sont dans des rapports simples. Les valeurs de ces
rapports peuvent varier, il est vrai, d'après le caractère arbitraire
signalé dans le choix du poids équivalent .

Cet arbitraire se trouve écarté présentement par la définition
du poids moléculaire. Si on fait tous ccs rapports en général
égaux à 1, c’est-à-dire si on pose la condition que les nombres des
équivalents contenus dans les mêmes volumes gazeux soient égaux
entre eux, on établit par là-même un choix spécial parmi les
diverses possibilités. On obtient ainsi un poids équivalent déter-
miné pour chaque gaz lequel est alors appelé le poids moléculaire
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du gaz, et de même, pour une masse gazeuse donnée, la division
du poids total par le poids moléculaire donne un nombre déter-
miné d’équivalents, qui est appelé le nombre (1) de molécules con-
tenues dans la quantité de gaz donnée.

Ainsi sous les mêmes volumes tous les gaz parfaits renferment
le même nombre de molécules (AVOGADRO). Par suite, dans des gaz
chimiquement homogènes les rapports des poids moléculaires sont
donnés directement par les masses renfermées dans des volumes
égaux, c’est-à-dire par les densités. Le rapport des densités est
égal au rapport des poids moléculaires. Appelons donc mx et m,
les poids moléculaires de deux gaz parfaits, nous aurons d ’après
le paragraphe 11 :

1 I (12 b )mi : m2 — Ci * C2
‘

sj .‘17. — Si on fait égal à mn le poids moléculaire de l’hydrogène,
on aura alors pour le poids moléculaire d 'un gaz quelconque chimi-
quement homogène ; le produit de mlT et du poids spécifique du
gaz, ce dernier rapporté à l’ hydrogène ( g 11 ). Le tableau suivant
renferme pour quelques gaz et vapeurs les poids spécifiques rap-
portés à l’hydrogène, en nombres ronds, et le poids moléculaire :

Poids spécitique
rapporté à II

Poids
moléculaire

Hydrogène
Oxygène .
Azote
Vapeur d ’eau .
Ammoniac
Oxyde azoteux .
Oxyde azotique .

16 Wi,
1616 mn

1i 14 mn
9 9 »h\

8 1/2 8 1 /2 mn
22 22 mn
15 15 mn

Ce tableau permet de résoudre absolument sans ambiguïté la
question de savoir comment le poids moléculaire d’une combinai-
son est composé avec les poids moléculaires de ses éléments.

Comme la vapeur d’eau se compose d’après l’analyse, de I par-
tie pondérale d’hydrogène et de 8 parties pondérales d’oxygène,
la molécule 9 mu de la vapeur d’eau est formée nécessairement

( 1 ) Ce nombre n'es! naturellement pas nécessairement entier, attendu qu ' il
ne s’agit pas ici des molécules réelles au sens de la théorie atomique, mais
seulement des molécules-grammes (ou « mol >;) définies d’après une unité arbi-
traire.
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de mu parties pondérales d'hydrogène et 8 m„parties pondérales
d’oxygène, c’est-à-dire d’après le tableau, d’une molécule d’hydro-
gène et d 'une demi-molécule d'oxygène. Ensuite, comme rammo-
niac, d’après l'analyse, est formé par 1 partie pondérale d hydro-
gène et 4 2/3 parties pondérales d’azote, la molécule «S 1 /2 mu de
l’ammoniac est nécessairement composée de 1 I /2 mB parties pon-
dérales d’hydrogène et de 7 parties pondérales d'azote ; d'après
le tableau, cela signifie qu'il y a une molécule et demie d’hydro-
gène et une demi-molécule d ’azote. Autre exemple, comme l’oxyde
azoteux est formé d'après l’analyse, par 10 parties pondérales
d’oxygène et 28 parties pondérales d’azote, la molécule 22 de
l’oxyde azoteux est formée nécessairement de 8mu parties pond é-
rales d’oxygène et de 14 parties pondérales d’azote ; soit,
d’après le tableau, d’une demi-molécule d’oxygène et d ’une molé-
cule entière d’azote. En continuant de la même manière, avec la
loi ( i ’ÀvoGADR û comme hase, pour chacun des gaz chimiquement
homogènes, dont ont connaît la densité et la composition chimique,
on peut établir en nombres parfaitement d éterminés la composi-
tion de la molécule, à partir des molécules des éléments.

§ 38. — La plus petite quantité pondérale d’un corps simple qui
se présente dans les molécules des combinaisons formées par ce
corps s’appelle atomr. Par suite une demi-molécule d'hydrogène
s’appelle un atome d’hydrogène : H ; de même une clemi-molécule
d’oxygène est un atome d'oxygène : O ; et une demi-molécule
d’azote est un atome d’azote : N. La molécule de chacun de ces
éléments se compose ainsi de deux atomes : H202 et N*. Mais dans
le mercure, par exemple, l’atome est égal à la molécule entière,
parce que dans les molécules des composés mercuriels il entre
toujours des molécules entières delà vapeur de mercure.

Pour arriver à des valeurs numériques déterminées pour les
poids atomiques et moléculaires, il faut encore fixer arbitrairement
le poids atomique d’un élément unique arbitrairement choisi.
Autrefois on faisait en général 11 — 1 et par suite O = IG. Mais
quand on eut constaté que le rapport fies poids équivalents de
l’oxygène et de l’hydrogène n’était pas exactement 16, mais à peu
près 15,87, quand on eut réfléchi que les combinaisons oxygénées
de la plupart des éléments ont été analysées bien plus exactement
que les combinaisons hydrogénées, on prit l’habitude de partir du
poids atomique de l’oxygène, fait égal à tC par définition. Alors
le poids moléculaire de l’oxygène devient :

O2 = 32 — 15,87 m„.
%PLANCK.
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Il s'ensuit pour le poids moléculaire de l’hydrogène :

i&r = 2-016 =
et le poids atomique de l’hydrogène est H = 1,008. Les poids
moléculaires du tableau précédent deviennent ainsi :

Hydrogène . .
Oxygène
Azote . . . .
Vapeur d’eau .
Ammoniac.
Oxyde azoteux .
Oxyde azotique .

mH =

2,0:16 = H*

32,00 = O2

28,02 = N2

18,02 = H*0
17,03 = IPN
44,02 = N20
30,01 = NO

§ 39. — D une manière générale, le poids moléculaire d'un gaz
chimiquement homogène est égal à 2,016 fois son poids spécifique
rapporté à l’hydrogène, ou 32 fois son poids spécifique rapporté
à l’oxygène. Inversement, quand le poids moléculaire m d'un gaz
est connu on peut obtenir son poids spécifique et aussi la cons-
tante G de l'équation caractéristique (5). Si les grandeurs corres-
pondantes, sont affectées de l'indice O quand on les rapporte à
Loxygène aura d’après l’équation (12 b ) au paragraphe 36 :on

JW0CO (13)G = m

Or, o = 32, tandis que la constante C0 se calcule avec la den-
sité de l’oxygène à 0° et sous la pression atmosphérique. Nous
avons ici d’après le tableau du paragraphe 11 :

1— = 0,001 429 1 ,
j

p = 1013250 (§ 7)
T — 273.

V o

De plus :
P»oG0 = T

et d’après (13) :
m0 P»oG — Tm

ou :
32 X 1013250 m0Co83110000G — m X 273 X 0,0014201 m m

En partant du poids moléculaire de l’hydrogène on obtient pour
mC un nombre à peine plus grand.
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Si, pour abréger, on pose le nombre

I 8,315 x 107 = R
alors l’équation caractéristique générale d'un gaz parfait chimique-
ment homogène et de poids moléculaire ni , devient :

(13 a )

a T (U)P m v

dans laquelle R est indépendant de la nature du gaz, et par suite,
on l’appelle ordinairement a la constante absolue du gaz ».

Cette quantité R nous permet encore de calculer le poids molé-
culaire m directement à partir de l’équation caractéristique, car :

R (15)m — — —
Si maintenant on substitue dans (14) à la place du volume spéci-

fique v, la masse M et le volume V, on obtient :

RT Mv = v m

— est le nombre des molécules renfermées dans le gaz :m °Or,

Ml
m n ’et par suite :

HTV = — . n,
P

c’est-à-dire le volume d’un gaz à une pression et à une température
toutes deux déterminées, dépend seulement du nombre des molé-
cules qui y sont contenues, mais pour le reste , iL est absolument
indépendant de la nature du gaz, comme l’exige le principe d'Avo-
GADHO.

§ 40. — Dans un mélange de gaz chimiquement homogènes, et
de poids moléculaires nu .... , d après (9) les rapports des pres-
sions partielles sont :

= C.M, : CJI2 :Pi :

Mais comme d’après (15) :

Kr ( ' - Pv
{ àI —

on a pour ces rapports :

RCmx

M4 . M-2 — n, : n., :P t • pi • imi
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. C’est-à-dire : le rapport des pressions partielles donne en même
temps le rapport des nombres de molécules contenues dans le
mélange nl 9 n2.... On a ensuite, d'après (10) :

(CM + C1M.+ — )T
P

HT / Mj , M,
p \ m{ m->. 'v=

HT HTv= ('h + n, + • • ••) = — (16)il.
P

C’est-à-dire : le volume du mélange se détermine d'après le
nombre total n des molécules qu’il contient, exactement comme
pour un gaz chimiquement homogène.

§ 41 . — Mais au contraire on ne peut évidemment pas parler
d’un poids moléculaire du mélange : tout au plus sera-t-il question
d’un poids moléculaire « apparent » ou « moyen » en comprenant
sous ce mot le poids moléculaire que devrait posséder un gaz chi-
miquement homogène, si dans la même masse il contenait le même
nombre de molécules que le mélange. Désignons par m le poids
moléculaire apparent, alors le nombre de molécules est :

+ . . . .M, +M* H- » » « *

m rni m-*
et par suite

rn= M* +B ±
B -f-B-f ....
?/h m-2

On peut avec cette formule calculer de la façon suivante le poids
moléculaire apparent de l’air.

Comme ?ni = O2 — 32,

d'après le paragraphe 20, et on a :
_ 0,3 + 1

‘

0j3 , J_
32 ~T"

28

nombre un peu plus grand que le poids moléculaire de l’azote.

m,= N2 = 28 M, : M2 = 0,30

= 28,9m

§ 42. — Bien que l’équation caractéristique donne immédiate-
ment d’après (16) pour tout gaz parfait, chimiquement homogène
ou non, le nombre total des molécules qui y sont contenues, elle
ne fournit aucun moyen, ainsi qu’on l’a déjà fait remarquer au para-
graphe 19, pour décider si les molécules sont de même nature ou
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non. Pour examiner cette question, on doit recourir à d’autres
méthodes, mais dont aucune n ’est pratiquement applicable à tous
les cas. On arrive fréquemment à ce but par l'observation de la
diffusion spécialement à travers une paroi poreuse ou encore
mieux semi-perméable : les divers gaz d'un mélange se séparent
alors en vertu de leur vitesse inégale de diffusion, qui peut des-
cendre jusqu’à zéro pour les parois semi-perméables, et l’ hétéro-
généité chimique du corps est ainsi décelée. Souvent encore l’his-
torique de la production du gaz permet une conclusion immédiate
sur sa constitution chimique. Mais la définition fondamentale d’un
gaz chimiquement homogène s’obtient seulement par l’expression
de l’entropie, paragraphe 237.

§ 43. — Quand un gaz , ou une vapeur, ne suit pas les lois vala-
bles pour les gaz parfaits, en d’autres termes ; quand il possède
un poids spécifique dépendant de la température ou de la pres-
sion, on peut cependant employer encore la définition du poids
moléculaire (TAVOGADRO et, d’après l’équation (16), poser :

n = ~^Y : seulement le nombre de molécules n ainsi calculé
n’est plus constant , il dépend de l’état instantané du corps. On sc
trouve alors amené à choisir entre les deux partis suivants : ou
bien admettre pour ce cas un nombre réellement invariable de
molécules, ou bien encore rejeter absolument la définition d’Àvo-
GADRO pour le nombre de molécules, en d’autres termes : chercher
la cause de l’écart par rapport à l’état gazeux parfait soit dans des
conditions physiques, soit dans des conditions chimiques. Cette
dernière conception laisse inaltérée la nature chimique du gaz, et
les molécules restent les mêmes, bien que la température et la
pression aient changé : elles sont seulement soumises à une équa-
tion caractéristique plus compliquée que la loi de BOYLE-GAY-LUSSAC
par exemple, ou bien encore que les lois de YAN DER WAALS ou de
CLàUSIUS.

Il y a une différence essentielle avec l’autre explication , d’après
laquelle un gaz qui offre des écarts par rapport aux lois des gaz
parfaits n’est autre chose qu'un mélange de plusieurs espèces de
molécules différentes (dans Je cas de l’acide hypoazotique, N-O*
et N0‘2, dans le pentachlorure de phosphore PCI5, PCI8 et Cl-)
dont le volume possède à chaque instant exactement la valeur
déterminée avec l’équation (16), d'après le nombre total de
molécules pour un mélange de gaz parfaits. Si pour des change-
ments de température et de pression il ne se conduit pas comme
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un gaz parfait, c’est seulement parce que les molécules d’espèces
différentes se transforment en partie les unes dans les autres en
vertu de changements chimiques concomitants, et ainsi leur nom-
bre total varie continuellement.

Cette explication s’est jusqu’à présent montrée la plus féconde
dans tous les cas où il s'agit d’altérations notables des densités,
comme pour ce qu’on appelle les densités anormales, et spéciale-
ment quand la densité de la vapeur redevient constante au delà
d’un certain intervalle de température ou de pression. C’est
qu’alors la transformation chimique s’est achevée, et les molécules
ne se transforment plus. Ainsi par exemple le bromhydrato d ’aniy-
lène se conduit comme un gaz parfait, aussi bien au-dessous de
160° qu’au-dessus (le 360°, mais dans ce dernier état, avec une
densité réduite de moitié, correspondant à une duplication du
nombre des molécules :

C8HllBr = C*H10 + HBr.
Mais si les écarts sont insignifiants, rapportés aux lois des gaz

parfaits, on les attribue d'ordinaire à (les causes physiques, comme
pour la vapeur d’eau et l’acide carbonique, et on les regarde
connue (les signes précurseurs de la condensation. Présentement,
on ne peut encore effectuer pratiquement une séparation fonda-
mentale entre les facteurs d’ordre chimique et les facteurs d’ordre
physique et, par suite, compléter la définition du poids molécu-
laire pour toutes les densités variables des vapeurs. L’augmenta-
tion de densité que présentent maintes vapeurs au voisinage de
leur point de liquéfaction, pourrait être attribuée aussi bien à des
phénomènes chimiques, par exemple la formation de molécules
doubles, ou en général, de molécules multiples (1). Et effective-
ment il subsiste sur ce sujet encore assez souvent (les divergences
d’opinion, comme par exemple sur le poids moléculaire de la
vapeur de soufre au-dessous de 800° : certains le font égal à
Sr> = 192 : d’autres supposent un mélange avec des molécules
S8 = 256 et S2 = 6i ; d’autres enfin donnent une interprétation
différente. En général, le plus sûr dans les cas douteux sera de
laisser la question ouverte et d’attribuer à des altérations aussi
bien physiques que chimiques, les écarts par rapport aux lois des
gaz. On peut seulement affirmer en toute sécurité — et c’est là

( 1) Récemment W. NERNST ( Verhandlungen der deutschen phys , G e s 1 1 ,
p. 313, 1900} a ramené l’équation caractéristique <ie la vapeur d’eau <\ la forma-
ion de molécules doubles (H20)2.
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ie remarque importante dont nous ferons plus tard usage — que
ms les faibles densités les facteurs physiques doivent toujours
ider le pas aux facteurs chimiques. Car, d’après tout ce qu’on

it expérimentalement, tous les gaz se rapprochent de l’é tat par-
it à mesure que leur densité diminue (§ 21).



CHAPITRE III

QUANTITÉ I)K CHALEUR

§ 44. — Si on plonge deux morceaux de fer et de plomb de
môme poids, chauffés tous deux à 100°, dans deux vases identi -
ques, convenablement isolés et contenant la même quantité d’eau
à 0°, et si on attend pour chaque vase l’état d’équilibre de tem-
pérature, le vase avec le morceau de fer offrira une élévation de •

température notablement supérieure à celle du vase avec le mor-
ceau de plomb. Inversement, une masse d ’eau à 100° est notable-
ment plus refroidiepar un morceau de fer à (P que par un morceau
de plomb de poids égal et aussi à 0°. Aussi établit-on une distinc-
tion entre la température et la quantité de chaleur , et on prend
comme mesure de la quantié de chaleur cédée par un corps pen-
dant son refroidissement précisément l’élévation de température
que reçoit le corps normal (eau), mis en contact avec le corps qui
se refroidit, avec cette condition que les autres causes pouvant
faire varier la température, telles que la compression, se trouvent
exclues. On suppose aussi l’égalité entre la quantité de chaleur
cédée par le corps expérimenté et la quantité de chaleur gagnée
par le corps normal. L’expérience ci-dessus décrite amène à con-
clure qu’un morceau de fer en sc refroidissant d’un intervalle
déterminé de température, cède une quantité de chaleur plus
grande (à peu près le quadruple) de celle d’un même poids de
plomb ; et réciproquement, que pour subir une élévation de tempé-
rature déterminé, le fer exige l'apport d’ une quantité de chaleur
plus grande, en proportion, que le plomb.

§ 45.— L’unitc de chaleur était autrefois généralement la quan-
tité de chaleur qu’il faut donner à 1 gramme d’eau pour réchauf-
fer de 0° à 1° (calorie-00). Celle-ci est presque égale à celle qui
échauffe de 1° 1 g. d’eau pris à une température quelconque.
Mais, depuis que les mesures calorimétriques sont devenues assez
délicates pour qu’on ait à tenir compte de la température initiale
de l’eau, on définit plutôt la calorie comme la quantité de chaleur
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qui échauffe un gramme d’eau de I 4°,5 à 15°,5. Celle ci est environ
1.008 fois plus petite que la calorie-O". Enfin
la « calorie moyenne » , qui est la centième partie delà quantité
de chaleur nécessaire pour échauffer 1 g. d’eau de 0° à 100° ; elle
esta peu près égale à la calorie ordinaire à 15°. À chacune de
ces « petites » calories correspond une « grande » calorie, qui se
rapporte à 1 kg. d eau et dont la valeur est ainsi 1.000 fois plus
grande.

parle encore deou

|46. — Le rapport de la quantité O de chaleur reçue par un
corps, à l’élévation de température T' — T = AT qu’elle a pro-
duite, s’appelle la capacité thermique moyenne du corps entre les
températures T et T.

O =CAT

La capacité thermique rapportée à 1 g. d’une substance s’ap-
pelle la chaleur spécifique du corps

Par suite, la chaleur spécifique moyenne de l’eau entre 0° et 1°
est égale à une calorie 0°. Si on procède par intervalles de tem-
pérature infiniment petits, on obtient la capacité thermique d’ un
corps, ou la chaleur spécifique d’une substance à la température T :

-4,-= c

— Cm •

lr= CAT dT

quantité qui varie en général avec la température, mais très len-
tement pour la plupart des substances. Par suite, il est permis
d’ordinaire cle prendre pour la chaleur spécifique à une tempéra-
ture quelconque la chaleur spécifique moyenne dans un intervalle
de température voisin de celle-ci et d étendue modérée.

§ 47. — La définition précédente de la capacité thermique et de
la chaleur spécifique, prise au sens strict, a besoin d’un complé-
ment. L’état thermodynamique d'un corps dépend, en outre de la
température, encore d’une deuxième variable, par exemple, la
pression , et ainsi la variation d’état qui est associée à une éléva-
tion de température n 'est, pas encore déterminée tant qu’on n’aura
pas indiqué quelle allure la deuxième variable a suivie en même
temps. Or, en général, chez Les corps solides et les liquides, la
capacité thermique est presque indépendante du fait que le chauf-
fage est réalisé à pression extérieure constante ou variable : aussi,
dans la définition, de la capacité thermique pour ces corps n’ajoute-
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t-ou en général aucune spécification relative à la pression. Mais,
dans les gaz, la valeur de la capacité thermique est influencée très
notablement par la nature dos conditions extérieures dans les-
quelles se fait le chauffage. La capacité thermique d’ un gaz est,
d’une façon absolue, sa capacité thermique sous la pression atmo-
sphérique constante, laquelle est la plus facilement accessible à la
détermination expérimentale.

§ 48. — La réduction des capacités thermiques de diverses
matières à limité de masse est absolument arbitraire, et provient
de ce fait que des quantités diverses de matière se comparent le
plus facilement avec la balance. On pourrait aussi bien rapporter
par exemple à l’unité de volume la capacité thermique. Mais le
procédé le plus rationnel est de comparer des quantités pondérales
des diverses matières qui sont entre elles dans le rapport des
poids moléculaires ou atomiques, parce que certaines régularités
apparaissent alors au premier coup d’œ il. Les grandeurs qu’on
veut ainsi comparer s’obtiennent en multipliant la capacité ther-
mique rapportée à 1 g. (chaleur spécifique) par le poids molécu-
laire ou atomique, on désigne alors le produit simplement par
l’expression chaleur moléculaire ou atomique.

§ 49. — Les chaleurs atomiques des éléments chimiques à l’état
solide ont été trouvées presque constamment égales à 6,4 (DULONG
et PETIT), et particulièrement pour les éléments à poids atomique
élevé. Cette loi ne peut cependant pas prétendre à une exactitude
absolue, car la capacité thermique dépend aussi bien de la consti-
tution moléculaire de l’élément (par exemple pour le carbone)
que de la température. Et ce dernier facteur intervient d’une façon
remarquablement importante dans les substances (Carbone, Bore,
Silicium ) qui offrent les écarts les plus grands par rapport à la loi
de DULONG et PETIT. Aussi faut-il en conclure que cette loi repose
sur une loi naturelle générale que nous n’avons pas encore réussi
jusqu’à présent à formuler exactement.

§ 50. — De même que les chaleurs atomiques des éléments,
les chaleurs moléculaires des combinaisons, particulièrement de
celles qui ont une constitution chimique analogue, offrent certaines
régularités. D’après la loi de F. NEUMANN , qui a été confirmée plus
tard par RéGNAULT, et surtout par KOPP, la chaleur moléculaire
d’une combinaison solide est simplement égale à la somme des
chaleurs atomiques des éléments qui y sont contenus, chaque élé-
ment gardant dans chaque combinaison sa chaleur atomique pro-
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pre, qu’elle soit égale ou non à 6,4, conformément à la loi de
DPLONG et PETIT. Cependant cette relation ne possède encore qu’une
exactitude approchée.

§ 51. — Comme toutes les mesures calorimétriques, conformé-
ment à la définition donnée au paragraphe 44, représentent tou-
jours uniquement les valeurs de quantités de chaleurs apportées
ou emportées, elles ne permettent absolument aucune conclusion
relative à la grandeur de la quantité de chaleur « contenue » au
total dans un corps de température déterminée. Ce serait évidem-
ment un non-sens que de supposer la quantité de chaleur contenue
dans un corps dont on se donne la température, la densité, etc.,
égale au nombre de calories qu’il faut lui apporter pour l’amener
à l’état donné à partir d’un certain état normal initial. Car la
valeur de ce nombre se trouverait tout à fait différente selon le
mode suivi par le corps en passant d’un état à l'autre. Par exemple,
pour faire passer un gaz pris à 0° e! sous la pression atmosphé-
rique, à 100° et sous une pression de 10 atmosphères, on peut pro-
céder de diverses manières: on peut laisser le gaz sous la pression
atmosphérique constante, et par un chauffage isobare, l’amener
à 100° ; puis, en maintenant constante la température, le compri-
mer jusqu'à une pression décuple ; ou bien on peut d’abord com-
primer le gaz isothermiqucmcnt à 0° jusqu’à 10 atmosphères, et
alors, par chauffage isobare, l’amener à 100° ; ou bien enfin on
peut effectuer simultanément la compression et le chauffage dans
des conditions d’alternance tout à fait arbitraires. Dans chacun de
ces cas différents et infiniment varies, on obtient pour le nombre
total des calories apportées une valeur différente (voir le calcul
de Q effectué au paragraphe 77), de telle sorte qu’on ne peut plus
parler en ce sens d’une quantité de chaleur déterminée, que le
corps doit recevoir pour passer de l'ancien état au nouveau. Si
donc on veut introduire comme une grandeur déterminée « la
quantité totale de chaleur contenue dans un corps » (ainsi que
par exemple cela se fait dans la théorie cinétique de la chaleur, où
on regarde la chaleur contenue dans un corps comme la force vive
de ses mouvements internes), il faut alors la d éfinir autrement que
par la sommation des quantités de chaleur apportées au corps.
Mais dans ce qui suit, nous n’aurons pas besoin du tout de cette
définition, et nous n’essaierons donc pas d'en donner une de ce
genre.

§ 52. — Contrairement à l’état des choses tel que nous venons
de le représenter, l’ancienne théorie de CARNOT, qui regardait la
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chaleur comme une matière indestructible, devait nécessairement
arriver à conclure que la chaleur contenue dans un corps est déter-
minée uniquement par le nombre des êalories reçues de hexté-
rieur ou cédées à l’extérieur. Si donc un corps est échauffé d 'autre
manière que par apport de chaleur, par exemple par compres-
sion ou frottement, d 'après cette théorie la quantité de chaleur
contenue dans le corps doit rester tout à fait inaltérée par cette
modification. Or , puisqu’il y a effectivement une élévation de tem-
pérature, il n'y avait plus qu’à admettre que, par la compression
ou le frottement, la capacité thermique d’un corps diminue de
telle façon que la mémo chaleur provoque en lui une température
notablement plus haute : tout comme une éponge humectée parait
encore plus humide par compression, bien que la masse du liquide
retenu dans ses pores soit restée la meme. Cependant RUMFORD et
DàVY ont montré par des expériences directes que des corps frottés,
dans lesquels on peut engendrer autant de chaleur (pi on veut
en leur appliquant un travail convenable, n’offrent pas la moindre
altération de leur capacité thermique De même RéGNAULT a établi
le premier par des mesures exactes que la capacité thermique des
gaz ne dépend que très peu ou même pas du tout de leur volume :
elle ne peut donc se réduire par la compression ainsi que cela
serait nécessaire pour l’explication de la chaleur de compression
d’après la théorie de CARNOT. Enfin W. THOMSON et JOULE ont montré
par des expériences très soignées qu’un gaz, se détendant sans
avoir à vaincre une pression extérieure, ne subit qu’une variation
de température très minime ou nulle (§ 70) . Aussi le refroidisse-
ment observé d'ordinaire dans l’expansion d'un gaz est-elle attri-
buable, non à l’augmentation de volume du gaz, mais bien au
travail mécanique qui a été fourni alors. Chacun de ces résultats
suffit par lui-même à contredire le principe de l’indestructibilité
de la chaleur, et à ruiner absolument cette ancienne théorie.

§ 53. — Tandis qu 'en général la capacité thermique varie d’une
façon continue avec la température, il y a pour chaque substance
sous une pression extérieure déterminée, certains points singuliers
de température pour lesquels la capacité thermique devient dis-
continue avec d’autres propriétés. En ces points, une quantité de
chaleur apportée ne profite plus au corps entier, mais seulement
à une partie de celui-ci, elle sert, en outre, non à élever la tem-
pérature, mais à changer l’état physique, elle sert à la. fusion, à
la vaporisation, à la sublimation, selon que la substance devient,
de solide, liquide : de liquide, gazeuse : de solide, gazeuse. C’est



seulement quand tout le corps est devenu homogène à la même
température dans son nouvel état physique, qu’un nouvel apport
de chaleur fait monter la température, et alors on peut de nouveau
définir mie capacité thermique. La quantité de chaleur nécessaire
pour faire passer 1 g. d’une substance d’un état physique à un
autre s’appelle chaleur latente : de fusion, de vaporisation et de
sublimation , suivant les cas. Lors du retour au premier état phy-
sique, la même quantité de chaleur redevient libre. La chaleur
latente est rapportée de même que la capacité thermique (g 48)
avantageusement non pas à l imité de masse, mais au poids molé-
culaire, ou au poids atomique ; sa valeur dépend d’ailleurs essen-
tiellement des conditions extérieures dans lesquelles la transfor-
mation est effectuée (§ 17), et parmi lesquelles le maintien d’une
pression constante est la plus importante.
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§ 54. — L'analogue d’un changement d’état physique nous est
fourni encore par tout phénomène de mélange ou de dissolution,
ainsi que par toute transformation chimique en général accompa-
gnée d’un dégagement de chaleur plus ou moins grand et variable
aussi selon les conditions extérieures. (Jette quantité de chaleur
est ce que J . THOMSON appelle FEf f e t thermique du phénomène
question qui est suivant les cas la chaleur de mélange, de disso-
lution , de combinaison, de dissociation, etc. , positif, quand il y a
libération ou dégagement de chaleur, c’est-à-dire quand la chaleur
est cédée à l’extérieur (phénomènes exothermiques), et négatif
quand de la chaleur est lixée ou absorbée, c’est-à-dire reçue de
l'extérieur ( Phénomènes endothermiques).

en\



DEUXIÈME PARTIE

Le premier principe de la théorie de la chaleur

CHAPITRE PREMIER

EXPRESSION GÉNÉRALE

§ oo. — Le premier principe de la théorie de la chaleur n’est
autre chose que le principe de la conservation de l’énerg-ie, appli-
qué aux phénomènes qui ont lieu avec production ou absorption de
chaleur. Pour avoir la preuve déductive générale de ce principe,
on peut suivre deux méthodes différentes. Ou bien ou se place au
début sur le terrain de la conception mécanique de la nature,
c’est-à-dirc on admet que tous les changements naturels peuvent
se ramener à des mouvements de points matériels inaltérables
entre lesquels s’exercent des forces possédant un potentiel. Et
alors le principe de l’énergie est simplement le principe mécani-
que de la puissance vive , généralisé à tous les phénomènes natu-
rels. Ou bien encore — et cette nouvelle méthode répond au
mode d’exposition auquel on s'en tient ici — on laisse complète-
ment irrésolue la question de la réduction des phénomènes natu-
rels à des mouvements, et on part simplement de ce fait, vérifié
par des siècles de travail humain et toujours confirmé à nouveau
dans tous les cas, qu’il n'est possible d’aucune manière, ni méca-
nique, ni thermique, ni chimique, ni par d'autres appareils, de
construire un perpetuum mobile permettant d’obtenir avec rien et
d’une façon durable du travail ou de la force vive. Nous n’exami-
nerons pas ici jusqu'à quel point ce principe expérimental pris en
lui-même, tout à fait indépendamment de la conception mécanique
de la nature, peut servir à démontrer le principe de l’énergie dans
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sa généralité, et pour cette raison que la valeur de ce principe ne
rencontre plus aujourd 'hui d’objection sérieuse. Il en sera, tout
autrement pour le deuxième principe de la théorie de la chaleur,
dont la preuve ne peut pas être facilement établie avec soin dans
l'état présent de nos recherches, attendu que sa généralité est
encore contestée de diverses parts, et que sa signification est
interprétée encore très différemment, même par ses partisans.

§ 56. — On comprend sous le nom Energie d’un corps ou d’un
système de corps une gra ndeur qui dépend de l’état physique ins-
tantané dans lequel se trouve le système. Pour pouvoir exprimer
par un nombre déterminé l’énergie d'un système dans un état
donne, il faut fixer un certain « état normal » (par exemple 0° G.,
pression atmosphérique) du système, fixation qui est au début
absolument arbitraire. Ensuite, l ’énergie du système dans l’état
donné, rapportée à l’état normal arbitrairement fixé , est égale à
la « somme des équivalents mécaniques de toutes les actions
qui ont été produites eu dehors du système, quand celui passe
d’une façon quelconque de l’état donné à l’état normal » . Aussi
désigne-t-on simplement l’énergie comme la capacité inhérente
au système de produire des actions extérieures.

(Jette définition est muette relativement à la variation possible
de la valeur de l’énergie selon le mode de passage pour arrivera
l’état normal. Pour la compléter, il faut encore indiquer ce qu’on
entend par l’équivalent mécanique d’ une action extérieure.

§ 57. — Quand l’action extérieure est de nature mécanique,
c’est-à-dire quand clic consiste dans le soulèvement d'un poids
qui charge le système des corps examinés ou dans le refoulement
de la pression atmosphérique, ou la production de la puissance
vive, l’équivalent mécanique de Faction extérieure cédée est sim-
plement égale au travail mécanique que fournit la force exercée
parle système sur les autres corps (poids, atmosphère, projectile),
avec le signe positif quand le déplacement se fait dans la direc-
tion de la force exercée par le système, c’est-à-dire quand le poids
est soulevé, quand l’atmosphère est repoussée, quand le projectile
est lancé — dans le cas contraire elle a le signe négatif — mais
quand l’action extérieure est de nature thermique, quand par
exemple elle consiste dans réchauffement des corps environnants
(atmosphère, liquide calorimétrique), on pose alors l’équivalent
mécanique de cette action extérieure comme égal au nombre de
caloriesqui produit dans les corps environnant la même élévation
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de température, multiplié encore par une constante absolue,
dépendant seulement des unités de mesure employées pour la
quantité et pour le travail mécanique : ce facteur est ce qu’on
appelle l’équivalent mécanique de la calorie.

Cette proposition semble n’être ici qu’une définition : elle
acquiert cependant une valeur effective et vérifiable par expé-
rience, en s’appuyant sur le principe de la conservation de
l'énergie.

§ 38. — Le principe de la conservation de Cénergie exprime
d’une façon générale et exclusive que l’énergie d’un système de
corps dans un état donné, rapportée à un état normal déterminé,
possède une valeur parfaitement déterminée: ou, en d’autres ter-
mes, si nous substituons ici les mots mêmes de la définition de
l’énergie au paragraphe 56, que : la somme des équivalents méca-
niques de toutes les actions qui ont été produites en dehors du sys-
tème ) quand celui-ci passe d' une manière quelconque de l'état
donné à l' état normal, est indépendante du -mode de passage. Le
système, en passant à l’état normal, produit ainsi une somme par-
faitement déterminée d’actions mécaniquement mesurées, et cette
somme — nommée aussi la valeur des actions extérieures « expri-
mée en travail » — représente précisément l'énergie du système.

§ 59. — La réalité du principe de la conservation de l’énergie
dans la nature s’établit expérimentatement de la façon suivante.
Un système est amené d’un état initial déterminé, et de differentes
manières, jusqu a un deuxième état que nous désignerons ici
comme état normal, et ou examine si les équivalents méca-
niques des actions extérieures dans chaque cas, calculés en s’ap-
puyant sur les conventions du paragraphe 57, fournissent dans
tous les cas la même somme. 11 faut ici veiller surtout à ce que le
système, dans tousles cas comparés entre eux, parte réellement du
même état initial et parvienne au même état final, et que, parmi
les actions extérieures, aucune ne soit négligée ni aucune comptée
deux fois.

§ 60. — Nous décrirons comme première application les célè-
bres expériences de JOULE. Ce savant compara les actions extérieures
qui se produisent lorsque certains poids en tombant d’une certaine
hauteur produisent seulement du travail (par exemple, le soulè-
vement d’une charge), et lorsqu’une autre fois ils engendrent de
la chaleur par frottement au moyen d’un dispositif approprié. On

PLANCK. 4
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peut ici regarder comme premier et deuxième états du système
les positions initiale et finale des poids, et le travail produit et lf
chaleur produite comme les actions extérieures. Dans le premia
cas, lorsque la descente des poids produit seulement du travai
mécanique, le calcul (le l'équivalent mécanique des actions exté-
rieures est simple, et n’exige pas une expérience spéciale. Cel
équivalent, d'après les lois de la mécanique, est toujours égal au
produit du poids des masses qui tombent par la hauteur parcou-
rue, tout à fait indépendamment de la constitution de l’appareil
qu'on emploie à produire du travail mécanique (levier, poulie,
palan) et du poids de la charge soulevée. Cette indépendance
forme d éjà une des conditions du principe de la conservation de
l’énergie (§ 58) . Dans le deuxième cas, il est nécessaire de mesu-
rer exactement l'élévation de température que reçoivent les
corps frottés environnants (eau, mercure) , ainsi que leur capa-
cité thermique, pour pouvoir en déduire le nombre de calories qui
y produit la même élévation de température. Peu importe ici,
comme on le pense bien , l'idée qu'on se fait relativement à la pro-
duction de chaleur par le frottement en particulier, ainsi que sur
la persistance dans le corps frotté de la chaleur qui y a été engen-
drée . Il faut uniquement que l’état produit par le frottement dans
le liquide en question soit identique avec celui que peuvent pro-
duire un nombre déterminé de calories apportées.

Tandis que JOULE, conformément au principe de la conservation
de l’énergie, a identifié le travail mécanique correspondant à la
chute de poids, avec l'équivalent mécanique de la chaleur engen-
drée parle frottement, tel qu 'il est déterminé par le nombre de
calories gagnées, il a trouvé que l’équivalent mécanique d'une
calorie-gramme est égal dans tous les cas au travail qui est repré-
senté par l'é lévation de 1 gramme à 423m,55. Le fait (pie dans
toutes les expériences avec différents poids, diverses substances,
et des températures variées, on obtient toujours le même nombre,
est une confirmation du principe de la conservation de l’énergie.

§ 61. — Dans le calcul de l’équivalent mécanique de la calorie
en unités absolues il faut d’abord tenir compte de ce fait que la
calorie de JOULE se rapporte à la température ordinaire (§ 45) et
aux indications d 'un thermomètre à mercure. A la température
ordinaire 1° du thermomètre à mercure de JOULE vaut une diffé-
rence de température plus petite que 1° du thermomètre à gaz,
dans le rapport approximatif 1 : 1,007. Par suite une calorie rap-
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|portée au thermomètre à gaz (§ 4) possède un équivalent mécani-
ique un peu plus grand. Cet équivalent est donc :

mt 423,55 X 1,007 = 427

De plus, il y a encore à tenir compte de l'accélération de la
J pesanteur, attendu que l'élévation de 1 gramme à une hauteur
[ déterminée en différents lieux représente en général des travaux

différents. La valeur absolue du travail fourni est obtenue en mul-
|tipliant par l’intensité de la pesanteur, et ainsi, en faisant le pro-

duit de la masse et de l'accélération due à la pesanteur par la
Ihauteur. De là, en se reportant aux relations de grandeur des

^diverses calories données au paragraphe 43, on obtient le tableau
£ suivant des valeurs de l’équivalent mécanique de la calorie.

Hauteur correspondante,
en in, de l'élévation

de 1 g en un lieu
de latitude moyenne

Valeur absolue
de l’équivalent

de la calorie dans le
syst ème C. G. S. (ergs)

Unité de chaleur
rapport ée

au thermomètre à gaz

t Calorie-13° . .
Calorie-00 . .

m
430

4,19 X 107
4,22 X 107

Les nombres delà deuxième colonne proviennent de ceux de la
première, en les multipliant»par le facteur 98 100 qui provient de
l'accélération due à la pesanteur et de la réduction des mètres en
centimètres. Les résultats de JOULE ont été confirmés dans l’essen-
tiel par les mesures récentes et très soignées de KOWLAXD et autres
expérimentateurs.

§ 62. — On peut utiliser la connaissance de l’équivalent méca-
nique de la calorie pour exprimer directement en ergs, au lieu de
calories, des quantités de chaleur, et on a ainsi l'avantage de rendre
la quantité de chaleur non pas seulement proportionnelle, mais
immédiatement égale à son équivalent mécanique, ce qui sim-
plifie l’expression mathématique de l'énergie.Cette unité de quan-
tité de chaleur sera employée surtout dans les équations qui vont
suivre. Dans les calculs numériques on peut toujours revenir aux
calories en divisant par 4,19 X« 107.

§ 63. — L'expression donnée plus haut pour le principe de
l’énergie nous fournit immédiatement deux nouvelles propositions.
Comme l'énergie U est déterminée par l'état instantané du sys-
tème, sa valeur changera dès que changera l'état du système. Pour
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avoir la valeur de cette variation de l’énergie qui se produit quand
le système passe d'un état ( l ) à un autre état (2). et qui est déter-
minée par la différence U* — U2. Il faut, d'après la définition de
l’énergie, mesurer la valeur du travail (§ 58) de toutes les autres
actions extérieures, qui ont lieu dans le passage du système, une
première fois depuis l’état (1), une deuxième fois depuis l’état ( 2),
jusqu’à l’état normal, et soustraire l’une de l’autre ces deux valeurs
qui sont celles de U, et de U,. Si on imagine le premier de ces
passages disposé de telle sorte que le système partant de l’état ( I )
traverse Fétat (2) pour arriver à l’état normal, il est clair qu’il
reste comme différence cherchée seulement la valeur du travail,
des actions extérieures correspondant au passage du système de
l’état (1) à l’état (2). Par suite, U, — IL, c’est-à-dire la diminu-
tion d’énergie d’un système dans une transformation quelconque
est égale à la valeur en travail des actions extérieures qui sont
accomplies pendant cette transformation ; ou bien, ce qui revient
au même, Y accroissement d’énergie du système dans une transfor-
mation quelconque, est égale à la valeur en travail des actions
extérieures appliquées ou dépensées dans cette transformation.

- U,- Q + AU
Q étant l’équivalent mécanique de la chaleur disparue en dehors
du système, ou par exemple amenée au système par conduction, et
A la valeur du travail dépensé de l’extérieur sur le système, posi-
tive, quand la transformation se fait dans le sens des forces agis-
sant de l’extérieur sur le système. On peut appeler aussi la somme
Q -|- A la valeur en travail de toutes les actions thermiques et
mécaniques exercées sur le système par les corps environnants.
C’est dans ce sens que nous emploierons toujours les quantités
Q et A.

La valeur de Q + A ne dépend pas du mode de passage de 1
à 2, et évidemment pas non plus du choix de l’état normal du
système : aussi, tant qu’il s’agit seulement de différences d’énergie
d'un seul et même système, il n’est pas du tout nécessaire de fixer
d’une façon particulière cet état normal. Alors dans la valeur de
l’énergie elle- même il reste toujours une constante additive indé-
terminée •

§ Gi. — La différence U2 — U, peut s’interpréter comme l’éner-
gie du système à l'état 2, rapportée à l’état 1, adopté comme état
normal. En effet , si on adopte 1 comme état normal, alors IL = 0,
parce qu’alors il n’y a besoin d'aucune transformation pour ame-
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t ner le système de l’état I à l’état normal, et on a : U 2 — \Jl = Us.
Par suite l’état normal est appelé souvent l’état zéro.

§ 65. — Quand l’état 2 est choisi identique à l’état 1 le système,
en passant de l’état 1 à l’état 2, parcourt ce qu'on appelle un

wjcle. Alors U2 = U, et par suite, d’après (17)

Q -|- A
|c’est-à-dire que, dans un cycle, la valeur du travail de toutes les

actions extérieures est; nulle ; ou en d'autres termes, la chaleur
; extérieure est égale au travail extérieur et réciproquement. Cette
proposition exclut la possibilité de construire un perpetmmi mobile

E thermodynamique, lequel suppose nécessairement des machi-
f nés à action périodique, et par suite des cycles.

(18)

§ 66. — Quand dans un changement d’un système on nappli-
l’que absolument aucune action extérieure (Q = 0 et, A =. 0) , alors
Id’après (17) l’énergie reste constante (conservation de l’énergie).

Les diverses grandeurs qui déterminent l’état du système peuvent
I notablement varier, mais elles restent toujours soumises à la con-

dition : U = constante.
Un pareil système qui se transforme sans subir cependant des

\ actions extérieures, s’appelle encore un système isolé. A stricte-
ment parler, il n’y a dans la nature aucun système isolé, parce

Ique l’ensemble des corps matériels de l’univers est dans une per-
pétuelle action réciproque, et d’après cela on ne peut appliquer
strictement le principe de la conservation - de l'énergie à aucun
système réel. Cependant, il est important, de remarquer que, par
un choix judicieux du système, les actions extérieures intervenant
dans une transformation déterminée qu’on a en vue, peuvent être

? rendues aussi petites qu’on veut en comparaison des variations
d’énergie des diverses parties du système. On peut ainsi évidem-

ment éliminer toute action extérieure, en faisant entrer dans le
système examiné non seulement les corps sur lesquels s’exerce
l’action voulue, mais encore les autres corps d’où émane cette

laction. Quand par exemple un gaz est comprimé par un poids qui
tombe, alors le gaz , imaginé comme système, reçoit une certaine
action exercée sur lui de l’extérieur en vertu du travail fourni, et
par suite l’énergie du système est augmentée. Mais dès qu’on fait
entrer en ligne dé compté dans le système examiné le poids et la
terre, toute action extérieure disparait et l’énergie du nouveau
système reste constante. Pour cette raison , l’expression de l’éner-
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gic renfermera un nouveau terme : c’est l’énergie potentielle
poids dont la variation est exactement compensée par l ener
intérieure du gaz.

On peut procéder de même dans tous les cas.



CHAPITRE II

APPLICATIONS A DES SYSTÈMES HOMOGÈNES

• § 67. — Appliquons maintenant le premier principe, tel qu'il
est exprimé dans l'équation (17 ) , d'abord à une substance homo-
gène, dont l’état, en dehors de sa nature chimique et de sa masse M ,

. est déterminé par deux variables , par exemple la température T
et le volume V . Nous emploierons ici, comme dans tout ce qui
suivra, le mot « homogène » absolument dans le sens de « physi-
quement homogène » , c’est-à-dire , nous appelons homogène un
système qui peut être regardé comme complètement identique dans
ses plus petites parties de volume. Peu importe que la substance
soit aussi « chimiquement homogène » , c’est-à-dire qu’elle consiste
uniquement en molécules identiques. Ainsi , par exemple, une masse
de gaz tonnant (O3 + 2H2) , 011 encore une vapeur partiellement
dissociée , corps qui ne sont pas homogènes au point de vue chi-
mique, sont bien physiquement homogènes. Ce que nous voulons
présupposer ici , c’est seulement que l’état de la substance homo-
gène examinée est déterminée sans équivoque par la température
et le volume, qu'il y ait ou non des transformations chimiques, et
quelle que soit la nature de celles-ci, au cours des changements
d états examinés . Quand la substance est en repos, toute l’énergie
de ce système consiste en ce qu’on appelle de l’énergie « interne »
U, laquelle dépend uniquement de la constitutionintérieure de la
substance — déterminée par la température et la densité — et de
sa niasse , et restant évidemment proportionnelle à cette dernière .

Dans l’autre cas, il s’ajoute dans l’expression de l’énergie totale, à
l’énergie interne U encore la force vive du mouvement, dont la
valeur est connue d’après la mécanique.

Pour établir la relation entre l'énergie intérieure U, et T et V,
il faut amener par un moyen quelconque le système en un autre
état, et mesurer les actions extérieures qu’il a falludépenser pour
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cela. L’équation (17) donne alors la variation d’énergie qui s’est
produite.

si 68. — Si on laisse écouler un gaz, primitivement au repos et
à température uniforme (état 1) , hors d'un récipient dans un autre
récipient préalablement évacué, par exemple en ouvrant un robi-
net, il s’accomplira dans l’intérieur du gaz pendant cette transfor-
mation d’abord toute une série de changements mécaniques et
thermiques très compliqués. La portion du gaz qui s’écoule pren-
dra un mouvement rapide, et plus tard s'échauffera on rebondis-
sant sur les parois du deuxième récipient, et par la compression
des masses qui se précipitent à la suite : la portion qui reste dans
le premier récipient se refroidira par dilatation, etc. Si on admet
que les parois des deux récipients sont absolument résistantes et
imperméables à la chaleur, et si on désigne par l’indice 2 un état
du gaz réalisé à une époque quelconque, alors, d'après l’équa-
tion (17) , l'énergie totale du gaz dans le deuxième état est égale à
celle dans le premier état , Iq , parce que le gaz n’a reçu de l’exté-
rieur aucune action ni thermique ni mécanique, car la force exer-
cée par les parois solides en vertu de leur résistance ne fournit
aucun travail. En général, l’énergie dans le deuxième état se
compose de plusieurs parties qui sont, dès l’abord, les forces
vives des mouvements de toutes les diverses particules gazeuses et ,
deuxièmement, de leurs énergies internes. Mais si on attend jus-
qu’à ce qu’elles soient revenues au repos et à l’équilibre thermi-
que, et si on rapporte Tindice 2 au nouvel état d'équilibre, alors la
quantité totale d'énergie dans le deuxième état se compose comme
dans le premier uniquement de l’énergie interne U 2 et on a
U2 = Uj. Et alors, les variables T et V dont dépend U ont passé
des valeurs Tt et Vf aux valeurs T.> et V, avec V.2 > \q ; on peut
donc établir, par la mesure des températures et des volumes, com-
ment la température du gaz varie quand le volume varie sous la
condition que l’énergie interne Ü reste constante.

§ 69. JOULE a réalisé une expérience de ce genre, laquelle
avait été déjà auparavant instituée par GAYLUSSAC, et il a trouvé que
pour les gaz parfaits Ts = T,. Il mettait dans un calorimètre à eau
commun et à la même température les deux récipients qui étaient
au début, l'un rempli d’air sous forte pression et l’autre évacué. Il
a trouvé qu'après terminaison de l’écoulement ci-dessus décrit, et
l'établissement de l’équilibre, la variation de température surve-
nue dans le bain d’eau était trop petite pour être mesurée.
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Kl suit immédiatement de cette constatation que, a vec des parois
f- imperméables à la chaleur, la température finale de tout le
|mélange est aussi égale à la température initiale ; car, autrement,

l dans l’expérience réalisée par JOULE la variation de température se
î serait communiquée au calorimètre à eau.

Si donc l’énergie intérieure d 'un gaz presque parfait reste con-
|stante quand le volume change fortement, la température reste

[ presque constante : ou en d’autres termes, l’énergie intérieure
d’un gaz parfait dépend de sa température , et non de son volume.

§ 70. — Pour que cette importante conclusion devienne obliga -
|toire, il faut encore des mesures plus exactes. Car dans l’expérience

de JOULE, la capacité calorifique du gaz est si petite, relativement
f à celle des parois des récipients et du calorimètre, qu’il aurait

fallu une très notable variation de température du gaz pour pro-
voquer une variation appréciable dans la température de l'eau.

Des résultats plus dignes de confiance nous sont fournis par une
r modification essentielle du procédé, imaginée par W. THOMSON
£ (plus tard Lord KELVIN) et qui a été appliquée par lui, en commun

avec JOULE, à des mesures très précises. Dans ce dispositif on
f. amène immédiatement le gaz dans le deuxième état en ralentis-
ï sant artificiellement l’écoulement, et on mesure ensuite directe-
ï ment la température T2 dans le gaz .

Dans ce procédé, une masse de gaz limitée ne se précipite pas
i en tumulte dans un espace vide, mais le gaz dans un état station-
gnaire illimité, est transporté avec une lenteur relative d’un espace
|à pression supérieure pi dans un espace à pression inférieure p2

I (la pression atmosphérique) en passant dans un tube de buis bou-
ché sur un point par un tampon serré d’ouate ou de soie parfilée.

I Les résultats immédiats des mesures sont, à l’état stationnaire, une
I variation de température du gaz très petite pour l'air, encore plus
: petite et à peine mesurable pour l’hydrogène, ce qui autorise à
|conclure que pour un gaz parfait la variation de température est

nulle
On peut encore tirer de ce fait une concl usion relative à l’énergie
|extérieure de gaz parfaits. Voyons ce qui se passe lorsque, après
|Ta production de l’état stationnaire, une certaine masse de gaz se

f trouvant des deux cotés du tampon et au-dedans de celui-ci s’est
!avancée de telle façon que, en avant du tampon un volume V, a
|disparu, et en arrière du tampon, un volume V., est venu s'ajouter.

Le système formé par la masse de gaz examinée et le tampon a
B subi de l’extérieur certaines actions dont l'équivalent mécanique
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Q + A sc calculera avec les variations survenues clans les corps
environnants. Le tampon garde son état inaltéré : ainsi peut-il
rester complètement en dehors de notre examen, ainsi que les
actions compliquées dont il est le siège. Le voisinage extérieur ne
subit pas de variations de température, puisque le bois du tube est
presque absolument imperméable à la chaleur dans les deuxsens,
par suite Q — 0. Finalement le travail qui a été dépensé pour
forcer le gaz sous la pression constante px et qui est représenté
par le p r o d u i t c o m m e il est facile de le voir , est pour un gaz
parfait, d’après la loi de MAIUOTTE BOYLB, exactement égal au tra-
vail p2Vâ récupéré de l’autre côté quand la pression plus faible
a été repoussée à la même température par le volume supérieur V8.
Par suite, la somme des travaux appliqués du dehors à tout le
système examiné est : À = 0, et d’après l’équation (1.7) U2 — Ut.
Mais comme, d’après les mesures rapportées, la température est
restée essentiellement constante, tandis que le volume du gaz a
notablement changé, l’énergie interne d’un gaz parfait ne peut donc
dépendre que de sa température et non du volume, c’est-à-dire :

oU (19)= 0.
?\ J T

Pour des gaz qui en réalité ne sont pas absolument parfaits, tels
que l’hydrogène, l’air, etc., la variation de température mesurée
permet de déduire la relation entre l’énergie interne et le volume.
Dans ce cas il faut tenir compte encore de cette circonstance que,
pour de tels gaz, le travail extérieur :

A = ptVi — j*2V2,
ne disparait pas, et que par suite, l’énergie interne ne reste pas
constante. Voir pour plus de détails, plus loin, paragraphe 158]

§ 71. — Il faut attribuer une importance théorique toute parti-
culière à ces transformations thermodynamiques qui, suivant
l’expression, se font avec une lenteur infinie, et qui par suite se
composent simplement d’états d’équilibre. Cette manière de par-
ler n’est pas strictement exacte, car une transformation supposi
nécessairement des changements et par suite des ruptures de
l’équilibre. Mais, s’ il s’agit non pas de la vitesse, mais seulement
du résultat des changements, on peut prendre ces changements
aussi petits qu’on voudra, et en particulier aussi petits qu'on voudra
vis-à-vis des autres grandeurs qui jouent un rôle dans l’état dul
système examiné. Par exemple, on peut comprimer un gaz avec!
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une lenteur arbitraire d’une fraction quelconque de son volume,
en faisant à chaque instant la pression extérieure à peine plus
grande que la pression du gaz. Lorsqu’il s’agit de la valeur de là
pression extérieure, par exemple dans le calcul du travail dépensé
pour une compression finie déterminée, on commettra donc seule-
ment une erreur très faible en prenant la pression du gaz à la
place de la pression extérieure. Et cette petite erreur s’évanouit
quand on passe à la limite, c’est-à-dire pour une compression
« infiniment lente » le résultat ainsi obtenu est strictement exact.

Tout cc qu’on vient de dire s’applique aussi à une compression
sous pression aussi bien constante que variable. Dans ce dernier
cas, il faut donner à la pression extérieure à chaque instant juste
la valeur nécessaire par l’addition ou la suppression (le petits
poids. Cela peut se faire ou par des interventions manuelles ( les
poids sont mis de côté par un déplacement horizontal), ou encore

. au moyen d’un dispositif spécial de régulation qui agit unique-
ment pour déclancher, et qui par suite fonctionne sans fourniture
de travail.

§ 72. — Il en est de l'apport ou de la perte de chaleur comme
pour le travail extérieur. Quand il s’agit non pas du temps, mais
delà valeur de la quantité de chaleur que le système a reçue de
l’extérieur ou lui a cédée, il suffit de prendre la température de la
source de chaleur utilisée supérieure ou inférieure, d’une quantité
arbitraire, à la température du système, selon qu’on veut appor-
ter ou emporter de la chaleur. Ce petit excès détermine simple-
ment le sens du phénomène, mais sa grandeur même 11'intervient
pas en présence de tout le changement du système provoqué en
fin de compte par la transformation. Aussi, de même qu’on parle
de la compression d’un gaz par une pression extérieure qui est
égale à la pression du gaz, de même on parlera du transport de
chaleur d'un corps à un autre de même température, et ainsi on
ne fait qu’anticiper le résultat qui ressort du passage à la limite
d’une différence finie de température à une différence infiniment

* petite'entre deux corps.
Ici aussi sont comprises non pas seulement les transformations

isothermes, mais encore celles effectuées à température variable ;
pour ces dernières, il ne suffit évidemment pas d’une seule
source de chaleur à température constante, mais il faut un
corps dont la température puisse varier comme on le désire, par
exemple un gaz, qui se refroidit ou s’échauffe à volonté par coin -
pression ou dilatation ; ou encore, on emploiera un nombre suffi-
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saut de sources de chaleur à des températures différentes déter-
minées, et à chaque instant on mettra en œ uvre exactement celle
qui est aussi voisine que possible de la température instantanée
du système.

§ 73. — La haute portée propre à cette manière de concevoir
les choses consiste en ce que toute transformation « infiniment
lente » peut aussi être supposée réalisée en sens contraire. C’est-
à-dire, si une transformation se compose, à de minimes écarts près,
uniquement d’états d’équilibre, il suffit évidemment toujours de
lui appliquer un changement minimum convenable pour l’obliger
à se dérouler en sens contraire, et ce changement minimum peut,
au moyen d’un passage à la limite, être amené même à disparaître
tout à fait. Car un résultat déterminé contient toujours aussi une
erreur parfaitement déterminée, et quand celle-ci est plus petite
que toute valeur si petite qu’on veut, elle devient nécessairement
égale à zéro.

§ 74. — Appliquons maintenant le premier principe à une trans-
formation composée uniquement d’états d’équilibre, et, par suite,
réversible. On peut se la représenter simplement par la méthode
graphique, pour cela on portera la série des états d'équilibre suc-
cessivement parcourus et formant une courbe dans un plan avec
système d’axes de coordonnées sur lesquels on mesurera les valeurs
des variables indépendantes. Nous prendrons pour variables indé-
pendantes d’abord le volume V (axe des abscisses) et la pression p
(axe des ordonnées). Alors, à chaque point du plan correspond
un état déterminé de la substance de nature et de masse détermi-
nées et à chaque courbe correspond une série déterminée de chan-
gements d’états de celle-ci, formant une suite continue. Si donc
nous imaginons une transformation réversible qui amène la sub-
stance d’un état ( 1) à un état (2), cette transformation est repré-
sentée par une courbe a allant du point 1 au point 2 (fig. 2). Alors
d’après l’équation (17 ) , l’augmentation d’énergie de la substance
est :

U, - U, = A + Q

dans laquelle A signifie la totalité du travail extérieur appliqué
et Q la totalité de la chaleur fournie par le dehors.

§ 75. — La valeur de À se calcule immédiatement. Tout d’abord
A est formé par l'addition algébrique des travaux élémentaires
qui ont été exercés sur la substance pendant les changements
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infiniment petits de celle-ci
pondant aux divers éléments d'arc de La courbe a. Or comme la
pression extérieure doit être supposée égale à celle de la sub-
stance /;, en vertu de la. réversibilité qu’on a admise pour la trans-
formation , le travail fourni par les forces extérieures dans une
variation infiniment petite, est comme on le montre en hydrody-
namique simplement égal au produit de la pression p et de la

à la suite l ’un de l’autre, et corres-

r
Fig. 2.

diminution de volume, indépendamment de la forme géométrique
de la surface délimitant la substance : ce travail est ainsi — — pr/V,
et par suite, le travail extérieur fourni pendant toute la transfor-
mation :

A = — (20)

l'intégration devant être faite le long de la courbe a du point 1
au point 2. Si p est positif , comme dans les gaz, et V2 > V
sur la figure 2, alors À est négatif ; c'est-à-dire qu’il y a non pas

* dépense mais gain <le travail extérieur.
Pour pouvoir réaliser l’intégration, il faut connaître la relation

entre la pression p et le volume V, c’est-à-dire la courbe a. Tant
quon se donne seulement les points 1 et 2, sans la courbe qui
les joint, l’intégrale ne possède pas une valeur déterminée. Si par
exemple le passage se fait de 1 à 2 sur une autre courbe [J , l’in-
tégrale résultante est tout autre. Par suite, la différentielle, comme
on dit, n’est pas une « différentielle exacte ». Mathématiquement,
cette propriété provient de ce que p dépend en général, en outre
de V, encore d u n e autre variable, la température T, laquelle peut

commei y
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changer de certaine façon sur le contour d'intégration a. Mais tant
qu’on ne se donne pas a, on ne peut rien dire sur la relation entreT
et la variable d’intégration T, et l’intégration ne fournit pas un
résultat bien déterminé.

L’examen de la figure 2 donne une interprétation immédiate
du travail A. Il est évidemment égal à l'aire, prise négativement,
de la figure plane limitée par la courbe a, l’axe des abscisses e
les ordonnées aux points 1 et 2. On reconnaît d’après cela que
la valeur de A est essentiellement déterminée par l'allure de la
courbe a. C’est seulement pour des changements d’état infïnimen
petits, c’est-à-dire quand les points 1 et 2 sont infiniment voisins
et qu’ainsi a se réduit à un élément de courbe, A est déterminé
seulement par l’origine et l’extrémité de la courbe.

§ 76. — La deuxième grandeur accessible à la mesure est la
chaleur Q apportée du dehors, laquelle peut être exprimée au
moyen d'une expérience calorimétrique d’abord en calories, puis
en unités mécaniques, si on multiplie le nombre précédent par
l’équivalent mécanique de la calorie. Voyons comment on déter-
minera théoriquement la quantité de chaleur apportée (J. Elle
est constituée, comme le travail extérieur A, par la somme algé-
brique des quantités de chaleur infiniment petites qui ont été
apportées au corps pendant les processus élémentaires correspon-
dant aux divers éléments de la courbe. Cependant une semblable
quantité élémentaire de chaleur ne peut pas s’exprimer de la même
façon que l’élément simultané du travail, par le produit de deux
facteurs mesurables indépendamment l’un de ï autre. On peut, il
est vrai, pour réaliser une analogie avec l’expression du travail
élémentaire — pdY , poser la chaleur élémentaire égale au produit
de l’élévation infiniment petite de température dT, produite par
elle, et d’une grandeur généralement finie C, .la capacité thermi-
que ; mais alors la grandeur C n’a pas en général de signification
déterminée. Elle ne dépend pas, en effet, comme le facteur p dans
l’expression du travail élémentaire, seulement de l'état instantané
de la substance et ainsi de la position du point de la courbe cor-
respondant-, mais en même temps aussi de la direction de l’élément
de courbe. Pour une variation isotherme, C est évidemment égal
à zb (X, parce qu’alors rfT = 0. tandis que la chaleur apportée ou
enlevée peut être positive ou négative. Pour une transformation
« adiabatique », G = 0 parce qu'alors la chaleur apportée est
nulle, tandis que la température peut varier d'une façon quelcon-
que. C peut ainsi, à la différence d 'avec />, avoir pour un seul et
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même point toutes les valeurs possibles entre + QG et — oo
! (voir § 47). Pour cette raison Panalogie cherchée avec le travail
\ extérieur dans la décomposition de l’apport de chaleur dT et C,

est insuffisante dans le cas général, elle ne conduit pas à une sim-
plification du problème traité. D’ailleurs même pour le travail
extérieur, cette possibilité de décomposition en les deux facteurs
pettfV se limite naturellement au cas examiné ici de transforma-

l tions réversibles, parce qu autrement la pression extérieure dif-
fère de p.

§ 77. — Si donc la valeur de la chaleur apportée O ne peut pas
I se déterminer en général à Pavance, d’autre part, l’équation (17)

relative au premier principe permet cependant quelques impor-
tantes conclusions touchant cette grandeur. D’abord elle donne,
quand on y substitue la valeur trouvée en (20) pour A :

frQ = U, — U, +(21)

On reconna î t sur cette expression que la valeur de (J est déter-
minée non seulement par des points 1 et 2, mais encore, de même
que le travail A , par l’allure de la courbe, a ou p, qui les joint,. La
théorie de la chaleur de CARNOT est inconciliable avec cette propo-

t sition comme on l’a déjà exposé complètement ci -dessus (§§ 51-52).

§ 78. — On peut calculer complètement. O pour le cas où la sub-

stance étant finalement ramenée à son état initial 1, elle parcourt
ainsi un cycle fermé. On peut réaliser ce cas, en la transportant
d’abord par le chemin a à l’état 2, et ensuite par le chemin p, on la
ramène à l’état 1. On a alors, comme en général pour les cycles
fermés, d’après (18) § 65

Q = — A,

g et tout le travail extérieur a pour valeur :

!>A — —
L’intégrale devant être calculée le long de la courbe fermée

1 a 2 p l. A représente évidemment l’aire enfermée par cette
courbe, comptée positivement quand le cycle fermé se déroule
dans le sens indiqué parla flèche sur la figure 2.

§ 79. — Nous allons, dans ce qui suit, nous occuper de plus
près du cas particulier où la courbe a caractéristique du change-
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ment d'état se réduit à un élément, et où ainsi les points 1 et 2
sont infiniment voisins. Alors A prend la valeur — pd\ ; la varia-
tion d'énergie, la valeur d\J , et par suite, la chaleur apportée du
dehors, d'après (21 ) , a la valeur (1) :

Q = d\] + pd\.
Cette équation rapportée à l’unité de niasse de la substance;

devient :
q — du -(- pdo.

Si on désigne les quotients de Q, U et V par la masse M au moyen
des minuscules correspondantes. Dans les calculs suivants, il con-
vient assez souvent de prendre la température T comme variable
indépendante, soit avec v , soit avec p . Nous choisirons chaque fois
les variables indépendantes en vue de la plus grande simplicité
possible, et partout où les interversions seront possibles, nous
marquerons d’un signe spécial le sens de la dérivation.

Appliquons maintenant la dernière équation aux processus
réversibles les plus importants.

(22)

§ 80. — Comme on l a déjà fait remarquer à plusieurs reprises,
la chaleur spécifique d une substance peut se définir de façon com*

(1 ) D’après la m éthode de CLAUSIUS, celte expression est généralement dési-
gnée par le symbole dQ pour indiquer sa valeur infiniment petite. Or ce sym-
bole a assez souvent conduit à des erreurs d ’interprétation, comme si la chaleur
apportée était la différentielle d ’une certaine grandeur Q finie el dé terminée,
Voici un exemple qui en fera ressortir la conclusion erronée. Choisissons T et Y
comme variables indépendantes : on a :

(S)/T +[(w)t + p]dQ =zdü + pdV = dX .
D’autre part, on a :

' D Q \
dQ = d'ï + dX .

DQ / o

Par conséquent, comme dT et tfV sont indépendants l’un de l’autre
DU DUDQDQ

DV ~ DV + P'etDT DT
et en dérivant la première équation par rapport à V, et la seconde, par rapport
à T :

D2Q __ D 2U __
DTDV DTDY DTDV + DT

D2 U

cl ainsi, — jr = 0,

ce qui est sûrement inexact. Des fautes de ce genre ne peuvent se produire, si
nous nous en tenons dans la désignation du texte, à cette réflexion que toute
grandeur infiniment petite n’est pas forcément une différentielle.
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plètement différente selon le mode imaginé pour la réalisation de
réchauffement. Dans tous les cas on a pour la chaleur spécifique,
d’après le paragraphe 46 et d’après (22)

a du , dvc == 7n =~dï +
mais pour que les quotients différentiels aient un sens acceptable,
il faut encore une condition à fixer arbitrairement, et qui indique
la direction des changements effectués. Il suffit naturellement
d’une seule condition, attendu que l’état de la substance dépend
seulement de deux variables.

(23)

§ 81. Echauffement à volume constant . — On a alors :
( ÏV =

c’est la chaleur spécifique à volume constant et ainsi d’après
l’équation (23) :

C — Cu,

/ D« \c» = l« ).(2!)
ou encore :

? ptu
Ce — 3T Jv .Z p J v

§ 82. Echauffement à pression constante. — On a alors :
K dp — 0

c’est la chaleur spécifique sous pression constante et aussi d’après
l’équation (23) :

c — Cp ,

C'=(-H- )P + K^)P
(26)

ou encore :
(27)

Par la substitution de :

dans (26 ) , on peut aussi écrire cv sous la forme suivante :

*-(£).+[(£)
T +*]G?)

P

ou , en tenant compte de (24).

« +[(SW]GD, (28)CP —
vPLANCK.
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g 83. — La comparaison de (26) et (27) nous permet en élimi-
nant ? / , d 'obtenir une vérification directe de la théorie par Y expé-
rience. En effet d’après (25) , on a :

/ DTd u — C v { — i\ d p J Vd p / V

d’autre part, d'après (27)
?T -d u — P -= CPd V / p d V P

Si on dérive la première expression par rapport à v en laissant p
constant, et la deuxième expression par rapport à p en laissant!)

constant , et si on égale les deux valeurs :
DT " DTD D c p P1 d V 1Cvd v d p d p

ou
D 2T DT DTdCvd f' p (29)( cp — Cv ) + d p d v d v d pd p d v

Cette équation renferme seulement des grandeurs accessibles à
l'observation et fournit, par suite, un moyen pour vérifier le pre-
mier principe de la théorie de la chaleur par des mesures effecj
tuées sur une substance homogène quelconque.

g 84. Gaz parfaits. — Les équations précédentes se simplifiera
notablement pour les gaz parfaits. On a d’abord, d'après (14) :

R T (30)P m

où R = 8,315 . 107 et m est égal au poids moléculaire, véritablj
ou apparent, du gaz examiné. Par suite :

V

p Ttl>1 =ir
et l’équation (29) se transforme en :

, , dCp d C v— — v ~

En supposant exacte pour un gaz parfait la loi composée de
MARIOTTE-BOYLE-GAY-LUSSAC-AVOGADRO, le premier principe seul ne
nous permet pas de conclure davantage.

§ 85. — Nous allons maintenant utiliser l’autre propriété des
gaz parfaits, établie dans les expériences de JOULE et THOMSON (§70)1

Ucp n i
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k savoir que leur énergie interne dépend seulement de la tempér-
ature, et non pas du volume, et ainsi d’après (19) , en rapportant
B’unité de masse :

?u (31)= 0
Dv / T

lors l’équation générale :

GT) d ï + OTdu = dv

evient pour un gaz parfait :

(S)/"du =
d'après (24)

du — ccdT (32)

résulte encore de (28) :

H
eu tenant compte de (30

i K— Cv +1 mcp

est-à-dire : la différence des chaleurs spécifiques d’un gaz pariait
IUS pression constante et sous volume constant, est constante . Si
1 rapporte la capacité calorifique non pas à l’unité de masse,
ais au poids moléculaire m du gaz ( voir § 48) on a :

mCp — ?ncv = K

ainsi cette différence est même indépendante de la nature du
(33)

§ 86 . — C’est seulement la chaleur spécifique à pressiou con-
te qui se laisse facilement mesurer parce qu’une masse de gaz
rmée dans un récipient fermé de volume constant possède une

pacité thermique trop) petite pour pouvoir produire des varia -
is thermiques suffisantes vis-à-vis des autres corps, et d'abord ,
s parois du récipient. Mais comme cv d’après (24) , de même
le dépend seulement delà température et non pas du volume ,
même résultat s’applique d’après ( 33) également à cp . Cette

nelusion a été confirmée p>our la première fois parles mesures
) RéGNAULT, qui a trouvé en outre que cp est constant dans un
tervalle de température assez étendu. D'après (33) cv est aussi
instant dans le même intervalle . Nous pourrons donc compléter

:
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d’une façon générale la définition de l’état gazeux parfait, en disant
que cp et cv y sont complètement indépendants de la température!
et du volume.

Quand on exprime les chaleurs moléculaires en calories, la
quantité R doit naturellement être encore divisée par l’équivalent
mécanique de la calorie a (§ 61), et on a la différence des chaleurs
moléculaires à pression constante et à volume constant :

R 8,315 X 10T
(34)= 1,985.4,19 X 101a

§ 87. — Le tableau suivant renferme pour quelques gaz la cha-
leur spécifique directement mesurée et la chaleur moléculaire à j
pression constante, ainsi que la chaleur moléculaire à volume cons-
tant , obtenue par soustration de 1,985, et enfin le rapport des
deux quantités ~=y.

Chaleur
spécifique

sous
pression

constante

Chaleur
molécul.

sous
pression

constante

Chaleur
molécul.
à volume
constant

Rapport :

v-cJL
Poids
molé-

culaire Cv

3, 410
0, 220
0, 2438
0, 2375

Hydrogène . .
Oxygène .
Azote .
Air

2,016 6,87 4, 88
5, 05
4, 83
4, 87

1, 41
32 7, 04 1,40
28 6, 83 1,41
28,9 6, 86 1,41

Pour une notable élévation de la température la chaleur spéci-
fique de tous les gaz augmente lentement. Dans l'intervalle de;
température où cette chaleur spécifique est constante, l’cqua- j
tion (32) s’intégre et donne :

u — cvT + O, (35
où la constante d’intégration dépend du choix de l’état zéro pour
l 'énergie. Pour l’état gazeux parfait, d’après ce que nous avoua
établi au paragraphe 86, cp et cv sont absolument constants, et par
suite, la dernière équation a line valeur générale.

§ 88. Transformation adiabatique. — Ce cas est caractérisé par!
q = 0 et, d’après l'équation (22) : j

0 = du -f- pdv.
Supposons encore un gaz parfait, l’introduction de la valeur;

de du tirée de (32) et de p tirée de (30) donne :
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— dv,v0 = cvdT + — •
1 m

cvLT +-1 m

Si on y remplace — d’après (33) par cp — cv et si on divise par cvy
ut

il vient :

(36)
ou en intégrant :

Lu = Gtc.

LT + (y — l ) Lv = C‘», (37)
(c’est-à-dire que pai* détente adiabatique, il y a chute de la température)

î ou bien si on tient compte de l’équation caractéristique (30) :

B Lp + Lv — LT = Gte,
et en éliminant v :

— yLT + (y — 1)Lp = Ctc,
(c’est-à -dire <[ iie par augmentation adiabatique de la pression

la température croî t)

ou enfin, en éliminant T :

Lp + yLu = Cte.
ï Les valeurs des constantes d’intégration s’obtiennent d’après l’état
\ initial de la transformation.

Si on compare la dernière équation sous la forme :

pv * — Ctc,
avec la loi de MARIOTTE-BOYLE : pv — Glc on reconnaît que par com-

\ pression adiabatique, le volume décroît quand la pression aug-
\mente plus lentement que par compression isotherme par suite

•
' de l’élévation de température qui se produit en même temps. Les

courbes adiabatiques dans le plan des pv (§'22 ) ont donc une allure
plus redressée que les isothermes hyperboliques.

(38)

§89. — Les transformalions adiabatiques peuvent être employées
de diverses manières à la mesure du rapport y des chaleurs spéci-
fiques, et fournissent par l’accord de leurs résultats avec les valeurs
de y calculées ci-dessus en partant de l’équivalent mécanique de la
calorie une importante confirmation de la théorie.

Ainsi, par exemple, la mesure de la vitesse du son dans un gaz
peut servir à calculer y. Comme cela est démontré en hydrosta-

k =—I tique, celle-ci est dans un liquide quelconque y/
? désigne la densité du liquide. Mais comme par suite de la faible

conductibilité du gaz, les compressions et dilatations accompagnant.
dk
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le mouvement du son se font non pas à température constante,
mais adiabatiquement, dans un gaz parfait la pression p ne d épend
pas de la densité d’après la loi de MARIOTTE-BOYLE pv — G10, mais
d’après l’équation (38), et ainsi :

— == O,
/r ‘

qui donne par différentiation :
dp V" ~ TPv -dk k

Ou bien, d’après (30) :
dpB rp

M

Pour l’air atmosphérique par exemple à 0° la vitesse du son est
et ainsi pour l’air, en se servant des valeurs

numériques pour m (§ 41 ), R (§ 84) et T, d’après la dernière équa
tion :

dp m
BT dk 'dk

v/4?- = 33280 cm
dk sec

28,9 33.280* = 1,418,315 X W ' 273

en concordance avec la valeur calculée au paragraphe 87. On peut
naturellement procéder d ’une façon inverse, et employer la valeur

calculée avec la vitesse du son, pour exprimer cv en
calories, et calculer ensuite cUaprcs (33) l’équivalent mécanique de
la calorie. Cette méthode a été proposée pour la première estima-
tion numérique de l’équivalent de la calorie par ROBERT MAYER en
1842. Il est vrai qu’il faut essentiellement pour cela la supposition
exprimée dans l’équation (31), à savoir, que l’énergie interne de
l’air dépend uniquement de la température , ou en d'autres termes,
sous pression et volume constants, est déterminée uniquement
par le travail extérieur, proposition qui ne peut être regardée
comme démontrée directement qu’après les expériences de THOM-
SON et JOULE décrites au paragraphe 70.

§ 90. — Venons maintenant à l’examen d’un processus plus com-
pliqué , c’est-à-dire d ’un cycle réversible de nature spéciale quia
joué un rôle important dans le développement de la thermodyna-
mique — c’est le cycle de CARNOT — pour lui appliquer aussi en
particulier le premier principe.

Partant d’un certain état initial, qui peut être caractérisé par
les valeurs T, et vu comprimons la substance de masse 1, pre-
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Imièrement, par voie adiabatique jusqu'à ce que la température
isoit montée à T2 > T,, et que le volume soit réduit à v2 <C (fig. 3).
ILaissons alors, deuxièmement , la substance se détendre mais iso-
thermiquement, en la maintenant en contact avec une source de

Ichaleur à la température constante T2 qui fournit la chaleur de
idilatation Qs : le volume croîtra alors jusqu’à i\' . Troisièmement ,
Idiïatoûs encore la substance, adiabatiquement, jusqu’à ce que la

.. .

Tï

l v2Tl 2 2

J

TiB

:

Fig. 3.

\ température soit retombée à T, , le volume étant devenu t\/. Enfin,
\ quatrièmement , ramenons le volume par compression isotherme
£ en employant une source de chaleur de température constante T4

K qui reçoit la chaleur de compression, de nouveau à la valeur ini-
i tiale vu le tout par la méthode réversible, comme on l’a décrit aux

paragraphes 71 et suivants.
\ D après le premier principe, pour ce cycle fermé (§ 65), la

* somme de la chaleur apportée du dehors au système et du travail
appliqué du dehors est nulle :

Q + A = o. (39)

La chaleur apportée à la substance est ici, au total :

Q = Qi + Qs? (40)

où Qt et Q2 désignent les quantités de chaleur cédées par les deux
sources (Q4 est ici négatif). Le travail extérieur A sc calcule d’après
les compressibilités adiabatique et isotherme de la substance
employée : il vaut d’après (20) :
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À — — ÎV V av v

la première et la troisième intégrations se faisant par voie adiaba- j
tique ; la deuxième et la quatrième, par voie isotherme.

Supposons encore un gaz parfait, et les quatre intégrales sej
calculeront facilement. On a en effet en tenant compte de (30)

- / 1/2 II do +m J Vî v
r T î

à = /.'T. rT >

/ cvdT —
J T i

ü f îi*. (il)-n i vcvdT

Le travail pendant la compression adiabatique dans la première
partie de la transformation est ainsi juste égal et de signe con-
traire au travail pendant la dilatation adiabatique dans la troisième
partie de la même transformation, et disparait avec celle-ci. Il
reste les travaux isothermes :

(T,Im\ + T,L ,y
V i ' V i lA =

Mais l’état w 2Tâ s’est déduit de l’état v,T, par une transformation
adiabatique, donc d’après (37) :

LT3 + (y-l)Lv,= LT, + (y-l)Lt> i ?

et de même pour l’autre transformation adiabatique, qui va de
D2T2 à u/T, :

LTS + (T-i )W = LT, + (ï-1)L*/.
Ces deux équations donnent immédiatement :

V i
V i

et par suite :

— (T, — T,)L — .m x w V i
A =

Comme dans notre cas :

T, > T, et ^=^ > 1,
“ ^ 1 Dj V t 7

ici tout le travail appliqué de l’extérieur sur le gaz est négatif,
c'est-à-dire que le travail extérieur, en définitive, n’est pas dépensé
mais gagné. Au contraire, en vertu de (39) et (40) :

(42)Q — Qi + Q* — — A

est positif , c’est-à-dire que la source de chaleur de température T}

a donné plus de chaleur que la source de chaleur à la tempéra-
ture T, en a reçu.
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La valeur de A introduite dans la dernière équation donne :

I Q *= Q, + Qa =^ (T _ x, )La! .

L’exactitude de cette équation résulte aussi du calcul direct des
quantités Q, et Q2 séparément. Pendant que la somme de chaleur T2

fonctionne, le gaz sc détend isotheriniquement, mais son énergie
reste inaltérée, et la chaleur apportée de l’extérieur est égale
et de sens contraire au travail extérieur. Par suite en comparant
avec la seconde intégrale dans (41) :

Q, = -~- T3L-

et de même par comparaison avec la quatrième intégrale,dans (41) :

I Q, =--T,L — — - T,L — ,m V i m 1 v l 7

V 2 H T3L — ,r, ’»2 m

; d’accord avec l’équation (43).
; Ainsi entre les quantités Q„ Q2 et A il existe, en outre de la

cette autre :; relation (42) encore

Qi : Q* : A = (— Tj) : T2 : (T, - T,). (44)

§ 91. — Le cycle de CARNOT qu’on vient de décrire, répété aussi
souvent qu’on veut, forme le type d’une machine à action pério-

I dique, servant à transformer continuellement de la chaleur en
r travail. Pour examiner cette transformation dans son détail, nous

allons décompter plus exactement le résultat de toutes les actions
? qui interviennent dans l’exécution d’un pareil cycle dans la nature.

Dans ce but, comparons l’état produit finalement par la transfor-
mation avec l’état ail début de celle-ci . Le gaz en lui-même n’a
été aucunement altéré à la fin parla transformation, il a servi en
quelque sorte uniquement d’agent de transport, pour permettre
des changements provenant d’ailleurs : nous pouvons donc le lais-
ser hors de cause dans la comparaison de l’état final avec l’état
initial. Mais, par contre, les deux sources de chaleur ont eu leur
état changé, et de plus, un certain travail extérieur positif À'= — À
a été gagné c’est-à-dire qu’à la fin de la transformation certains
poids, par exemple, qui ont été employés pendant la compression
et pendant la dilatation, se trouvent à une hauteur plus grande
qu’au début, ou bien si c’est un ressort élastique qui a servi au
même but, celui-ci est à la fin plus fortement tendu qu’au début.
D’autre part, la source de chaleur à T., a cédé la quantité de clm-



leur Q2 ; la source la plus froide à T , a gagné la quantité de chaleur
plus petite Q/= — Q,, et la chaleur disparue est équivalente au
travail gagné.

Tout ceci peut s’exprimer brièvement en disant : la quantité de
chaleur 02 à la température T, est passée pour une part (Q/) à
la température inférieure T, , et pour une autre part (Q2 — Q/ —
Q, -f - Qt) a été transformée en travail. Ainsi, on possède dans le
cycle de CARNOT, exécuté avec un gaz parfait , un moyen d’enlever
à un corps de la chaleur et de gagner ainsi du travail, sans qu’il
persiste dans la nature du changement autre que ce fait : une
certaine quantité de chaleur, différente de la première, a été
transportée d ' un corps à température plus élevée sur un corps à
température moins élevée. Mais comme la transformation ci-dessus
décrite est réversible, on peut la réaliser également de telle façon
que, sans changer les températures ni les volumes, les quan-
tités Qi , Q

2
, A changent de signe. Alors Ch et A sont positifs, Qâ =— 0/ est négatif , c’est-à-dire que la source la plus chaude T2 reçoit

la chaleur 0/, dont une part ( Qx ) provenant de la source plus
froide Tu et l’autre part fournie parle travail appliqué (A). Si donc
on réalise en sens inverse le cycle de CARNOT, on a un moyen de
transporter de la chaleur d’un corps plus froid sur un corps plus
chaud, sans qu'il persiste dans la nature un autre changement
quelconque, autre que celui de la transformation d'un certain tra-
vail en chaleur. Nous verrons plus tard que le résultat du cycle
réversible de CARNOT ne dépend pas en principe de la nature del’in-
termédiaire, et qu’aussi un gaz parfait n'est ni inférieur ni supé-
rieur à aucune autre substance (voir § 137).



CHAPITRE III

APPLICATIONS AUX SYSTÈMES H ÉT ÉROG ÈNES

. § 92. — Une grande partie des propositions énoncées dans le
chapitre précédent s’applique immédiatement aussi au cas où la

Isubstance traitée n’est pas complètement homogène à l’intérieur ,
(et en cela, on peut, pour toute une série de questions générales,
I renvoyer aux explications qui ont été données. Ici nous prendrons
ï comme principal objet d’étude seulement les phénomènes qui
(Sont caractéristiques de l’ hétérogénéité d’un système.

Nous examinons dans ce qui suit un système formé par un ccr-
? tainnombre de corps homogènes (§ 07), isolés par des surfaces de
P séparation. Un semblable système peut au point de vue chimique
(être homogène ou non. Nous avons sous les yeux le premier cas,

dans certaines circonstances, par exemple dans un liquide en con-
ï tact avec sa vapeur, autant que les molécules constitutives du
|liquide sont les mêmes que celles de la vapeur. Nous avons tou-

jours le second cas, quand une substance est en contact avec une
autre substance chimiquement diff érente. L’existence ou l’absence
de l'homogénéité physique se décide dans la plupart des cas

l sans ambiguïté, en cherchant si quelques surfaces de séparation
peuvent exister à l’intérieur du système ; soit par voie optique,
soit, à l'occasion, par des moyens différents : par exemple, dans

^
les émulsions, par la mesure de la tension de vapeur ou du point

j de congélation (§ 223). Mais il est fréquemment bien plus difficile
!de décider si un système est chimiquement homogène, c’est-à-dire

s’il est formé par des molécules toutes de même nature. Aussi
L,.prenons-nous pour base de notre recherche la première distinc-

tion et non pas la seconde.

§ 93. — Un caractère spécial aux transformations dans les systè-
mes hétérogènes est formé parles variations de température très
notables en général, comme dans l’évaporation ou l’oxydation. Le
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maintien de la température et de la pression initiales exige alors
un notable échange de chaleur avec l 'extérieur, et un travai
extérieur correspondant. Le plus souvent l 'échange de chaleur
surpasse notablement le travail, lequel peut être complèteî nen
négligé dans la plupart des transformations chimiques. Aussi en
thermochimie, on mesure les actions extérieures

Q + A = U2- U, ( 45)

habituellement en calories (équivalent en calories des actions exté-
rieures). Le travail extérieur À y apparaît alors seulement comme
un terme secondaire. Mais comme la plupart des transformations
chimiques se font avec élévation de température et, quand la tem-
pérature initiale est maintenue, avec cession de chaleur au dehors
(transformation exothermique), en thermochimie on appelle « elle!
thermique positif » de la transformation la quantité de chaleur
qu’il faut céder à. l’extérieur pour rétablir la température initiale.
Dans nos calculs, pour une transformation avec ellet thermique
positif (par exemple, une combustion) nous aurons à prendre
négativement la chaleur Q apportée du dehors, et pour une trans-
formation à effet thermique négatif (évaporation, fusion, dissocia-
tion ) nous devons prendre positivement cette chaleur Q.

§ 94. — Pour utiliser en thermochimie l’équation (45), il con-
vient d’employer pour désigner l’énergie U d’un système dans un
état déterminé un symbole qui fasse reconnaître aussitôt la nature
chimique du système J. THOMSEN a proposé un symbole de ce genre,
il met entre parenthèses la formule pour le poids atomique ou le
poids moléculaire d une substance, et il exprime par là l’énergie
de la quantité pondérale correspondante de la substance, rappor-
tée à un état zéro quelconque. W. OSTXVALD a fait un usage plus
général de cette désignation : ainsi [Pb] [S] [PbS] désignent les
énergies d'un atome de plomb, de soufre, et d une molécule de sul-
fure de plomb. Alors, pour exprimer que la formation d'une
molécule de sulfure de plomb, à partir d’un atome de plomb et
d un atome de soufre, a lieu avec un effet thermique de 18 400 cul.,
tandis que le travail extérieur au contraire est négligeable (§ 98)
il faut poser :

Uj - [Pb] + [S
U2 — [PbS]
A — 0. Q = — 18 400 cal.

et l’équation (45) devient :
— 18 400 cal. = [PbS] — [Pb] — [SJ
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h ou , en écrivant à la manière ordinaire :

[Pb] + [S] — fPbS]= 18 400 cal.

c’est-à-dire l’énergie du plomb et du soufre à l’état séparé est de
118400 cal. supérieure à ce qu elle est quand ils sont à l’état de
|combinaison chimique à la même température . L’emploi des for-
|mules pour le poids de combinaison permet en même temps de

contrôler si les deux énergies comparées se rapportent au même
|système matériel . L’équation aurait une forme encore plus simple ,
[si on choisissait pour l’état zéro l’état séparé des éléments Pb
Set S car alors (§ 64) [Pb] = 0 et [S] = 0 , et ona plus brièvement

[PbSJ = — 18 400 cal.

§ 95. — Pour définir plus exactement l ’état d'une substance, et
r aussi son énergie, il faut indiquer en plus de sa nature chimique et
F de sa quantité en poids, encore la température de La pression. La

première, tant qu’on ne fait pas de remarque particulière à son
endroit, comme cela est arrivé aussi déjà dans l'exemple précé-

f dent est supposée être la température ordinaire des salles, soit
environ 18° G. De même la pression est supposée égale à la pres-

l sion atmosphérique. Celle-ci d’ailleurs, pour une température
donnée, n’a que peu d’influence sur l’énergie et dans les gaz par-

: faits, n’en a aucune [équation (35)].
De plus, il faut encore indiquer l’état physique . Si des confu-

ssions sont à craindre, on peut prendre pour l’état solide des cro
rchets, pour l'état liquide des parenthèses cl pour l’état gazeux de
jf petites accolades . Ainsi | H a O ] ( I L G ) |H*Oj signifie l 'énergie d'une

molécule d ’eau comme glace , liquide , ou vapeur. Par suite, pour
la fusion à 0° on a :

(H20) - [H*0] = 80 x 18 = 1 440 cal.

Enfin il est souvent désirable par exemple avec le charbon
F solide, le soufre, l’arsenic , ou dans des combinaisons isomères,
1d’ajouter encore une indication relative à la modification spéciale
1de la substance , cela peut se faire chaque fois d’une façon spé-

ciale.
I On peut maintenant calculer avec ces symboles, comme avec

f des grandeurs déterminées, et réduire par là notablement beau-
coup de considérations qui , autrement, ne se feraient qu'au
|prix d’explications plus ou moins compliquées. Voir pour cela les

exemples ci-dessous .
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§ 96. — Pour désigner l'énergie d’une solution ou du mélange
de plusieurs combinaisons, on peut écrire les formules pour les
poids moléculaires avec les nombres correspondants de molécu-
les, directement les uns près des autres. Ainsi :

(1PS0;) + 5(H20) — (IPS0\5IP0) = 13 100 cal.
signifie que dans la dissolution d'une molécule d’hydrate d’acide
sulfurique dans 5 molécules d’eau, il y a libération d’une chaleur
égale à 13 100 cal. 1

Pareillement l’équation :

(IPSO4 ) + 10(11*0) + (H2SOM0H“ O) = 15 100 cal. î
donne l’elfet thermique de la dissolution dans 10 molécules d’eau.
On obtient ensuite, par soustraction des deux équations :

(HSS0\5H20) -f 5(11*0) -= (IPSO4, 10H20) = 2 000 cal. |
c'est-à-dire la dilution d' une solution contenant 1 molécule d'hv-w

drate d’acide sulfurique à 5 molécules d 'eau , dans cinq nouvelles
molécules d 'eau fournit un effet thermique de 2 000 cal.

§ 97.— On sait par expérience que dans les solutions très diluées,
une nouvelle dilution ne produit plus d’effet thermique apprécia-
ble. Par suite, pour désigner l’énergie d 'une solution très diluée,
il n’est souvent pas du tout nécessaire d’indiquer spécialement le
nombre des molécules du dissolvant, et on écrit plus briève-
ment :

( IPSO4) + (aq) — (H2SOv,aq) = 17 900 cal.

pour exprimer l’effet thermique qui se produit par la dilution
aqueuse infinie d*7me molécule d’hydrate d’acide sulfurique. Ici le
signe aq signifie une quantité d’eau quelconque, suffisante à réa-
liser pratiquement une solution infiniment diluée.

§ 98. — L’équivalent en calories du travail extérieur A (§ 93) est
généralement négligeable dans les processus chimiques dans les-
quels il n’y a que des corps solides et liquides, en vertu du faible
changement de volume vis-à-vis de l’effet thermique. Alors c’est
l’effet thermique seul qui donne la variation d’énergie du sys-
tème :

U, — Ui ~ Q
et par suite celle-ci ne dépend que de Pétât initial et de l’état
final, et non pas du cours intermédiaire quelconque de la transfor-
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Ration. Il en est autrement, en général , quand des corps gazeux
Bout intéressés à la réaction . C’est seulement dans les transfor-

mations de combustion exécutées dans la « bombe calorimétrique » ,
laquelle a reçu des applications étendues d’après les recherches
Ile BERTHELOT et de STOUMANN en particulier, que le volume reste

constant et par suite le travail extérieur devient = 0. Ici aussi
effet thermique mesuré correspond directement à la différence

Rénergie qui s’est produite . Mais dans d'autres cas l'intervention
simultanée de gaz peut donner au travail extérieur A une valeur
fepréciable. Par exemple, on peut laisser un gaz sc détendre en
Burnissant un travail extérieur, qui peut avoir une valeur quel-
conque abaissée jusqu’à 0, entre certaines limites . Mais comme la
Bifférence d’énergie ll2 — U , dépend seulement de l’état initial et
Be l’état final du système, un plus grand travail que fournit le sys-
tème en surmontant les formes extérieures réduit toujours l’effet
Ihermique du processus, et inversement ; et pour obtenirce dernier,
B faut connaître en outre des énergies, également le travail exté-
rieur . Ou a donc besoin pour cela de l'indication des circonstances
[extérieures au milieu desquelles se déroule la transformation.

j g 99 . — Parmi toutes les autres conditions qui peuvent accom-
pagner une transformation chimique, celle qui a le plus d’impor-
fincepratique est que la pression reste constante /; = p0 ( habituel-
lement une atmosphère) alors le travail À , appliqué de l'extérieur,
$ pour valeur d’après l'équation ( 20) :

:À = — PodV =Vo (Vi-V2) (4G )

B est ainsi égal au produit de la pression et de la diminution de
Irolume du système. On a encore , d'après (45) :

U2 — U4 = Q -f- p0 (V4 — Y., ) (47)

pLa diminution de volume VjL — V2 du système peut généralement,
p on néglige les variations de volume des corps solides et liquides,
Rtre faite égale à la diminution de volume des parties gazeuses du
système, et ainsi , d’après (16) :

F

vi — v« = ini — »*)

'dans laquelle et n2 représentent les nombres des molécules
Eaeusesdu système avant et après la réaction. Par suite l'équiva-

lent en calories du travail extérieur sous pression constante est ,
d’après (46) et (34)
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A potV.-V,) 1T(» — n2 ) = l,985.T.(n — ru ) cal.

et l’effet thermique d’un processus à pression constante

— Q = Ut — U2 + l,985.T.(/q — nt ) cal.
Quand par exemple une molécule en poids d’hydrogène et uiJ
demi-molécule en poids d’oxygène, toutes deux à 18°, s’ unissent!
pression constante pour former de l'eau à 18°, il faut poser :

LT < =|H2|+ y j02|
Uâ = (HH))

— 0.

(48)

T = 291./? i 2

et ainsi la chaleur de combustion d'après (48) est :

— Q=|H*j + y {O- j — ( H20) + 800 cal.
elle est donc de 860 calories supérieure à celle qui correspond i
la diminution d’énergie, c’est-à-dire à la combustion sans fourni
ture de travail extérieur.

§ 100. — Si on écrit l’équation (47) sous la forme :

( U + p0V)2 - (U + P 0Y )i = Q

on reconnaît que dans des processus qui se font sous pressai
constante, l’effet thermique dépend seulement de l’état initial ej
de l’état final, de meme que cela a lieu en Fabsence totale du tri
vail extérieur. Mais ici Fellet thermique n’est pas égal à la difféj
reuce des énergies U , , mais égal à la différence des valeurs que la
quantité

(49)U + pS = w
possède au début et à la fin de la transformation. Cette quanj
tité W a été appelée par GIBBS « la fonction thermique à pressai
constante » , elle joue pour l’effet thermique dans les processif
isobares tout à fait le même rôle que l’énergie U pour l’effet ther-
mique dans les processus isochores.

Ainsi donc, quand il s’agit de processus à pression constante, il
convient de rapporter les symboles }Hsj (H20) etc. une fois pou
toutes non pas à l’énergie U, mais à la fonction thermique W e|
l’accroissement de celle-ci donne alors toujours directement l’effe
thermique. Aussi emploierons-nous cette désignation dans tout «
qui suit.
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§ 101. — Pour calculer Pellet thermique dîme transformation
Mimique quelconque se faisant sous pression constante, il suffit
loue de connaître la fonction thermique W du système matériel
pumis à la transformation, dans l’état initial et dans l’état final de
[a transformation. Par suite, la solution générale de ce problème
Jevient essentiellement à trouver les fonctions thermiques de tous
essystèmes matériels possibles dans tous les états possibles. Très

Sjuemment, on a pour le calcul de la fonction thermique à choi-
entre divers modes de passage de Pun des états à l’autre, et
peuvent servir alors, soit à vérifier la théorie, soit à contrôler

Exactitude des mesures. Ainsi J . THOMSEN a trouvé pour la chaleur
lë neutralisation d’une solution de bicarbonate de sodium par la
lessive de soude :
B (NaHCCP aq ) H- (NaHO aq ) — (Na2C03 aq) — 9 200 cal.
|Au contraire, comme chaleur de neutralisation d’une solution
B’acide carbonique :
B (CO2 aq) -J-2(NaHO aq) — (Na*COs aq) = 20 200 cal.
la soustraction de ces deux équations donne :
I ' (C08 aq) + (NallO aq) — * (NaHCO8 aq) = 11 000 cal.
c’est là l’effet thermique correspondant à la combinaison de l’acide
larbonique et de la lessive de soude pour former du bicarbonate
le sodium, et qui a été constaté par BERTHELOT dans une mesure
directe .

ï § 102. — Souvent aussi, parmi les deux modes de passage, Lun
le prête mieux que l’autre à la mesure calorimétrique. Ainsi le
dégagement de chaleur dans la décomposition du bioxyde d’hydro-
Igène en eau et oxygène se mesure mal d’une façon directe. Aussi
KTHOMSEN a d’abord oxydé parle bioxyde d’hydrogène une solution
chlorhydrique de chlorure d’étain :
I (SnCls21IGl aq) + (H2U2 aq) - (SnCPaq)=88800 cal.

puis par l’oxygène gazeux :
K (SnCP.2HCl aq) + {|02j — (SnGPaq) = 65 700 cal.
la différence donne : «

(H202aq)- -|02j — (aq) = 23 100 cal.

pour l’effet thermique dans la décomposition du bioxyde d’hydro-
gène dissous en oxygène gazeux et eau.

§ 103. — La chaleur de formation du gaz oxyde de carbone à
PLAiNCK. G
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partir du carbone solide et de l’oxygène ne peut pas se déterminer
directement, parce que le charbon en bridant ne se transforme
pas intégralement en oxyde de carbone, mais, toujours pour une
part en acide carbonique ; aussi FAVRE et SILBERMANN ont-ils d’abori
déterminé l’effet thermique dans la combustion complète du car
boue :

[G] + j02j — [C02j = 97 000 cal.
puis l'effet thermique dans la combustion de l’oxyde de carboné e
acide carbonique :

SCO] +1{O2} — {CO*} = 68 000 cal.

d’où on tire, par soustraction :

[C] + IJO-; — jcoj — 29 000 cal.
chaleur de formation cherchée pour le gaz oxyde de carbone,

§ 104. — D’après cela, l’application de la théorie conduit aussi
à calculer des effets thermiques de transformations qui ne sont pal
du tout directement réalisables. Car dès qu’on a trouvé la fonction
thermique d’un système par un moyen quelconque, on peut, la
comparer avec d’autres fonctions thermiques quelconques.

Supposons par exemple qu’il s’agisse de la chaleur de formation
de sulfure de carbone liquide à partir du carbone solide et du sou-
fre solide, lesquels ne se combinent pas directement.

Combustion du soufre solide en eaz acide sulfureux :

[S] + -|SO*{ = 71 100 cal. I
Combustion du carbone solide en acide carbonique :

[ G] + jOj — {C02j 97 000 cal. I
Combustion du sulfure de carbone gazeux en acide carbonique

et acide sulfureux :

{CS2} + 3{02} — {CO2} — 2|S08} = 265 100 cal. !
Condensation de la vapeur de sulfure de carbone :

{CS2} — (CS2) — 6 400 cal. 1
L’élimination de toutes les autres quantités par un simple calcul

donne la chaleur de formation cherchée :

[C] + 2[S] — (CS2) — — 19 500 cal.

elle est donc négative.
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lia méthode la plus importante de la thermochiniie organi-se consiste à déterminer la chaleur de formation d’un composé à
pirtir de ses éléments, en brûlant d'une part le composé, et d’au-
ne part , ses éléments.
I Le méthane (gaz des marais) donne par combustion complète en
iide carbonique et eau liquide :

jCH 4} + 2{0*} — jco»} — 2(11*0) = 211 900 cal.
lautre part

[H2] +||0*j - (11-0) = 68 400 cal.
[G] = {O*}-{CO3} = 97 000 cal.

Par suite, en éliminant, on obtient la chaleur de formation du
léthane à partir du carbone solide et de l’ hydrogène gazeux :

(50)

[G] -p 2{Hf} — {CH4} = 21 900 cal.

K § 105. — En général, la chaleur extérieure Q correspondant à
[netransformation déterminée effectuée sous pression constante,
Dépendra de la température à laquelle s’effectue la transformation,

le premier principe de la théorie de la chaleur nous fournit la
Relation suivante à cet égard.
|On a d’après l’équation (-49) pour une température quelcon-

que T :
Wa-W, = Q

pour une autre température T'

W/ — W/ = Q'
et par soustraction :

Q' -Q = (w:-wo-(w/- wt)

c’est-à-dire : la différence des effets thermiques Q — Q' est égale à
Sa différence des quantités de chaleur qui doivent être apportées
[pour faire passer le système, une première fois avant la transfor-
mation (Etat1), l’autre fois après achèvement de la transformation
(Etat 2) , de T à T'.

On obtient ainsi l'influence de la température sur la chaleur de
combustion de l’hydrogène en eau liquide, en comparant la capa-
cité calorifique du gaz tonnant 112 +~ O2 avec celle de l'eau
pjwdelPO. La première est égale à la chaleur moléculaire de
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l’hydrogène, -f - la demi-chaleur moléculaire de l'oxygène, et a
d’après le tableau paragraphe 87.

6,87 - j- 3,52 = 10,39
la deuxième est :

1 x 18 = 18.
La différence des deux nombres atteint — 7,6. Ainsi la cha

de combustion d ’une molécule d'hydrogène décroit de 7,0
pour chaque degré de température.



TROISIÈME PARTIE

Le deuxième principe de la théorie de (a chaleur

CHAPITRE PREMIER

INTRODUCTION

Eg

§ 106. — Le contenu du deuxième principe de la théorie de la
[chaleur diffère essentiellement du premier principe, car il traite
me question que celui-ci n’examine pas du tout, c’est de savoir le
sens d’une transformation qui s’effectue dans la nature. Toute

transformation compatible avec le principe de la conservation de
(l’énergie, ne satisfait paségalement aux conditions plus restrictives

que le deuxième principe impose aux transformations qui se dérou-
lent réellement dans la nature : ou, en d’autres termes : le prin-
cipe de l’énergie ne suffit encore pas à déterminer sans ambiguïté

Iles transformations naturelles.
i Quand par exemple entre deux corps de température différente

(se fait un échange de chaleur par conduction, le premier principe
(ou principe de la conservation de l’énergie exigé que la quantité
Ide chaleur cédée par un corps soit égale à celle gagnée par l’au-
(tre. Mais que la conduction de chaleur ait lieu dans la direction
(du corps le plus chaud au corps le plus froid , ou inversement,
(c’est ce que le principe de l'énergie ne permet pas le moins du
(monde de décider. La question de la grandeur de la température
: est par elle-même absolument étrangère au principe de l'énergie,
[ainsique cela ressort de ce fait qu'avec ce principe on n’est pas
(conduit à une définition exacte de la température.

Demême, l'équation tout à fait générale (17) du premier prin-

c
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cipe ne renferme aucune précision sur le sens de la tri
lion en cpiestion : par exemple l’équation (50)

JH2] +7 jO3] — (I-PO) = 68 400 cal.
signifie simplement que quand de l'hydrogène et de ko:
combinent en eau liquide sous pression constante, le r
ment de la température initiale exige une certaine cessi (

leur à l extcrieur, et réciproquement, que cette chaleur <

bée, lorsque de l’eau se décompose en hydrogène et oxyg
elle ne permet nullement de décider si réellement du g;

se combine pour former de l’eau, ou si de l’eau se déc<
gaz tonnant, c’est -à-dire si la transformation peut se fai]

ment dans un sens quelconque (voir § 104). Ainsi , au po
du premier principe, l’état initial et l 'état final d’une tr
tion apparaissent comme complètement équivalents.

§ 107. — Il y a cependant un cas singulier ou le p
l’énergie prescrit à une transformation un sens tout à
miné. Ce cas se produit quand le système examiné se ti
un état pour lequel l’une des deux espèces différentes
possède un maximum on un minimum absolus. Car akm
dent qu’une transformation est possible seulement dans
fait diminuer ou augmenter l’énergie en question. Ce ci
se trouve réalisé par exemple en mécanique, quand i

matériel est au repos, et aussi quand l’énergie cinéti
maximum absolu. Autrement dit , dans un système au r
transformation est associée à une augmentation de l’én
tique, et en conséquence, si aucune action n’est exercée
à une diminution de l’énergie potentielle. De là décou
position importante de la mécanique, qui caractérise
mouvements s’effectuant spontanément et qui conduil
condition mécanique générale de l’équilibre. Car si , e
l’énergie cinétique, l’énergie potentielle est aussi un
aucune transformation ne peut évidemment plus s«

attendu qu’aucune des énergies ne peut croître aux
l’autre, et le système doit rester en repos.

Soit par exemple un liquide pesant dans deux tube
cants et à divers niveaux dans l’état de repos ; le
devra se faire dans un sens tel que le niveau supcriei

et le niveau inférieur s’élève, parce qu’ainsi le centra
du système est ramené plus bas, et que, par là, l’én<
tielle, dont la valeur croît avec la hauteur du centre d<
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trouve diminuée. L’équilibre existe quand la hauteur du centre de
|gravité, et avec elle l’énergie potentielle, est réduite à un mini-

Imum, c’est-à-dire quand le liquide a même hauteur dans les deux
l tubes. Mais dès qu’il n est introduit aucune supposition spéciale

relative à l ’état de vitesse du liquide, cette proposition perd toute
valeur : l’énergie potentielle n’a pas à décroître et le niveau supé-
rieur peut aussi bien monter que descendre.
\ Si on connaissait pour la chaleur aussi un état d’énergie mini-
male, il y correspondrait une proposition analogue, et valable seu-
meiit pour cet état singulier. Mais comme en réalité cela n’est pas
e cas, il est oiseux de vouloir ramener les lois générales qui régis-

^sent le sens des transformations thermodynamiques, ainsi que
M'équilibre thermodynamique, à des propositions correspondantes,
Iempruntées à la mécanique, et valables seulement pour les systèmes

au repos.

§ 108. — Ces explications font bien voir que le principe de
I l’énergie ne peut pas servir en général à déterminer le sens d’une
I transformation thermodynamique, et aussi les conditions de l’équi-
I libre thermodynamique. Cependant, et surtout en s’appuyant sur
t la proposition de mécanique exposée au précédent paragraphe, on
K a fait de continuels efforts jusqu’à aujourd’hui pour utiliser le
l principe de l’énergie d’une façon ou d’une autre, à la détermi-
I nation du sens des transformations thermodynamiques. Par suite,
|le deuxième principe qui de son côté sert précisément à ce but, a
I reçu dans de nombreux exposés une apparence tout à fait obscure.

On cherche parfois à le présenter seulement en quelque sorte
I; comme une partie du principe de l’énergie, en comprenant sous

la désignation trop étroite d’ « Energétique » toutes les recherches
qui s’occupent de ces questions. Le deuxième principe ne s’accom-
mode pas avec le concept de l’énergie ; il ne se laisse nullement
épuiser quand on décompose toute transformation naturelle en
une série de transformations d’énergie, et qu’on demande alors le
gens de chaque transformation particulière. On peut , il est vrai,
dans chaque cas particulier, donner un nom aux différentes espè-
ces d’énergie qui se transforment les unes dans les autres, car le
principe de l’énergie doit être toujours vérifié. Mais il reste tou-
jours un certain arbitraire dans la manière dont on exprime les
conditions des diverses transformations, et cet arbitraire ne peut
se supprimer par aucune stipulation générale.

Ainsi on veut fréquemment retrouver le caractère du second
principe dans ce fait, que la transformation du travail en chaleur



88 THERMODYNAMIQUE

peut s’effectuer complètement, mais que la transformation inverse
de la chaleur en travail ne peut jamais être qu’incomplète : parla]
chaque fois qu’une quantité de chaleur est transformée en travail,
il faut nécessairement qu’en même temps une autre quantité de
chaleur subisse une transformation correspondante, servant de
compensation, par exemple le passage d’une température supé-
rieure à une température inférieure. Cette manière de dire est
exacte dans certains cas tout spéciaux ; mais prise en général elle
n’atteint pas le fond des choses comme nous allons, pour une plus
facile compréhension, le montrer sur un simple exemple.

Une des acquisitions les plus importantes, pour la théorie delà

chaleur, liées à la découverte du principe de l’énergie, est la pro-
position exprimée dans l'équation (19) (§ ~ 0) : « l'énergie interne
totale d’un gaz parfait dépend uniquement de sa température et
et non de son volume ». Si donc on fait détendre un gaz parfait en
fournissant du travail, et si on empêche le refroidissement du gaz
par l’apport simultané de chaleur prise à une source de chaleur
de plus haute température, le gaz conserve avec sa température,
en même temps son énergie invariable, et on peut dire que la cha-
leur cédée par le réservoir est complètement transformée en tra-
vail, sans qu’il y ait quelque part ailleurs une transformation
d'énergie. 11 n’y a absolument rien à objecter à cette manière de
dire.

C'est seulement en examinant les choses d’autre façon, ce qui ne
modifie pas leur fond physique, mais seulement leur interpréta-
tion, et sans que les faits nous soutiennent ou nous contredisent,
que le principe de la « mutabilité incomplète de la chaleur en
travail » sera maintenu. Il faudra pour cela recourir à l’introduc-
tion des nouvelles espèces d’énergies imaginées seulement pour
les besoins de la cause en fractionnant l’énergie du gaz en plu-
sieurs parties qui pourront ensuite dépendre uniquement du
volume. Mais cette décomposition doit être faite de manière diffé-
rentes pour différents cas ; par exemple, pour les transformations
isothermes, tout autrement que pour les adiabatiques ; elle
demande même pour des cas physiquement simples des considé-
rations assez compliquées. Or il est dès maintenant évident qu’ une
définition aussi artificielle, même si elle ne renferme en elle aucune
contradiction , ne pourra jamais servir à déduire un fait nouveau ;
et il s’agit d’une définition de ce genre, quand on passe du premier
principe de la chaleur au deuxième principe.

§ 109. — Pour faire ressortir clairement la signification du
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deuxième principe, il n'y a qu une seule méthode : il faut le rap-
porter à des faits en établissant des propositions que l’expérience
puisse confirmer ou contredire. Une de ces propositions est la sui-
vante : il n’est possible par aucun moyen , de rendre complète-
ment réversible une transformation dans laquelle de la chaleur se
produit par frottement. Dans une explication plus complète, ainsi
avec les exemples empruntés aux expériences sur le frottement,
instituées par JOULE et d écrites au paragraphe 60, pour déterminer
l’équivalent mécanique de la calorie, cette proposition devien-
drait : quand les poids qui tombent ont engendré de la chaleur

> dans l’eau ou le mercure, par le moyen de la roue à ailettes, on ne
peut imaginer aucun procédé qui rétablisse exactement dans la
nature l’état initial de cette transformation ; c’est-à-dire qui
ramène les poids à leur hauteur primitive, qui refroidisse conve-
nablement le liquide, et qui ne laisse après lui subsister aucun
autre changement. Qu’on y emploie des moyens artificiels quel-
conques, des appareils mécaniques, thermiques, chimiques, élec-
triques, cela est absolument indifférent. La condition exprimée
dans le mot « complètement » veut seulement dire que finalement
l’état initial connu du phénomène de frottement se trouve partout
rétabli ; et il appartient nécessairement à cette proposition que tous
les matériaux et machines qui ont pu être employés se trouvent à
la fin exactement dans le même état qu 'au début, après qu’on en
a fait usage.

Cette proposition n'est pas démontrable a priori , elle ne repré-
sente pas non plus une définition, mais elle contient une affirma-
tion déterminée et qui , dans chaque cas particulier, doit être
exactement, précisée. Elle peut être vérifiée par des faits en insti-
tuant réellement des expériences dans la direction désignée, et
ainsi il faut nécessairement qu’elle soit vraie ou fausse.

§ 110. — Une autre proposition du même genre, en étroite
relation avec la précédente, est celle-ci : il n'est possible d ’au-
cune manière de rendre complètement réversible une transforma-
tion dans laquelle un gaz se détend (comme on l'a décrit au § 68)
sans fourniture de travail extérieur et sans apport de chaleur exté-
rieure, et ainsi , avec une énergie totale constante — le mot « com-
plètement » étant pris encore dans le même sens que plus haut— Si on voulait faire l’expérience utile, on pourrait par exemple
quand le gaz a adopté son nouvel état, d’équilibre, le comprimer
d ’abord à son ancien volume, si on veut par l’abaissement d’un
poids. Il y alors application de travail extérieur, et échauffement
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simultané du gaz. Mais rien encore n 'est démontré au fond ; il
s’agit plutôt maintenant de ramener le gaz complètement dans son
état précédent et de rétablir à sa hauteur le poids employé. Si,
pour ramener le gaz à son ancienne température, on conduit la
chaleur de compression à volume maintenu constant par exemple
dans un réservoir de chaleur plus froid, il faudrait pour que la
transformation soit complètement réversible, que la chaleur reçue ;

soit enlevée à la source, et le poids ramené à sa hauteur origi-
nelle, sans qu ’ il persistâ t de changements par ailleurs. Or c’esti
exactement le problème dont on a affirmé l'insolubilité au pré-
cédent paragraphe.

^ 111. — Une troisième proposition se rapportant à ce sujet,
touche à la conduction de la chaleur. Supposons qu’un corps
prenne par conduction à un autre corps de température supé-
rieure, une certaine quantité de chaleur et qu'il s'agisse seulement
de renverser complètement cette transformation, c’est-à-dire des
reproduire la chaleur sans qu’ il persiste dans la nature des trans-
formation dans d’autres corps. Dans la description du cycle réver-
sible de CARNOT (S 9!) on a déjà indiqué qu'en exécutant le cycle
on sens inverse, on a toujours, en résumé, à enlever de la chaleur
à une source de chaleur et à la transporter à une source plus
froide, sans qu'il persiste quelque part ailleurs d’autres transfert
mations que la consommation d'un certain travail et la présence !
dans l’une des deux sources de la quantité équivalente de chaleur,

Le problème de rendre la transformation complètement inversel
serait ainsi résolu si on pouvait encore enlever la chaleur énoncée
en dernier lieu et gagner pour cela le travail correspondant, sansj
changements ailleurs ; ce qui revient encore au problème indiqué!
au paragraphe 109 comme irréalisable.

D’autres exemples de transformations auxquelles peuvent êtrel
appliquées les memes considérations, seraient fournis par la diffu- j
sion, la congélation d 'un liquide surfondu, la condensation de.j
vapeurs sursaturées, toutes les réactions explosives, et générale- j
ment tout passage d'un système à un état plus stable.

§ 112. Définition. — Une transformation qui ne peut être rendu!
réversible par aucun moyen, s’appelle « irréversible », touteslef
autres sont « réversibles ». Pour qu’une transformation soit irré-
versible, il ne suffit donc pas qu’on ne puisse directement l'in-
verser, tel est le cas dans de nombreuses transformations méca-
niques qui ne sont pas irréversibles (voir § 113). Mais il faut que



91LE DEUXI È ME PRINCIPE DE LA TH ÉORIE DE LA CHALEUR

même en appliquant tous les agents existants dans la nature , il ne
se trouve aucun moyen de rétablir, après Fachèvement de la

l transformation, exactement de partout l’état initial , c’est-à-dire, de
ramener la nature entière dans l’état qu’elle possédait au début de
la transformation. Par suite, les propositions énoncées dans les

. derniers paragraphes signifient que la production de chaleur par
frottement, la dilatation du gaz sans travail extérieur ni chaleur
extérieure , la conduction de la chaleur, etc. , sont des transforma-
tions irréversibles (1 ) .I§ 113. — Passons maintenant à la question de 1 existence ellcc-
tive de transformations réversibles et irréversibles. Les transfor -
mations réversibles existent immédiatement en grand nombre, au
moins idéalement. Ainsi sont réversibles toutes les transforma-
tions qui consistent uniquement en des états d’équilibre à la
manière expliquée au paragraphe 71, et qui, par conséquent, peu-
vent être directement inversées dans toutes leurs parties ; ensuite,
tous les phénomènes à course complètement périodique (pendule
idéal, mouvement des planètes), car au bout d une période l'état
initial est rétabli partout dans toute la nature. Pc meme toutes les
transformations mécaniques exécutées avec des corps absolument
rigides et des liquides absolument incompressibles, autant que les
résistances de frottement peuvent être évitées, sont réversibles,

t car en imaginant des machines convenables, formées de guides
absolument rigides, d’articulations et de tubes sans frottement, de
cordons inextensibles, etc, on peut toujours faire en sorte que les
systèmes transformés soient ramenés complètement à l’état pri-
mitif , sans que dans ces machines qui ne produisent jamais elles-
mêmes du travail, il persiste une altération quelconque.

Quand , par exemple un liquide lourd primitivement au repos et
se trouvant à des niveaux différents dans deux tubes communi-
cants, comme cela est décrit au paragraphe 107, entre en mouve-

(1) Cette proposition , que la conduction de la chaleur es! une transformation
irréversible, concorde exactement avec le principe fondamental pose par K. CLAU-
SIUS à la base de son argumentation : « la chaleur ne peut d 'elle-rtiême passer
d’un corps plus froid à un corps plus chaud. » Car ainsi que CLAUSIUS l ’a fait

; remarquer d 'une façon complè te et répétée, ce principe ne veut pas du tout dire
seulement que la chaleur ne passe pas directement d'un corps plus froid sur un
plus chaud , cela va de soi et la définition de la température le comporte déjà .
Mais il faut exprimer que de la chaleur ne peut absolument d’aucune façon , par
aucun procédé imaginé d’une façon quelconque, être transportée d’un corps plus
froid sur un corps plus chaud , sans qu' il persiste ensuite des changements par
ailleurs (compensations). C'est seulement en vertu du sens plus étendu de celle
proposition qu’il est possible d’en tirer des conclusions relatives à cl’aulrcs trans
formations naturelles.
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nient par son propre poids, il peut en vertu de la puissance vive!
acquise dépasser la position d’équilibre, osciller du côté opposé,
et finalement, si on suppose l'absence de tout frottement, revenil
à son état initial. Alors la transformation est complètement d(J
sens inverse et par suite se range parmi les processus réversibles!

Mais dès que le frottement entre enjeu, la réversibilité devient]
au moins douteuse. On ne peut meme pas savoir dès l’abord s’il
existe des phénomènes absolument irréversibles et pas davantage
le d émontrer : car à prendre les choses au pur point de vue logique,
on peut bien imaginer qu’on trouve un jour un moyen tel que son)

emploi permettrait d’inverser complètement une transformation
regardée jusqu’ici comme irréversible, par exemple dans laquelle]
intervient le frottement ou la conduction calorifique.

Mais on peut bien prouver - et cette preuve sera produite au
prochain chapitre — que si même dans un seul cas particulier l’une
des transformations désignées comme irréversibles aux paragra-J
plies 109 et suivants é tait réversible en réalité, il en serait néces-
sairement de même pour toutes les autres dans tous les cas. En
conséquence, ou bien dans leur ensemble toutes les transforma-
tions énumérées plus haut, sont réellement irréversibles, ou bien,]
ce n'est vrai pour aucune d’elles ; c’est un dilemne, sans troisième
alternative. Dans le dernier cas tout l’édifice du deuxième prin-
cipe est ruiné, aucune des nombreuses relations qu’on en a
déduites, dont un si grand nombre ont é té confirmées aussi sépa-j
rénient par l’expérience, ne peut plus être regardée comme!
démontrée en gé néral, et le travail de la théorie est à reprendre
dès l’origine (Les prétendues preuves de V « Energétique » ne
fournissent pas d’équivalents : car, à l'examen plus serré, elles ne
représentent pas autre chose que des transcriptions du point à
à démontrer , ce que nous n’avons pas à exposer ici) (1). Mais c’est

( 1 ) Dans beaucoup d’exposés on Irouve le processus de conduction de la chai
leur mis en parall èle avec l ’abaissemcni d 'un liquide pesant ordre un niveau
supérieur el un niveau inférieur : la proposition que dans un cas la chaleur
passe de plus haute à plus basse lempéraf are, et dans l’autre cas le liquide d’un
niveau plus haut à un plus bas. est d ésign ée comme le « deuxième principe de]
l’énergétique ». Celle comparaison montre d’une façon particuli èrement nette
la méconnaissance de la position réelle delà question. Caron néglige ici ce fait!
que l’état mécanique d’ un corps dépend non seulement de la situation mais
aussi de la vitesse, tandis qu'au contraire l é tal thermique d’un corps est d éter-
miné seulement par la température. Un liquide pesant peut aussi bien monter
que descendre ; la chaleur, elle , ne peut que « descendre » . Ainsi pris dans ni
sens général, ce « deuxième principe de l 'énergétique » est inexact . Mais si on
limite celle proposition expressément à des corps en repos, elle est , comme on
l’a d éjà dil plus haut , ( g 107), une conséquence du principe de l’énergie, et pal.

suite il est tout à fait impossible d’en dériver quelque chose de nouveau .
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[ment en ce point que réside la valeur inhérente au deuxième
icipe. Car de même que toute lacune isolée le rendrait abso-
lut caduc, de même chaque vérification particulière est au
pce de l'ensemble, et prête aux conclusions sur des terrains qui
fissent éloignés, la pleine signification que possède la propo-
sa elle-même.

14. — La signification du deuxième principe de la thermody-
|que consiste en ce qu’il fournit un critérium nécessaire et

Emt pour décider si une transformation déterminéee, qui se
Bis la nature , est réversible ou non. Or comme la décision de
[question dépend seulement de l’existence ou de l'absence
fenoyen quelconque permettant d’inverser le phénomène, il

simplement de la constitution de l'état initial et de celle de
[ final de la transformation et non pas du cours par ailleurs
felui-ci . La question est simplement celle-ci : partant de l’état
ipeut-on restaurer l’état initial par un moyen quelconque,

laisser de changement persister ailleurs — ou non ?
fcsi le deuxième principe nous donne pour toute transforma-
ifui s effectue dans la nature une relation entre ces quantités
k rapportent à l'état initial et celles qui se rapportent à l'état

Dans les transformations irréversibles, l’état final est évi-
dent distingué de l’état initial par une certaine propriété,
gĵ que dans les transformations réversibles ces deux états sont
|certain sens équivalents.
[deuxième principe enseigne à connaître cette propriété carac-

Ique des deux états : il enseigne aussi , dans le cas où deux
l'un système sont, donnés d’une façon arbitraire, à décider
[nce s’il est possible dans la nature de passer du premier au
[d ou du second au premier, sans qu’il persiste des change-

te dans d'autres corps. Mais il faut pour cela que les deux
[soient parfaitement caractérisés, et en particulier, il faut
[connaisse, outre la constitution chimique du système exa-
lencore les conditions physiques : état d’agrégation, tempé-

iression, dans les deux états, tout comme cela est exigé

l’application du premier principe.
(relation fournie par le deuxième principe sera évidemment
Int plus simple que l’état final différera moins de l’état mi-
le là provient la grande fécondité du deuxième principe pour
Cycles qui, si compliqués qu’ils soient d’ailleurs dans leur
loppement, fournissent cependant un état final peu différent
Itatj initial. Car si le système qui parcourt le cycle se trouve

I
i
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à la fin de celui-ci exactement dans le meme état qu’au début, on
peut le laisser complètement en dehors de l’examen dans la com-
paraison des deux états (voir § 91).

Quant à l’expression mathématique du deuxième principe, la
distinction de l’é tat final d’une transformation d’avec l’état ini-
tial ne peut être fournie que par une inégalité exprimant qu’ une
certaine quantité dépendant de l’état instantané du corps en ques-
tion , possède dans l’état final une valeur plus grande ( l ) que dans
l'état initial. Le deuxième principe de la thermodynamique dit
ainsi qu’il existe dans la nature pour chaque système de » corps
une certaine grandeur avec la propriété, à travers toutes les trans-
formations qui intéressent le système seul, ou bien de rester cons-
tante, (dans les processus réversibles ), ou bien d’augmenter de
valeur (dans les processus irréversibles) Cette grandeur s’appelle
1’ « Entropie » du système, d’après GLAUSIUS. L’exposé du chapitre
suivant a pour but de déterminer l’expression mathématique de
l’entropie d’un système et d’établir les propriétés do celte, expres-
sion , d’abord pour des gaz parfaits, parce que pour ceux-là seule-
ment existe une équation caractéristique exacte, ensuite, en s'ap-
puyant sur ce cas, on passera à toutes les autres substances.

§ llo. — Comme il n’ y a en fait dans la nature aucune trans-
formation qui ne s ût pas accompagnée de frottement ou de con-
duction de chaleur, si le second principe de la théorie de la cha-
leur est exact, tous les processus naturels dans leur ensemble
sont irréversibles réellement, et les processus réversibles forment
seulement un cas limite d’importance consid érable pour l’applica-
tion aux états d’équilibre.

(4 ) Ou plus petite, selon la définition du signe de cette quantité.



CHAPITRE 11

DEMONSTRATION

§ 116. — Le second principe de la chaleur, tout comme le pre-
|mier , est d'origine expérimentale ; on ne peut donc parler de ses
|démonstrations qu’autant que son contenu tout entier peut se

I déduire avec une certitude manifeste d’une seule proposition expé-
rimentale simple. Par suite, nous prenons pour base la proposi-
l tion suivante comme immédiatement fournie par l’expérience : « Il
|est impossible de construire une machine à fonctionnement pério-
\ dique qui ne fasse autre chose que soulever un fardeau et refroi-
r dir une source de chaleur » (1). Une pareille machine pourrait en

même temps servir de moteur et de machine à froid sans employer
f par ailleurs continuellement de l 'énergie on des matériaux : elle
[ serait ainsi la plus avantageuse au monde. 11 est vrai qu’elle ne

serait point encore identique au perpetuum mobile , car elle ne crée
pas du tout du travail avec rien, mais avec la chaleur qu elle enlère
au réservoir. Par suite, elle n’est pas comme le perpetuum mobile
en contradiction avec le principe de l’énergie. Mais elle posséde-
rait cependant pour l'humanité l’avantage capital du perpetuum
mobile : fournir du travail sans frais. Car la chaleur contenue dans
le sol terrestre par exemple, dans l'atmosphère, dans l’océan,
s’offre tout comme l’oxygène de l’air , toujours en masse inépui-
sable, à chacun pour un emploi immédiat. Ce fait est la raison
pour laquelle nous commençons par cette proposition, car, comme
nous voulons en déduire le deuxième principe de la théorie de la
chaleur, nous nous assurons par là la perspective cle pouvoir tirer
aussitôt une application d’une extrême portée pratique de tout écart
qu’on viendrait à d écouvrir entre un phénomène naturel et le
second principe. Si on venait à découvrir un phénomène quelcon-
que qui contredirait une seule des conséquences déduites du

(1) Peu importe la température fie la source : si une pareille machine est pos-
sible avec une source de chaleur de 1.000° (h, elle est également possible avec
une source à 0°. Pour bien le voir, il suffit d’employer un cycle de CARNOT con-
venablement imaginé (§ 91).
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deuxième principe, la contradiction devrait résider dans une faus-
seté de supposition faite en tout premier lieu. On pourrait, en
remontant point par point la démonstration , employer ce phéno-
mène à combiner la machine susdite.

Dans ce qui suivra , pour abréger et d 'après une proposition
d’OsTWALD, nous nommerons cette machine un moteur perpétuel
de deuxième espèce , attendu qu’elle est vis à-vis du deuxième
principe dans la même relation que le moteur perpétuel de pre-
mière espèce vis-à-vis du premier principe. Dans toutes les
objections contre le deuxième principe, il faudra donc toujours
maintenir que, si on ne retrouve pas une faute dans la démons-
tration, ces objections tendent en dernier ressort à combattre l'im-
possibilité du moteur perpétuel de deuxièmeespèce (voir §136) (1).

§ 117. — L’impossibilité du moteur perpétuel de seconde espèce
entra îne cette conséquence que la production de la chaleur par le
frottement est « irréversible » (voir la définition § 112). Suppo-
sons en effet que la production de chaleur par frottement ne soit
pas irréversible ; on aurait ainsi une méthode pour inverser com-
plètement d’une certaine manière une certaine transformation qui
consisterait dans la production de chaleur par frottement. Et cette
méthode constituerait précisément un moteur perpétuel de
deuxième espèce. Car le résultat fourni par cette méthode serait
identique avec ce que doit donner le moteur perpétuel de
deuxième espèce, c’est-à-dire une transformation consistant uni-
quement en production, de travail et absorption de chaleur équi-
valente.

§ 118. — 11 s'ensuit encore que la dilatation cl’un gaz sans four-
niture de travail et sans apport de chaleur est irréversible. Sup-
posons en effet qu'on possède une méthode pour inverser complè-
tement cette transformation, c’est-à-dire pour ramener par un
certain procédé un gaz à un volume moindre, sans qu'il persiste

(1) Le poinl de départ adopté ici pour la démonstration du deuxième principe,
concorde exactement avec celui que CLAUSIUS, OU celui que W. THOMSON, ont uti-
lisés dans le mê me but. Car le principe que chacun de ces savants a posé à la
base doses déductions, exprime toujours, seulement sous une forme différente,
l'impossibilité de réaliser ie moteur perpétuel de deuxième espèce. La forme
ci-dessus a eu la préférence, simplement à cause de sa signification é vidente
pour l’industrie. Cependant , on n’a jusqu'à présent fourni aucune preuve con-
vaincante du deuxième principe, qui n’ait eu le besoin de ce fondement ou d’un
autre équivalent, malgré les nombreuses tentatives faites dans cette direction et
je crois bien que ces tentatives ne promettent pas grand succès.
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d’ailleurs aucun changement, cette méthode pourrait alors être
aussitôt utilisée à la construction d’un moteur perpétuel de
deuxième espèce, et cela de la façon suivante. On laisse le gaz se
détendre en fournissant du travail. On redonne au gaz l’énergie
qu’il a cédée ainsi, en lui fournissant de la chaleur prise à une
certaine source à plus haute température, et d’après la méthode
indiquée. On réduit le volume du gaz à sa valeur initiale sans qu’il
subsiste par ailleurs des changements. Ce processus, répété autant
de fois qu’on voudra, représente une machine à fonctionnement
périodique, et qui ne fait autre chose que fournir du travail el

! prendre de la chaleur à la source chaude : c’est donc un moteur
perpétuel de deuxième espèce.

La proposition qu’on vient de démontrer ainsi, à savoir que la
détente d’ un gaz sans fourniture de travail extérieur ni apport de
chaleur est irréversible, va nous servir maintenant à établir le
deuxième principe pour cette classe de corps dont les propriétés
thermodynamiques sont connues sous tous les aspects : c’est-à-dire
les gaz parfaits.

§ 119. — Quand on comprime ou qu’on dilate un gaz parfait
avec une lenteur infinie, et qu’en même temps on lui enlève ou
lui apporte de la chaleur, cédée ou empruntée à l’extérieur, alors,
d’après l’équation (22) on a pour chaque portion infiniment petite
de la transformation, pour l’unité de masse :

q = du -}- pde.
ou bien, comme on a pour un gaz parfait, d’après (32) :

du — cvdT .
et d’après (14) :

H 1
P = m Y

ydv. .

Si donc le changement d état se fait adiabatiquement, q — 0 et l'in-
tégration de l’équation comme au paragraphe 88 montre que la
fonction

q = cV;dT + — .
1 m

c*LT + £
reste constante. Donnons donc à l'expression :

H v = C,LT +|Lv + G'°
d’après CLAUSIUS , le nom d'entropie de l’unité de masse du gaz

PLANCK.

hv.

(51 )

7
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définie à une constante additive près, laquelle peut être fixée arbi-
trairement par le choix d’un état zéro, et par suite :

S = Ms = M (c„LT + Lv +o) (52)

étant rentropie de la masse Ai du gaz, celle-ci reste constante d:
le changement d’état adiabatique particulier qu’on a décrit.

§ 120. — L’apport de chaleur fait varier l ’entropie du gaz ; et
dans le cas examiné, comme on a :

- R dv
T 1 m v

dT du + pdvHclS = (53)= MCv T
de la quantité :

(/S = My=Y (53 a)

elle croit donc, ou décroît, selon qu 'on fournit ou qu’on enlève di
la chaleur.

Il faut cependant ajouter ici une remarque surtout en présent*
de cette vue qu’on a fait récemment prévaloir et suivant laquelle
le partage de la chaleur apportée Q en les deux facteurs T et â
serait une propriété générale de la chaleur : c’est que la dernière
équation (53 a) n’a pas du tout une valeur gé nérale, niais eM
s’applique seulement quand !o travail extérieur fourni par legal
dans son changement d’état possède la valeur pdS . Car la refij
tion (53) s’applique d’une façon tout à fait générale à tout proces-
sus qui amène le gaz à la température T -f- c/T et au volume
Y -j- c/V, puisqu’elle constitue seulement une autre tonne mathtl
matique pour la d éfinition de l’entropie donnée dans (52). Ellèj
s’applique aussi, par exemple, quand le gaz, comme dans ld
transformation décrite au paragraphe 68, est amené à un nouvel
état d'équilibre, sans fourniture de travail extérieur, à la mêml
température T et sous le volume plus grand Y -h- c/V. j

An contraire, l’équation : j
Q- dU + ,ul\r

n'est pas toujours applicable, mais en général on doit la remplaoi
])ar cette autre :

(J + A — d\]

oii A, le travail extérieur appliqué, peut prendre toute valei
entre certaines limites. Ainsi par exemple, A est = 0 quand ,

gaz se détend sans fourniture de travail extérieur. Alors Q=(H
et l'équation Q = T. dS n’est plus exacte.
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l § 121. — Prenons deux gaz qui peuvent réciproquement se com-
muniquer de la chaleur par conduction , mais qui peuvent en

(général se trouver sous des pressions différentes. Si on entreprend
avec l’un de ces gaz, ou avec tous deux, une variation de volume
quelconque, mais pouvant s'inverser, et si on veille en meme temps
a ce que les températures des gaz s égalisent à chaque instant par

['conduction sans aucun échange de chaleur avec l 'extérieur, alors
Auprès l'équation (53) on a pour le premier gaz pour chaque élé-
gient de temps de la transformation :

dS. =^i|
Ti

De même pour le deuxième gaz :_ Qj
T, •

Mais d 'après l'hypothèse, on a :

B Qi + Q2= o.et
Par suite :

dSt + rfS* — 0,

ou bien pour un changement fini d’état :
S, + S, = Cte. (54)

|La somme des entropies des deux gaz reste ainsi constante dans
K changement d’état décrit.

g§ 122. — Tout processus de ce genre exécuté avec les deux gaz
lest manifestement réversible dans toutes ses parties, attendu qu' il
peut être directement pratiqué en sens inverse, sans laisser der-
rière lui dans les autres corps des altérations quelconques. De là

[ résulte cette proposition, qu'il est toujours possible d’amener les
[ deux gaz d’un état donné tout à fait arbitraire, par un processus
réversible, à un autre état quelconque assigné d’avance, sans qu ' il

|persiste dans d’autres corps des changements, pourvu que la
somme des entropies des deux gaz dans les deux états soit la
même ( 1). La preuve de cette proposition sera fournie comme il

|(1) Ces étals des deux gaz étant donnés (Tailleurs arbitrairement , les gaz ne
posséderont pas en général dans l’ un des étals la même énergie totale que dans

!l’autre état. Alors le transport des gaz d' un é tat à l’autre est en tout cas associé
[ à une dépense ou à un gain d’énergie é trangère. Mais celle énergie étrangère
[ n’apporte en soi aucune difficulté ; car nous pouvons toujours nous la repré-
senter comme du travail mécanique, produit par Télévation ou rabaissement du
F poids.Or les poids changent seulement de position, cl non d’état intérieur ; ainsi
W\\ ne persiste jamais en eux des changements, puisque tous les processus pure-
( ment mécaniques sont en gén éral absolument réversibles (§ 118) .
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suit : soit donné l’état initial par les valeurs T, et T2 des tempér
turcs et vi et v.2 des volumes spécifiques des deux gaz ; le dcuxièn
état est donné par les mêmes lettres accentuées : T/, 17 et
On suppose que :

PIs> + s2 = s/ +s;.
Amenons alors le premier gaz, par une compression ou une dit
tation adiabatique et pouvant s’inverser, jusqu’à la température T,
établissons alors avec le deuxième gaz une communication cornlui
saut la chaleur, et comprimons ou dilatons le premier gaz ave
une lenteur infinie. Alors de la chaleur va passer, par conductioi
et avec une lenteur infinie, du premier gaz au second gaz, à
inversement ; l’entropie du premier gaz varie et on peut faire ci

sorte (pie cette entropie prenne la valeur S/. Mais dans le procesj
sus décrit , d 'apres (54) la somme des entropies des deux gaz ed
restée constante et égale à + S, : par suite l’entropie du secont
gaz est devenue égale à :

(Sj + S2)-S/,

c’est-à-dire à S/, d’après l’hypothèse (55).
Séparons maintenant de nouveau les deux gaz et traitons di;

cun adiabatiquement et d’une façon réversible, jusqu’à ce qui
prennent les températures T,' et TJ respectivement. Les volume
spécifiques seront alors vJ et vJ ; et l’état demandé se trou?

atteint.
Le processus qu’on vient de décrire est réversible dans toukj

ses parties, et il ne subsiste aucun changement dans d’au
corps ( I ) et, en particulier, il n’ y a eu dans l 'entourage ni perte,
ni gain de chaleur (2) ; les conditions du problème imposé soal
ainsi toutes remplies, et la proposition annoncée est d émontréej

§ 123. — On démontre aisément une proposition analogue poi
un nombre quelconque de gaz. Il est toujours possible d'ameni
un système de n gaz d’un état donné quelconque, par une tran
formation réversible, à un autre état assigné quelconque, sai

qu’il persiste des changements dans d’autres corps ; pourvu quel
somme des entropies de tous les gaz soit la même dans les deu
états ; c’est-à-dire si :

= s/ + S/ + .... + S*'.+ S2 + • • • • + s
(1) Car la (burnilure « les travaux mécaniques nécessaires peut se faire

l'élé vation ou l’abaissement de poids invariables, il n’y a ainsi aucun chai
ment, interne.

(2) Ni variations «le densité, car on peut imaginer que les réservoirs à ga
trouvent dans un espace vide.
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Car, en combinant successivement par paires les gaz du système,
on peut, au moyen des transformations décrites au paragraphe
précédent, amener à la valeur désirée d’abord l’entropie du pre-
mier gaz, ensuite celle du second, ensuite celle du troisième, jus-
qu’à celle du ( n — l)ème gaz inclusivement. Or, pour chacun des
changements d’état effectués en particulier à la suite l’un de
l’autre, la somme des entropies de tous les gaz est restée constante,
si donc les entropies des n — I premiers gaz ont pris leurs valeurs
désirées S/, S/ . . . l’entropie du wème gaz prend nécessaire-
ment la valeur :

(S, + S2 + .... S«) — S,' — S/ — ... — Snr — 1,
c'est-à-dire, d’après (üfi ), la valeur demandée S,/ . Ainsi on peut
donc amener individuellement chaque gaz à l’état demandé par
un traitement adiabatique réversible, et le problème est complè-
tement résolu. Si nous donnons à la somme des entropies de tous
\es gaz le nom d’entropie du système tout entier, nous pourrons
dire : quand le système des gaz possède la meme valeur d’entro-
pie dans deux états différents, le système peut-être amené d’un
état à l’autre par un processus réversible, sans qu’il persiste de
changements dans d'autres corps.

§ 124. — Introduisons alors la proposition démontrée au para-
graphe 118, à savoir : la détente du gaz parfait sans fourniture
de travail extérieur, ni apport de chaleur, est irréversible, ou ce
qui revient au même, que le passage d’un gaz parlait à un état
de volume supérieur et de même température, sans actions exté-
rieures, comme on l’a décrit au paragraphe 68, est irréversible.
D’après la définition (52), à un tel passage correspond un accrois-
sement de l’entropie du gaz. Il s’ensuit aussitôt qu’il est absolu-
ment impossible de diminuer l'entropie d'un gaz parfait sans qui!
persiste des changements dans d'autres corps. S'il y avait en effet
un procédé pour réaliser pareil programme, on pourrait inverser
complètement la détente irréversible d’un gaz parfait, de la
manière suivante : après que le gaz s’est détendu sans actions
extérieures et a adopté son nouvel état d’équilibre, on réduirait
d’abord par le procédé admis l’entropie du gaz jusqu’à sa valeur
primitive, sans que persiste un changement dans d’autres corps,
et ensuite on rétablirait par une transformation adiabatique réver-
sible, pendant laquelle l’entropie du gaz reste constante, la tem-
pérature primitive, et aussi par là-même le volume primitif. Ainsi
la première détente aurait été complètement reprise en sens
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inverse (1), et par suite, d 'après le paragraphe 118, le moteur
perpétuel de deuxième espèce serait réalisé.

§ 125. — Il en est de même pour deux, ou un nombre quel-
conque de gaz parfaits. Il n 'existe dans la nature entière aucun
moyen de réduire l'entropie d'un système de gaz parfaits, sans qu’il
persiste des changements dans d’autres corps. Car tout dispositif
qui pourrait fournir un tel service, qu’il soit mécanique, thermique,
chimique ou électrique, pourrait à son tour être employé à réduire
l'entropie d’un gaz unique sans laisser après lui de changements
dans d'autres corps.

Supposons que l'entropie du système, ou la somme des entro-
pies de tous les gaz, passe d’une façon quelconque, de l’état où
les entropies ont les valeurs S, , S2 ... S7l à un autre état où elles
ont les valeurs S/, S/, . . . Skjn\ et qu’on ait ;

s/ + -f- ... + S»' <C S{ 4“ S2 -f- ... -f- Srt ,
sans qu’il soit resté de changements dans d’autres corps. Alors,
d’après la proposition démontrée au paragraphe 123, on pourrait
toujours, au moyen d’une transformation réversible, sans laisser
de changements dans d’autres corps, amener ]e système dans im

état quelconque dans lequel la somme des entropies possède la
valeur S/ + S2' 4“ • • • + S,/ ; en conséquence, également dans un
état où le premier gaz possède l’entropie S, , le deuxième, l’entro-
pie S,,, . .. le [ n — l)èn,e, l'entropie Sw _

i et le nièrae gaz aurait par
suite l’entropie :

(57)

\
(58)(S., 4- S8 4- ... 4- Sn ) — Si — S2 — ... — S7l -1 >

cela fait, tous les gaz jusqu’au nîème peuvent être individuellement
ramenés à leur état primitif par le moyen de transformations adia-
batique réversibles. Seul, le nième gaz possède l’entropie (58) , et
celle-ci, d’après l’hypothèse (57), est plus petite que l’entropie
primitive Sn . Ainsi, au total, l’entropie du nièmo gaz a diminué sans
qu’il soit resté dans d’autres corps deschangements quelconques (2)
et nous avons déjà démontré aux précédents paragraphes, que
cela est impossible. Ainsi se trouve démontrée la proposition géné-
rale énoncée au début du présent paragraphe, et nous pouvons y
rattacher immédiatement ce qui suit.

( 1 ) L’absence persistante d’ un travail mécanique découle du premier principe
de la Thermodynamique, car avec l'état primitif du gaz se trouve également
rétablie son énergie originelle.

(2) L’élévation et la descente de pièces pesantes ne sont pas des changements
internes; voiries remarques au paragraphe 122.
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§ 126. — Quand un système de gaz parfaits a passe d’une
manière quelconque qui peut être mê me tout à fait inconnue, dans
un autre état quelconque sans avoir laissé de changaments dans
d’autres corps, l’entropie du système dans l’état final n’est jamais
plus petite que dans l’état initial, elle est donc ou supérieure ou,
au cas limite, égale à sa première valeur. Autrement dit : la varia-
tion totale d'entropie produite par la transformation est : ^ 0.
Dans le cas de l'inégalité, la transformation est irréversible ; dans

i le cas de l’égalité, elle est réversible.
L’égalité des entropies dans les deux états ne forme donc pas

seulement
mais c’est en même temps la condition nécessaire pour la réversi-
bilité complète du passage d’un état à l’autre, pour le cas où il ne
doit rester aucun changement dans d’autres corps.

§ 127. — Cette proposition possède une portée considérable ;
caron n’a fait expressément aucune hypothèse restrictive sur la
manière dont le système de gaz arrive à l 'état final. Aussi la pro-
position possède toute sa valeur non seulement pour des trans-
formations dont le cours est lent et simple, mais encore pour des
transformations physiques et chimiques aussi compliquées qu’on
voudra, pourvu qu'à la fin de celles-ci il ne reste aucun changement
dans aucun corps en dehors du système.

Il ne faut pas croire que l'entropie d’un gaz n’a de valeur que
pour les états d’équilibre. Du moment qu’on peut seulement
admettre dans une masse de gaz animée d'un mouvement quel-
conque, que chaque particule assez petite de la masse est homo-
gène et peut prendre une température déterminée, il faut aussi lui
attribuer encore d’après (o2) une valeur déterminée de l’entropie
dans laquelle M sera la masse, v l’inverse de la densité et T la
température de la particule. La somme de toutes ces masses parti-
culaires où v et T peuvent varier de particule à particule, fournit
alors l’entropie de toute la masse gazeuse dans l’état en question ;
et la proposition reste valable. L’entropie de tout le gaz doit croître
à chaque instant pour une variation quelconque d’état, pourvu
qu’il ne se soit produit aucun changement dans les autres corps.
La vitesse des particules gazeuses n’a, comme on le voit, abso-
lument pas d’influence sur la valeur de l’entropie, tout comme la
hauteur de la particule regardée comme pesante au-dessus d’un
plan horizontal déterminé (1).

(1) Quand le mouvement du gaz est trop tumultueux pour qu’on puisse y
définir une température et une densité, la définition donnée pour l’entropie

au paragraphe 123 une condition suffisante :comme
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§ 128. — Les lois qu’on a déduites jusqu a présent pour les gaz
parfaits, peuvent se transporter tout à fait de meme à des sub-
stances quelconques. La seule différence qui existe est qu’on 11e
peut pas en général assigner l’expression de l’entropie en gran-
deurs finies pour un corps quelconque, parce que l'équation carac-
téristique est généralement inconnue. Cependant on peut prouver
toujours — et c'est là le seul point décisif — que même pour d'au-
tres corps quelconques, il existe réellement une fonction avec les
propriétés caractéristiques de l’entropie.

Imaginons, exécuté avec un corps homogène quelconque de
l'cspcce que nous avons examinée aux paragraphes G7 et suivants,
un certain cycle, réversible ou irréversible, qui ramène ainsi le
corps exactement à son état primitif. Les actions extérieures sur
le corps consisteront en fourniture de travail et en apport ou sous-
traction de chaleur, par le moyen d’un nombre quelconque de
sources de chaleur convenables. À la fin de la transformation, il
n'est pas resté de changements dans le corps, mais seulement les
sources de chaleur ont eu leur état changé. Nous admettons main-
tenant, comme supports de la chaleur dans les sources, unique-
ment des gaz parfaits qui peuvent être maintenus par exemple
sous volume constant ou sous pression constante, mais qui en tout
cas ne seront soumis qu’à des changements réversibles de volume.
D’après la dernière proposition démontrée, la somme des entro-
pies de tous les gaz ne peut pas avoir diminué, puisque à la fin de
la transformation, il n’est resté de changement dans aucun autre
corps, pas même dans celui qui a accompli le cycle.

Désignons par Q la quantité de chaleur cédée par l’une des
sources au corps pendant un temps infiniment petit, T la tempéra-
ture de la source au même instant (1) : la variation d'entropie de
la source survenue dans cet instant est, d’après l’équation (53) :

Q
T

et par suite, la variation d’entropie survenue au cours de tous les
instants, pour toutes les sources :_ v l

T

perd ici naturellement son sens. Mais dans ce cas en se plaçant au point de vue
de la théorie cinétique des gaz, comme l a montré BOI.TZMàNN, on donne une
autre définition de l’entropie qui possède un sens plus général encore, et qui
pour les états stationnaires ou presque stationnaires se réduit à la forme ordi-
naire.

( I ) La température du corps au meme instant se trouve ici sans aucune
influence.
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et on a d’après le § 126 la condition :

m —
ou

^ o.

I C’est sous cette forme que CLAUSIUS a énoncé pour la première fois
[; le deuxième principe.

Une autre condition pour la transformation examinée nous est
[ fournie par le premier principe, car pour chaque instant de la
transformation, on a d’après l’équation (17) § 63 :
B Q + A = rfU
où U désigne l’énergie du corps et A, le travail extérieur appliqué
contre lui dans l’élément de temps.

§ 129. — Supposons plus spécialement que la pression exté-
rieure soit à chaque instant égale à la pression p du corps ima-
giné en repos. Le travail extérieur, d’après (20), devient :

A = — pd\
d’où il suit

Q = d\J + pdV .
Soit de plus la température de chaque source de chaleur, à l'ins-
tant où elle entre en fonctionnement, exactement égale à la tem-
pérature instantanée du corps ; le cycle est alors réversible, et.
l’inégalité du deuxième principe se change en l’équation :

I — oT
ou bien, en substituant la valeur de Q :

^ dU + pdV = 0.T

Dans cette équation interviennent seulement des quantités qui se
rapportent à l’état du corps lui-même. On peut donc interpréter
celle-ci sans avoir recours à des sources de chaleur. Elle contient
la proposition qui suit.

§ 130.— Quand, par un traitement convenable, on fait parcourir
à un corps une série d’états d’équilibre qui se succèdent d’une façon
continue (§ 71), et que finalement on le ramène à l’état initial, la
différentielle :

d\) -f pdX
T

intégrée pour toutes les variations d’état, donne la valeur 0. Il
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s’ensuit immédiatement que, si on ne continue pas le cliangemôu
d’état jusqu’au rétablissement de l’état initial ( l) , mais si onresl
arrêté à un état quelconque (2) la valeur de la somme :

12 dV + pdX (59)TJ i
dépend uniquement de 1 état final (2) et de l’état initial (1 ) , mais
non pas du trajet de 1 à 2. Car, supposons deux séries différentes]
de changements d’états conduisant de i à 2 ( par exemple, les
courbes a et jî de la figure 2, § 75). On peut alors combiner ces
deux séries en un cycle infiniment lent ; l’une des courbes, a, sert
à aller de 1 à 2, la deuxième, 3, sert pour revenir de 2 à 1. Mais
alors, d après ce qu’on a démontré plus haut, la somme étendue
sur tout le cvcle :

r dX ] + pdV
f. ~

T .( d\5 -\- pd\ 0TJi
c'est-à-dire que la première intégrale est justement égale et de
sens contraire à la deuxième, ce qui justifie la proposition avancée.1

L’expression (59), avec les propriétés démontrées, s’appelle
d’après CLAUSIUS, l’entropie du corps à l’état 2, rapportée à l'état 1,
choisi comme état zéro. L’entropie d’ un corps dans un état déter-
miné est ainsi; de meme que l’énergie, déterminée à une con-
stante additive près, qui dépend du choix de l’état zé ro.

Désignons encore l’entropie par S, nous avons :
r/U + pdXS = T

ou ce qui revient au même :
r/U -f- pdV (60)r/S =- T

et en rapportant à l’ imité de masse :
du -f pdvds = (fil)T

Pour un gaz parfait on retrouve la valeur connue (51) . Et on
peut de même pour tout autre corps, quand on connaît son éner-
gie U = M'/ , et son volume Y — Mc par exemple sous forme de
fonctions de T et v , déterminer immédiatement par intégration
l’expression de l’entropie (voir § 254). Mais comme cependant ce
n’est complètement le cas pour aucune autre substance, il faut en
général se contenter de l’équation différentielle. Pour établir le
deuxième principe, aussi bien que pour de nombreuses applications
qu’on en peut faire, il suff ît de savoir que cette équation clifféren-
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tielle contient réellement la définition sans ambiguïté de l 'en-
tropie.

§ 131. — Après ce préambule, on peut parler de l'entropie
d’une substance quelconque ainsi que de celle d'un gaz parfait,
comme d ’une quantité finie déterminée toujours par les valeurs
instantanées delà température et du volume, meme quand la sub-
stance subit des variations quelconques réversibles ou irréver-

[ sibles. L'équation différentielle ((51) est valable pour ds, tout
comme on l'a fait déjà remarquer ^ 120) pour un gaz parfait, dans

• une variation d’état quelconque réversible ou irréversible. Cet
emploi de l'idée d ’entropie ne doit pas faire croire à une contra-

| diction avec le mode de déduction de cette quantité. La mesure
de l’entropie dans chaque état d'un corps se fait au moyen d’une
transformation réversible qui transporte le corps de son état ins-
tantané à l'état zéro ; mais cette transformation idéale n’a rien à
faire avec les changements d’états que le corps a subis ou va subir

\ en réalité.
Au contraire, il faut dire expressément que l ’équation différen-

tielle (60) exprimant dS est valable seulement, pour des variations
de la température et du volume , mais non pour des variations de
la masse ou de la composition chimique du corps. Car les varia -
tions de ce dernier genre ne sont absolument pas intervenues dans
la définition de l'entropie.

Enfin , pour abréger, la somme des entropies de plusieurs corps,
sera pour nous l’entropie du système de tous ces corps. Il résulte
de là encore que, de même que plus haut, (§ 127) , pour les gaz
parfaits, l’entropie d’un corps en mouvement et de température
inégale dans ses diverses parties s’obtient en sommant tous les clé-
ments de masse isolés, tant qu’on peut admettre à l'intérieur de
chaque élément de masse infiniment petit, runiformité de tempé-
rature et de densité, tandis qu’au contraire la vitesse et la pesan-
teur n’entrent pas du tout dans l’expression de l’entropie.

§ 132. — Nous venons d'établir l’existence et la valeur de l’en-
tropie pour un état quelconque d'un corps : il n’y a donc pas la
moindre difficulté à transporter à tout système de corps la preuve
que nous avons donnée seulement pour les gaz parfaits et qui
commence au paragraphe 118, On trouve, comme au paragra-
phe 119, que dans la dilatation ou la compression adiabatiques d’un



108 THERMODYNAMIQUE

corps, son entropie reste constante, tandis qu’au contraire pour un
apport de chaleur venue du dehors l’entropie se monte à :

relation qui cependant comme on l’a montré paragraphe 120 pour
les gaz parfaits, n’a de valeur que si la variation de volume du corps
se fait de façon réversible. On trouve encore, comme au para-
graphe 121, que dans la détente ou la compression réversibles de
deux corps à une température commune, lesquels échangent de
la chaleur par conduction seulement entre eux et non avec le
dehors, la somme des entropies reste constante. Et sur cette pro-
position viennent se rattacher de meme les considérations corres-
pondantes ( t ) , de telle sorte que nous pouvons nous arrêter et
énoncer tout de suite le résultat général : fl est impossible e/e toute
manière de diminuer l'entropie d un système sans laisser subsister des
changementsdans d'autres corps.Quand donc un systèmequelconque
de ce corps a passé dans un autre état d’une façon quelconque, par
des changements physiques ou chimiques arbitraires, sans laisser
de changements dans d’autres corps, l’entropie du système esta
l’état final soit supérieure, soit dans le cas limite, égale à ce qu’elle
était dans l’état initial. Dans le premier cas la transformation est
irréversible, elle est réversible, dans le second.

(62 )

§ 133. — La restriction, jusqu’ici toujours nécessaire, à savoir
qu’il n’est, resté dans d’autres corps aucun changement, peut être
écartée simplement en faisant entrer dans le système tous les corps
qui ont pu soulfrir quelques altérations. Et alors la proposition
s énonce ainsi : Dans toute transformation naturelle, physique ou
chimique ? effectuée, lasomme des entropies de tous les corps intéres-
sés à quelque titre par ce changement reçoit un accroissement. Au
cas limite, pour des transformations réversibles, cette somme
reste la même. C’est là l ’expression la plus générale du deuxième
principe de la théorie de la chaleur.

§ 134. — De même que l’impossibilité du perpetuum mobile de
première espèce nous conduit au premier principe, celui de la

( J ) Kelalivement à l’extension à «les substances quelconques de la proposition
démontrée an paragraphe lii pour un gaz parfait , il se présente quelque diffi-
culté pour le cas d ’une substance incompressible ; celle-ci ne pouvant chan-
ger son volume, et par suite se trouvant incapable d’une dilatation réversible.
Mais la preuve peut facilement s’étendre à cecas,en faisant appelà un gaz parfait
qu’on mettra en communication conductrice de chaleur avec la substance, eton
fera varier ainsi de façon convenable l’entropie de la substance.
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conservation de l’énergie, de même l'impossibilité du perpetuum
ï mobile de seconde espèce nous a conduit au deuxième principe, dont
Ile nom convenable sera ainsi : principe de / accrois.se /nfm/ de l'en-
î tropic (1). Dans des cas particuliers, ce principe peut recevoir d’au-
lires formes, qui ont quelques avantages pour l’emploi pratique,
? particulièrement dans les processus isothermes et isobares. Nous
! apprendrons à connaî tre ces formes au chapitre suivant. Cepen-

dant il faut faire expressément remarquer ici que la forme qu'on
vient de donner est, de toutes, la seule qui peut s'énoncer sans
restriction pour tout processus fini quelconque, et qu’ainsi L' irré-

gversibilité d'un processus ne possède pas d'autre mesure générale
que la valeur de l’accroissement de l’entropie. Toute autre forme
du deuxième principe , ou bien ne s’applique qu’à des change-
ments d’état infiniment petits, ou bien, quand on l’étend à des
changements finis d’état, suppose une condition extérieure spé-
ciale, qui s’impose au cours de la transformation. On verra aux
paragraphes 140 et suivants plus (le détails sur ce point.
; On a cherché fréquemment la valeur clii deuxième principe dans
une « dissipation de l’énergie » cependant cette définition qui sc
rattache à la transformation irréversible de la conduction et du
rayonnement thermiques, ne représente qu’ un coté de la question.
Il y a des transformations irréversibles dont l’état final présente
exactement les mêmes formes diverses d’énergie que l’état initial,
ainsi par exemple la diffusion de deux gaz parfaits (§ 238) , ou la
dilution ultérieure d ’une solution très diluée. Une transformation
de ce genre n’est accompagnée ni d’un passage sensible de cha-
leur, ni d’un travail extérieur et absolument d’aucune transforma-
tion appréciable d’énergie (2). Elle se produit simplement parce
qu elle correspond à une augmentation notable d’entropie (3). Pas
plus qu'on ne peut parler d une énergie dissipée, et pas mieux on
ne peut en général parler d’un « travail perdu » comme d’une

(1) Si le premier principe s'exprime par une égalit é, et le second seulement
par une in égalité, cela provient du fait suivant : l'expression de l 'impossibilité
du perpetuum mobile de première espèce est susceptible d'inversion : c’est-à-dire
qu'il est absolument impossible de créer et de détruire du travail, tandis qu’au
contraire l’expression de l'impossibilité du moteur perpétuel de deuxième espèce
ne permet pas d'inversion, car il est très bien possible de construire une machine
qui ne fasse autre chose que consommer du travail et échauffer en conséquence
un réservoir de chaleur.

(2) Tout au moins quand on s’en lient à la définition de l’énergie donnée au
paragraphe 5b, el qu’on n’introduit pas des énergies nouvelles pour les besoins
de la cause.

(3) Dans ce cas on pourrait parler d'une dissipation de la matière, plus juste-
ment que d’ une dissipation d’énergie.
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mesure déterminée de l’irréversibilité. Cela n'est possible que dai
les transformations isothermes (§ 143).

§ 135. — CLAUSIUS a résumé le premier principe de la théorie!
de la chaleur en disant que l 'énergie de l 'univers reste constante,!
et le second , en ce que l’entropie de l’univers tend vers un maxi-
mum. Mais on a objecté là contre avec raison , que cela lia aucun
sens de parler d'une façon absolue de l’énergie ou de l’entropie
de l'univers, car ii n’est pas possible de d éfinir d’une façon bien
déterminée une grandeur de ce genre. Cependant il n’est pas diffi-
cile de donner aux propositions de CLAUSIUS une formule qui leur
laisse très bien un sens, et qui mette plus nettement en lumière ce
qui en elles est caractéristique, et ce que CLAUSIUS a, par elles,
manifestement voulu dire.

L’énergie de tout système de corps varie en proportion des
actions qui sont exercées de l’extérieur sur ce système, et elle reste
constante seulement si on exclut toutes actions extérieures. Mais
comme, à prendre strictement les choses, un système est toujours
soumis à des actions extérieures, car il est impossible de réaliser
dans la nature un isolement absolu , alors au sens strict, il y a
dans certaines conditions une constance approximative mais jamais
absolue, de l’énergie d’un système fini. Plus on augmente l'étendue
spatiale du système, et plus en général les actions extérieures ten-
dent à perdre de l’importance vis-à-vis de la grandeur de l’énergie
du système et des variations de ses diverses parties (voir § G6). Car
les actions extérieures sont de l’ordre de grandeur de la surface,
et l’énergie du système est de l’ordre de grandeur du volume (1)J

Pour les très petits systèmes (éléments de volume) c'est précisé»

ment l'inverse pour la même raison. Ici les actions extérieures
prédominent de façon que l'énergie du système peut être négligée
devant chaque action extérieure isolée. On fait fréquemment usage
de cette proposition, par exemple dans la théorie de la conducti-
bilité thermique pour établir les conditions limites.

Dans le cas décrit ici on pourra dire encore : plus le système
est supposé étendu clans l’espace et plus en général son énergie ]
tend à devenir constante. On commettra une faute assez faible déjà
si on suppose constante l’énergie de notre système solaire ; et une
faute encore moindre si on fait de même pour la totalité du système
des étoiles fixes que nous connaissons : et dans ce sens cette pro j

(i) Cette proposition possède une valeur tout à fait générale pour tous les!
phénomè nes physiques pourvu qu'on supprime toutes tes actions ù distance 1
immédiates.
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pition que l’énergie de l’univers reste constante possède bien
Sine signification effective (1) .
E C’est de façon toute semblable qu'il faut entendre la propo-

rtion de l’augmentation constante de l’entropie dans l’univers.
HQ6 un système est étendu et moindre sera l’erreur relative qu'on
Jommettra en général, en exprimant la proposition que l’entropie
[du système augmente, abstraction totalement faite de tous les
rangements qui se produisent en dehors du système. Mais il ne
peut pas du tout être question, au sens physique, d'un maximum
je l’entropie de l’univers.

§ 136. — Pour terminer, examinons brièvement la question de
[déterminer dans leur racine les limites de la valeur du deuxième
Iprincipe (2). Si on pose quelques limites au deuxième principe de
lia théorie de la chaleur, comme le veulent présentement encore
lie nombreux expérimentateurs et philosophes, on peut cependant

en tout cas affirmer pour l'avenir que leur existence ne peut être
[r établie que soit par une inexactitude de notre point de départ :

impossibilité du perpétuum mobile de deuxième espèce, soit dans
un défaut de notre raisonnement. Déjà au début de rétablissement

Ide notre preuve (§116) , nous avons reconnu que la première objec-
Ition est justifiée ; et aucune argumentation n'en peut triompher.
Mais la .deuxième objection parait vainc après examen plus appro-
Ifondi : d’après elle, on accorde bien en effet l’impossibilité pra-
tique de construire un perpetuum mobile de seconde espèce, mais
!non pas l'impossibilité absolue du problème, parce que nous ne

sommes pas toujours à même avec nos moyens expérimentaux
limités, d’utiliser d’une façon pénétrante les transformations

[ idéales supposées dans la marche de la démonstration pour réali-ser la construction d’un perpetuum mobile de seconde espèce. Il
-serait en effet tout à fait absurde d’admettre que la valeur du

euxième principe dépendit d’une façon quelconque de la plus ou
moins grande habileté du physicien ou du chimiste à observer et.
à expérimenter. Le contenu du deuxième principe n’a donc rien à

1(1) Ceci peut se formuler analytiquement de la façon suivante : soit E l’éner-
gie totale, qui existe dans un espace 1res grand et déterminé K: l 'équation esl :

l </E
E d tlim = 0 .

H = QO

M-Mite la grandeur LE varie d'autant moins avec le temps que R est choisi
plus grand , et tend indéfiniment à devenir constante.

( ï ) Les considérations suivantes expliquent la signification du deuxième prin-
cipe seulement, cela va sans dire, dans la mesure où celte signification est exa-
minée AU point de vue gardé dans cet ouvrage et évitant toutes Jes hypothèses
atomiques. ~ ^ : ....
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faire avec Fexpérimentation : il a le sens propre que voici : « Il y
a dans la nature une quantité qui varie toujours en un sens uniqJ
dans toutes les transformations dont la nature est le siège. » Cett
proposition, énoncée avec cette généralité, est ou exacte ou fausse,
mais elle reste ce qu’elle est, sans avoir de rapport avec l'existence
ou l’absence sur terre d'êtres qui pensent et sachent faire des
mesures, ou s’ils existent, avec la question de savoir s’ils peuvent
contrôler plus exactement que nous le faisons présentement les
particularités des transformations physiques ou chimiques, avec
une ou deux décimales ou bien avec cent décimales.

Les limites de cette proposition , s’ il en existe, ne peuvent
nécessairement subsister que sur le terrain où son contenu lui
même réside, c’est-à-dire dans la nature observée, et non pas dans
les hommes observateurs. Rien n'y est changé parle fait que, pour
dériver ce principe, nous nous servons d’acquisitions expérimen-
tales humaines : c’est absolument la seule méthode à notre portée!
pour connaître les lois de la nature. Celles-ci une fois connues, ilj
faut leur reconnaître l’indépendance, autant que nous pouvons dira
qu’il existe une loi naturelle indépendante d’êtres pensants.Et celui
qui n’y consentirait pas devrait absolument nier la possibilité!
d’une science de la nature.

11 en est absolument de même avec le premier principe. La plus!
immédiate parmi les preuves générales du principe de l'énergiel
est bien constituée pour la majorité des physiciens sans prévenl
tions par l’impossibilité elfcctive de réaliser le perpetuummobill
de première espèce. Aujourd’hui, à peine même pourra-t-on trotil
ver quelqu'un qui établisse un parallèle entre la valabilité du!
principe de l’énergie et le degré d’exactitude des preuves expéril
mentales de cette proposition d’expérience générale. De môme, le|
temps viendra , sans doute, où le principe de l’accroissement d«
l’entropie sera bien accepté par quelques métaphysiciens corninl
ayant sa valeur à priori , sans rapport avec l’art humain de Fexpél
rimentation. Mais jusque-là, il n ’y aura, aussi bien pour le partis»
que pour l’adversaire du deuxième principe, aucune arme utill
dans la lutte à propos de la valeur générale de ce principe, nuire!
que l’effort inlassable à poursuivre le contenu effectif de ceitl
proposition jusque dans ses plus extrêmes conséquences, et à fai»
paraître chacune de celles-ci convenablement formulée, devantlej
tribunal de la plus haute instance : l’expérience. Quelle que puissfl
être la décision qui s’ensuivra, nous retirerons en tout cas dm
cette tactique sûrement un bénéfice permanent, parce que mm
servirons ainsi le but principal de toute recherche naturelle qui
est l'enrichissement de notre science des faits. §



CHAPITRE III

CONCLUSIONS GÉ NÉRALES

§ 137. — La première application que nous ferons du principe de
d’entropie, mis sous sa forme la plus générale dans le précédent
chapitre, concerne le cycle réversible de CARNOT pour un gaz parfait

’ entre deux réservoirs de chaleur, décrit complètement au para-
graphe 90 : mais cette fois-ci au lieu d’employer un gaz parfait,
nous l’exécuterons avec un système tout à fait quelconque, duquel
ne seront pas même exclues les réactions chimiques, pourvu

[ qu’elles soient seulement réversibles. Comme nous renvoyons
[ pour les dénominations, etc., à ce qui a été dit alors, nous pou-

vons exprimer aussitôt le résultat ici.
Le premier principe exige pour le cycle que la quantité de cha-

lleur Q2 fournie par le réservoir le plus chaud soit équivalente à- la somme des travaux fournis par le système A' = — A et de
Lia quantité de chaleur reçue par le réservoir le moins chaud :
|Q/ = — Q, et ainsi, comme dans (42) :
B Q2 = A' + Q/,

ou :
Qi + Qa + A -— o. (63)

Le deuxième principe exige pour la réversibilité de la transfor-
mation que tous les corps qui à la tin rie cette transformation
offrent des changements internes quelconques — et ce sont ici
seulement les deux réservoirs de chaleur — possèdent la même
somme d’entropie qu’au début. Or la variation d’entropie du pre-
mier réservoir est d’après (62 ) :

— - , celle du second :
M

Qi 0-2 (64)T2T

et aussi la somme est :
_UîL+ JL = OT, + T,

Et de là résulte, en tenant compte de (63) :

I Q. : Qs : A = (— T,) : T4 : (T, — T»),

(65)

8PLANCK.
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C’est exactement l'équation (14) seulement ici il n’y a plus aucuni

hypothèse sur la nature du système avec lequel le cycle a éfc
effectué.

Ainsi, pour gagner le travail À' au moyen d’un cycle réversible
de CARNOT, exécuté avec une substance quelconque entre deuï

réservoirs de chaleur de température et T2 > T1, ce travail étanl
pris sur le réservoir le plus chaud, il faut faire passer la quantité
de chaleur :

T TTA I
du réservoir le plus chaud dans le réservoir le plus froid. OueBj
renversant l’expression : on peut utiliser le passage de la chaleur ( j
de T2 à T4 au moyen d’un cycle réversible à gagner le travail.

Tt-Tx n ,
T,

Q/ =

A — (66)

pris sur le réservoir le plus chaud.

§138. — Si le cycle n’est pas réversible, il existe alors dans son
cours complet des changements quelconques, physiques ou chi-
miques, irréversibles, du système ; l’équation de l’énergie (63) es
conservée, mais on a pour la variation d’entropie des réservoirs!
chaleur, au lieu de (65), l’inégalité

0/ U -2
TT > I

Il faut bien remarquer que les expressions (64) pour la varia
tion d’entropie des réservoirs de chaleur restent également cou
servées ici, pourvu que nous maintenions la supposition quel
et Ta désignent les températures des deux réservoirs et que le
variations possibles du volume des corps servant de réservoirs d
chaleur se fassent de façon réversible.

Ainsi on a :

Ti

QsQj mTi T, ^ ®

Q* <£Q/OU

ce qui donne, joint à (63) :

A' = — A — Qt + Qâ < Q, +J± Qi
T

A' <- 11CV,2 —
T,

c’est-à-dire : le travail A.' qu’on peut gagner au moyen d’uncyi
par le passage de la chaleur Q/ de T2 à Tx prise sur le réservi
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He plus chaud, est pour une transformation irréversible toujours
poindre que pour une transformation réversible. Ce dernier tra-
mil, représenté par (66), donne ainsi par là-même le maximum de
Itravail qu’on peut gagner absolument au moyen d’un cycle avec
un système quelconque dans le passage de la chaleur Q/ de T3

là T4 prise sur le réservoir le plus chaud.
S Quand, en particulier, A' = 0, il s’ensuit, d après l’équation

Id’énergie (63) :
Q.= — Qt = Q/

et l’inégalité (67) devient :
1 )< 0.1Q9 - ( Ta

ï Dans ce cas tout le changement provoqué par le cycle consiste
gsimplement dans le passage de la chaleur Q2, prise au réservoir

de température T2, sur celui à la température T l : et la dernière
[inégalité exprime que ce passage se fait toujours dans la direction
r du réservoir le plus chaud au plus froid.

r Un autre cas particulier d'un changement de môme genre est
donné parle passage direct de la chaleur par conduction de l’un
les réservoirs à l’autre, sans participation effective du système qui
parcourt le cycle. La conduction de la chaleur est, comme on le

[voit ici, irréversible, attendu qu’elle produit un accroissement dans
la somme des entropies des deux réservoirs de chaleur.

Ti

: § 139. — Appliquons encore cette proposition à un cycle qucl-
|conque, réversible ou irréversible, avec un système quelconque

Ide corps, et au cours duquel on emploie autant de fois qu’on vou-
[ dra un réservoir unique de chaleur à la température T. Quelle
|que soit la nature de la transformation en particulier, à la fin de

Pcelle-ci il n’est pas survenu dans l'univers de variation d’entropie
autre que celle supportée par le réservoir employé. D’après le
premier principe

[ rieur sur le système, et de la chaleur Q donnée en tout au sys-
tème et provenant du réservoir, est :
B A + Q = 0.

la somme du travail exercé au total de l’exté-

D’après le deuxième principe, la variation d’entropie du réservoir,
si nous supposons, comme toujours, que quelques variations de
volume du réservoir se fassent par voie réversible, est :

r[’ --— i

et en conséquenceQ ^ 0 A ^ O,ou :



116 THERMODYNAMIQUE

c’est-à -dire, il y a eu consommation de travail et production de
chaleur dans le réservoir.

Si, à la limite, la transformation est réversible, le signe de l’iné-
galité dispara ît , et c'est aussi bien la chaleur Q que le travail A qui
sont nuis. Cette proposition forme la base de la grande fécondité
du deuxième principe dans son application à des cycles réversi-
bles isothermes .

§ 140. — Nous allons présentement nous occuper non plus de
cycles, mais de la question générale de la direction adoptée parla
transformation d'un système quelconque ‘donné, s’effectuant dans
la nature. Cette question joue un rôle important surtout dans les]
transformations chimiques. Le deuxième principe, joint au pre-
mier, fournit ici une réponse générale, attendu qu’il contient unej
condition nécessaire pour tout changement qui se produit dans la ,
nature. Imaginons un système quelconque de corps, homogènes
ou hétérogènes, à la température commune T, et demandons-nous
les conditions de production pour une transformation physique ou
chimique quelconque.

D’après le premier principe, on a pour un changement d’état infi-J
ni melit petit :

d\j = Q + A (<>8)

quand U désigne l’énergie totale du système, Q la quantité de
chaleur qui est entrée du dehors dans le système pendant la
transformation en question, et A le travail fourni du dehors con-
tre le système.

D’après le deuxième principe, la variation de la somme des
entropies de tous les corps intéressés à quelque titre dans la
transformation, est :

dÜ + Ŝ0 ^ 0 ,

où S désigne l’entropie du système, S0 l’entropie du milieu envi-
ronnant (air atmosphérique, liquide calorimétrique, paroi du vase);
qui, par suite d’une fourniture de travail ou d une cession de cha-
leur peut être intéressé aussi au processus.

Le signe d’égalité vaudra pour les processus réversibles qui!
doivent être regardés d’une façon absolue seulement comme lej
cas limite idéal des processus possibles en réalité (§115).

Supposons qu’il se produise de certaines variations du milieu
environnant, d’une façon réversible ; alors d’après (62), on a :

d<, — yè <> IJJ</s0 =- et ainsiT



1.17LE DEUXI ÈME PRINCIPE DE LA THÉORIE DE JA CHALEUR

il d’après (68) :
d\] — A</S — (69)0x

T
ou sous une autre forme :

rfU — TrfS ^ A (70)
‘ C’est dans cette relation que viennent culminer toutes les con-
Busions tirées jusqu’ici du deuxième principe, par divers auteurs
Kde manières différentes, pour la production de changements
Btéressants la thermodynamique chimique . Comme l’expression
Bfférentiellc du premier membre n’est pas en général la diffé-
rentielle exacte d’une grandeur déterminée, la relation ne peut

c’est-à-dire que le deuxièmeIpas s’intégrer dans tous les
Principe ne permet, pas seul une expression générale relativement
à un changement fini d’état d’un système, dans le cas où on ne
sait rien des conditions extérieures auxquelles le système est sou-
mis, comme cela est clair dès maintenant, et ainsi qu’il en est
également pour le premier principe. Pour parvenir à une loi rela-

Eve à un changement fini d’état du système seul, il faut conna ître
des conditions extérieures permettant l’intégration de l’expression
différentielle (1). On a fait ressortir dans ce qui suit , les cas les
plus remarquables.

cas

|-. § 141. Premier cas. Transformation adiabatique. — Si on exclut
l’échange de chaleur avec l’extérieur, Q = 0, et on a ainsi,
d ’après (68) :

r/U — A
|e( par suite, d’après (70) :

r/S ^ 0,
c’est-à-dire l'entropie du système augmente ou reste constante.
Nous avons déjà suffisamment expliqué ce cas.
'

§ 142. Deuxième cas. Transformation isotherme. — Si on main-
te la température T constante (70) devient :

d(U — TS) ^ A (70 a)

[ (I ) On parle souvent d’ un système qui est « abandonné à lui-merhe » mais
' cetteexpression ne peut naturellement jamais èlre interpré tée comme si dans
certains cas ries changements déterminés dans le système pouvaient avoir lieu
d’eux-mèmes sans qu’ il y ait des conditions extérieures préalablement assignées.
Cardans la nature il n’existe point de système fini « abandonné à lui-même » .

: Il existe toujours certaines conditions à la surface, soit que le syst ème reste
enfermé clans un vase avec des parois solides ou élastiques, soit qu’il ait pour
limilaiion l’atmosphère libre, soit qu’il se trouve dans un espace évacué, etc.
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c'est-à-dire : l'accroissement de la grandeur ( U — TS) est plus petit,
et au cas limite, aussi grand, que le travail fourni par le dehors
contre le système. Comme les transformations isothermes jouent
un rôle tout à fait principal dans la nature, cette proposition s'ap-
plique particulièrement bien aux transformations chimiques.

Posons :
U _ TS = F (7 i ) i

nous aurons alors pour un changement isotherme d’état :
r/F — A

et en intégrant :
F2 — F, = IA (72)

c’est-à-dire: dans une transformation isotherme et réversible, tout
le travail exercé du dehors sur le système est égal à l’accroisse-
ment de Fn ou bien, tout le travail fourni par le système vers l'ex-
térieur est égal à la diminution de Ft et d épend ainsi unique-
ment de l’état initial et de l’état final de la transformation. Si
Fj = F2, comme par exemple dans un cycle, alors le travail c\té- j
rieur est égal à zéro (voir § 139).

Comme, de plus, la fonction F est vis-à-vis du travail extérieur ;

dans la même relation que l’énergie U, d'après l’équation (17),
vis-à-vis de la somme du travail extérieur et de la chaleur exté-]
rieure, F a reçu de HELMHOLTZ le nom d’ « énergie » du système,;
pour être plus complet elle devrait s’appeler « énergie libre 1

pour les transformations isothermes » et par suite U est « l’énergie
totale » et le reste

U — F — TS — G.
s’appelle l'énergie « liée » du système. Cette dernière fournit dont
par sa variation pour une transformation isotherme ce que l’exté-
rieur a reçu de chaleur. On peut encore exprimer le mêmefail
ainsi : dans les transformations isothermes réversibles le principe
de la conservation de l’énergie :

U, — U 4 = IA + 2Q

se décompose en deux parties : l'expression de l’énergie libre :
F2 — F, — IA, .

et l’expression de l’énergie liée :
G2 — G, — IQ.

Mais il faut bien remarquer que cette décomposition ne peut se'
faire que pour des transformations isothermes et réversibles.
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Dans les transformations isothermes irréversibles on a d’après
(70 a) :

dF < A
qui donne par intégration :

F, - Fj < SA.

C'est-à- dire : l’énergie libre augmente moins que celle qui corres-
pond au travail consommé. Avec le résultat ci-dessus pour les
transformations réversibles, on peut encore formuler ainsi cette
conclusion : dans les transformations isothermes irréversibles, le
travail consommé est toujours supérieur, et ainsi le travail gagné
est toujours inférieur, au travail qui serait consommé ou gagné, si
la transformation se faisait par voie réversible. Car ce dernier est
donné d’après (72) par la différence entre l’énergie libre au début
et à la fin de la transformation.

Par suite, une transformation, quelconque d’ailleurs mais réver-
sible, du système, d’un état à un autre, fournit toujours le maxi-
mum du travail qui peut être absolument gagné dans un passage
isotherme du système d’un état à un autre, tandis que dans tout
passage irréversible il sc perd une certaine quantité de travail, qui
est la différence entre le maximum du travail qu’on peut gagner
(diminution de l’énergie libre) et le travail réellement gagné.

Si on énonce ici que le passage d’un état à un autre est fait
une fois par voie irréversible et une autre fois par voie réversible,
il n’ y a pas là contradiction avec cette autre proposition évidente
par elle-même, qu’entre deux états d’un système un seul passage
est possible , réversible ou irréversible, sans qu’il persiste des
changements dans d’autres corps. Dans le cas qu’on a examiné ici,
il peut en. fait persister des changements dans un autre corps,
c’est-à-dire dans le milieu entourant le système, lequel, d’après
le paragraphe I SO, fournit en général au système de la chaleur
positive ou négative, et qui dans notre cas doit en céder, pour
maintenir le système à température constante.

(73)

§ 143. — Quand une transformation isotherme s’effectue, comme
la plupart des transformations chimiques, avec fourniture d’un tra-
vail extrêmement petit :

SA = 0,
on a d’après (73) :

F, -Fi < 0.
C’est-à -dire, l’énergie libre diminue. La valeur de cette diminu-
tion peut s’utiliser comme mesure quantitative pour le travail des
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forces (affinité chimique, avidité) qui réalisent la transformation,
et alors il est perdu comme travail extérieur.

Soit, par exemple, une solution aqueuse d’un sel non volatil,
diluée par addition d’eau et par voie isotherme, la chaleur de dilu-
tion étant reçue ou cédée par un réservoir convenable de chaleur,
selon que l’énergie U, de la solution diluée (état final; est inférieure
ou supérieure à la somme U, de l'énergie de la solution non
diluée et de l’énergie de la quantité d’eau ajoutée (état initial).
L’énergie libre F2 delà solution diluée est au contraire, d’après la
dernière inégalité, nécessairement inférieure à la somme F, de
l’énergie libre de la solution non diluée et de l’énergie libre de
l'eau ajoutée. La valeur de la diminution de l’énergie libre ou
encore le travail fourni par la « force d’attraction de la solution
sur l’eau » dans l’acte de la dilution peut être mesuré en effec-
tuant le processus de dilution par une méthode quelconque réver-
sible et isotherme ; alors, pendant ce temps, d’après l’équation (72),
cette quantité de travail est réellement gagnée comme travail
extérieur.

Une transformation réversible de ce genre sera effectuée par
exemple comme il suit : on laissera l’eau à ajouter se vaporiser
d’abord avec une lenteur infinie à température constante et sous
la pression de sa vapeur saturée. Quand toute l’eau est changée
en vapeur, on laissera la vapeur se détendre par voie isotherme
et réversible jusqu’à ce que la densité de la vapeur soit égale à
celle que possède la vapeur saturée de l’eau à la température en
question en contact avec la solution. On mettra alors la vapeur en
contact prolongé avec la solution : l’équilibre n’en sera pas trou-
blé. Enfin , au moyen d’une compression isotherme infiniment lente
on condensera complètement la vapeur d ’eau qui se trouve immé-
diatement au-dessus de la solution : elle se répand alors uniformé-
ment dans toute la solution.

Cette transformation isotherme est formée uniquement d’états
d’équilibre, elle est ainsi réversible, et le travail extérieur qu'elle
a fait gagner représente donc aussi la diminution de l’énergie
libre F, — F.,, produite par le mélange direct. Toute autre méthode
pour transporter par voie isotherme et réversible de l’eau dans la
solution doit naturellement donner la même valeur pour cette
différence. Par suite on peut calculer par exemple la force électro-
motrice d’une cha îne galvanique de concentration d’après la pres-
sion de la vapeur aqueuse de la solution (HELMHOLTZ).

Prenons comme autre exemple une certaine quantité de gaz
tonnant , qu’on fera exploser par une étincelle électrique. L’étin-
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icelle ne joue ici qu’ un rôle secondaire de déclanchement, car son
[ énergie ne peut entrer en compte vis-à-vis des quantités d’énergie
i qtli se transforment. Le travail des forces chimiques d’affinité qui

ont réalise cette transformation est mesuré par le travail qu’on
pourrait gagner par la combinaison chimique de l’hydrogène et
de l’oxygène, si celle-ci était effectuée par voie quelconque réver-
sible. En divisant ce travail par le nombre de molécules d’hydro-
gène oxydées, on obtient une mesure pour la valeur de la force
avec laquelle une molécule d’hydrogène tend à s’oxyder. Cepen-
dant cette définition de la force chimique n’a d'abord de sens
p’autant qu elle dépend justement de ce travail.

§ 144. — Dans l’expression (71) de l’énergie libre, les variations
du premier terme U surpassent souvent de beaucoup celles du
deuxième terme TS dans les transformations chimiques. Aussi
peut-on fréquemment regarder comme mesure du travail chi-
mique, non la diminution de F mais aussi bien la diminution de U,
c’est-à-dire l’effet thermique, et énoncer la proposition suivante :
les transformations chimiques sans travail extérieur s’effectuent
dans le sens du plus grand dégagement de chaleur (principe de
BBHTHELOT). Cependant, à de hautes températures, où T, de son
côté , et où pour les gaz et les solutions diluées S devient grand,
on ne peut plus négliger le ternie TS sans une notable erreur.
Par suite, à une température assez élevée, dans les gaz et les
solutions diluées, il arrive fréquemment que des transformations
chimiques se font aussi dans le sens de l’augmentation de l’éner-
gie totale, c’est-à-dire avec absorption de chaleur.;

§ 145 — Pour toutes ces propositions, il faut se rappeler tou-
jours quelles se rapportent à des transformations isothermes. Pour
répondre à la question de savoir comment l’énergie libre se con-
duit dans d’autres changements d'état, on n'a qu’à former la diffé-
rentielle totale de (71 ) :

f /F = rfü — TV/S — SrfT
etc est là l’expression qu’il faut porter dans la relation (70) d'ap-
plication générale. On obtient alors pour une transformation phy-
sique ou chimique quelconque :

,/F > A — S//T.
C’est-à-dire quand la température varie, il existe une relation
notablement plus compliquée entre le travail fourni A et la varia-
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tion de l’énergie libre F, relation qui ne peut guère s'utiliser fruc-
tueusement en général.

§ 146. — Calculons la valeur de l’énergie libre pour un gaz par-
fait. Gomme nous avons ici d’après l’équation (35) :

U — Mu = M(c„T -f b ) ( b constant)
et d’après l’équation (52) :

s = M(c„LT 4- — Lv + a), ( a constant)

a d’après (71) :on

F = M j T(cv — a — c„LT) H- Lv + b J (74)

cette expression est ainsi compliquée par une fonction additive
linéaire de T, laquelle peut être fixée tout à fait arbitrairement,

Dans un changement d'état isotherme du gaz on a, d ’après le
paragraphe 142 :

dF^ A
ou bien d’après (74) :

MTR dv = — pdv £ A.àF = — m

Si le changement d’état est réversible, alors le travail appliqué
du dehors A = — pdSf . Mais si le changement est irréversible,
alors intervient le signe de l'inégalité, c’est-à - dire le travail de
compression est supérieur, ou le travail de dilatation est inférieur
au travail qu'on dépenserait ou qu’on gagnerait.

§ 147. Troisième cas : Transformations isotherme et isobare.-
Quand on maintient constante d’une façon durable la valeur non
seulement de la température T, mais encore de la pression sous
laquelle peut être le système, la valeur du travail appliqué du
dehors s'exprime par :

A =- pdV ,
et l’expression fournie par (69) représente une différentielle totale :

u V -̂) 4 o. 1rf (s —
On peut donc alors aussi pour des changements finis d’état énon-
cer cette proposition, que la fonction

U 4- pV (75;s — = <1>
T

croit nécessairement, et ne reste constante qu’au cas limite, pour
des changements réversibles.
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§ 148. — Conditions de l’équilibre. — La condition la plus géné-
rale à tirer de la thermodynamique pour un système de corps
repose sur cette proposition, qu’il ne peut se produire aucun
changement dans un système quand une condition nécessaire pour
un changement n’est réalisable d’aucune manière.

Or, d’après (69) on a pour chaque changement du système s'ef-
fectuant réellement :

f/s — iL+A > <).
[ Car le signe d’égalité ne correspondrait qu'à des variations imagi-

naires , et des variations imaginaires ne se font point dans la nature.
; En conséquence l’équilibre doit exister quand pour tout change-

ment d’état compatible avec les conditions fixes données du sys-
tème, on a :

aU -AoS — ^ 0 .T
. Le signe S, opposé au signe d, qui correspond au changement

véritable, se rapporte ici à uue variation quelconque, virtuelle et
infiniment petite, dans l'état du système.

§ 149. — Dans la plupart des cas que nous avons à traiter ulté-
rieurement, quand une certaine variation d’état virtuelle et infini-
ment petite est compatible avec les conditions fixes données du
système, la variation d’état exactement opposée représentée par
des signes contraires attribuées à toutes les variations, est égale-
ment compatible avec elles. Gela s’applique toujours quand les
conditions fixes sont exprimées par des équations et non par des
inégalités. Dans un pareil cas on pourrait, si pour un changement
virtuel le signe < devait exister dans la condition précédente,
prendre simplement la variation opposée, pour obtenir une varia-
tion d'état qui satisfasse aux conditions des transformations réelles
et qui par suite peut se produire dans la nature. Ainsi donc,
l’équilibre est assuré ici dans tous les sens seulement si pour
chaque variation compatible avec les conditions fixes, on a :

<m-ASS —
Cette équation exprime une condition suffisante pour l'équilibre,
mais comme nous venons de le voir, qui n'est pas nécessaire dans
tous les cas. Et même, quand les conditions fixes permettent une
inversion du signe de toutes les variations, l’équilibre se produit
fréquemment conformément à l'expérience, sans que la dernière
équation soit satisfaite, c'est-à-dire que sous certaines conditions

(76)= 0.T
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il ne se produit pas dans la nature une certaine variation, bien
que celle-ci satisfasse aussi bien aux conditions fixes qu'aux exi-
gences du deuxième principe. On est donc amené à conclure que,
dans un pareil cas, il s'oppose à la production de la variation une
sorte de résistance qui est appelée fréquemment par suite
de sa direction d'action également résistance d'inertie ou résis-
tance passive. Un semblable état d'équilibre est toujours instable
en un certain sens, car il suffit souvent d une perturbation minime
et pas du tout comparable quantitativement avec les grandeurs
existant dans le système, pour faire que la variation se produise,
et souvent avec grande violence. Des exemples en sont offerts par
un liquide refroidi au-dessous de son point de solidification, par
une vapeur sursaturée, un liquide sursaturé, une substance explo-
sive, etc. Nous nous occuperons surtout des conditions de l'équi-
libre stable telles qu elles résultent de la condition (76).

Cette équation devient dans certaines circonstances l 'expression
d'une condition de maximum ou de minimum, toujours et seule-
ment dans le cas oiiles conditions extérieures dans lesquelles est
maintenu le système sont de telle nature que le premier membre
de l’équation puisse être représenté comme la variation d’ une
fonction. Dans ce qui suit , on a traité les plus importants parmi les
cas de ce genre. Ils correspondent complètement aux propositions
déduites ci-dessus pour certaines variations particulières, propo-
sitions dont le contenu permet de reconnaître immédiatement s’il
s’agit ici d’un maximum ou d ’un minimum.

§ 150. — Premier cas (§ 141) . — Si on supprime tout échange
de chaleur avec l’extérieur, on a, d’après le premier principe *

SU = A,

et, par suite, d’après (76)
SS = 0 (77)

c’est-à-dire, parmi tous les états du système qui peuvent procéder
l’un de l’autre en supprimant tout apport de chaleur extérieure,
l’état d’équilibre est celui qui est caractérisé par un maximum de
l'entropie. S il existe plusieurs états dans lesquels l’entropie prend
sa valeur maximum, chacun de ceux-ci représente un état d’équi-
libre. Mais quand la valeur de l’entropie est plus grande dans un
état déterminé que dans tous les autres états qui peuvent être exa-
minés, cet état-là désigne celui rie l’équilibre absolument stable.
Car, à partir de cet état, il n'v a plus aucune variation possible.
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§ 151. Deuxième cas (§ 142). — Si ou maintient constante la
température, (7(5) devient :

U - \o S — ~ = 0
TT

ou bien d’après (71) : _
8F = — A,

c’est-à-dire : parmi tous les états que peut prendre le système
quand la température est maintenue constante, un état d’équilibre
est caractérisé en ce que l’cnergie libre du système ne peut pas
diminuer sans que le système ne fournisse simultanément à l’exté-
rieur un travail équivalent.

Quand la valeur du travail extérieur peut être négligée, comme
dans le cas du volume maintenu constant, ou dans de nombreuses
transformations chimiques, on a : A — 0, et la condition d'équili-
bre est :

8F = 0,
c’est-à-dire, parmi tous les états qui peuvent dériver les uns des
autres, la température étant maintenue constante et sans fourni-
ture de travail extérieur, l’état d’équilibre le plus stable est carac-
térisé parle minimum absolu de l’énergie libre.

§ 152. Troisième cas (§ 147). — Si, outre la température T, la
pression p à laquelle le système est soumis est encore maintenue
uniforme et constante, on a :

A = — />SV
et la condition d’équilibre (76) devient :

U -b pVS S — = 0
T

ou bien d’après ( 75)
a <i> == o

c’est-à-dire : à température constante et à pression constante, le
système dans l’équilibre le plus stable adopte l’état auquel cor-
respond le maximum absolu de la fonction <ï>.

Nous allons maintenant examiner successivement des états
d’équilibre des différents systèmes en nous appuyant sur les pro-
positions qu’on vient de déduire, et nous nous élèverons ensuite
des cas les plus simples aux plus compliqués.

§ 152 a. — Lorsqu’on traite mathématiquement des problèmes
d’équilibre thermodynamique, le choix des variables indépen-

(79)
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dantes est d’ une importance capitale. Selon que ce choix aura été
décidé d'une manière ou de l'autre, des fonctions caractéristiques
différentes apparaîtront au premier plan, et c'est là la raison des
différences de présentation chez les divers auteurs. Dans chaque
cas, et avec les divers choix des variables indépendantes, il existe,
comme l'a montré MASSIEU pour la première fois, une fonction
caractéristique dont l’expression peut servir à déduire par simple
différentiation toutes les propriétés thermodynamiques du sys-
tème examiné en équilibre thermodynamique. Et c’est toujours
cette fonction dont le maximum ou le minimum caractérise l’équif
libre thermodynamique, en maintenant constantes les variables
indépendantes en question, conformément aux propositions éta-
blies dans les derniers paragraphes.

Quand, par exemple, on choisit comme variables indépendantes
l'énergie U et le volume V, l'entropie S représente la fonction
caractéristique. En fait on obtient avec l'équation

dU + pd\ JUS nsr/U + <INc/S = ~ nU nVT

immédiatement les deux dernières relations :

1 m.n.S PetTn U / v

Si donc S est connue en fonction de U et Y, on a alors pour p et T
les expressions :

T

ns
1 nVrmy

'

nS ’ ns
nü nU

Si, d’autre part, ou prenait V et T connue variables indépen-
dantes, l'cnergie libre F serait alors la fonction caractéristique. Car,
on a comme conséquence générale de (71) :

dF = r/U — TdS — Sr/T !
r/F = — pdV — Sr/T, jou :

et ainsi :
nF nFet — — S= — PnV / T

F étant supposée connue en fonction de V et T, on a par suite
immédiatement les expressions :

n ï J v

nF nF U — F -j- TS = F — T|~ (79 a)S — —ï)= 2>T *nV *
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Si enfin on prend pour variables indépendantes p et T, la fonc-
tion caractéristique est :

U + pV<ï> = S — i'

caron a connue conséquence générale :
dU + pdX + Ydp + R+£l(Ud(l> = .( /S — T

ou encore :
y
yrdp + U + pVr/ <P = — dTJ' 2

et ainsi :
V U + pV(-)\*p T

î Si donc {ï> est connue comme fonction de p et T, ou en tire immé-
; diatement, les expressions :

V = — T — ,
, M>

DT ’

( — ) —\ D T J ,> (79 6)etT T2

ü = T ( T — + P ~
DT

(79 c )

qui déterminent sans ambiguïté toutes les propriétés thermody-
namiques du système examiné.

S = <I> +1

§152 A. — Il est très important, en principe, de pouvoir dériver
toutes les propriétés thermodynamiques à partir des fonctions
caractéristiques S, F ou <J > ; cependant elles ne rendent deservices
directs et pratiques qu'autant qu’il est possible de fournir réelle-
ment l’expression de la fonction caractéristique, telle qu’elle est
formée avec les variables indépendantes. Par suite, il y a une
importance capitale à rechercher jusqu'à quel point cette expres-
sion peut être obtenue avec des mesures directes de chaleur.

Les effets thermiques sont généralement rapportés à tempéra-
ture constante et à pression constante : supposons donc ici T et p
variables indé pendantes. Alors Feffet thermique d’une transfor-
mation chimique quelconque par exemple (vaporisation, oxyda-
tion) se ramène à la fonction de GJBBS (§ 100)

w = u -f- py ,
dont la variation indique d’ une façon tout à fait générale la cha-
leur apportée du dehors. L’expression de W est naturellement
déterminée sans ambiguïté par la fonction caractéristique <I> ,
d’après l’équation (79 b )

W = T2 ~ . (79 d)
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Inversement, une fois que W a été déterminé par des mesures de
chaleur, si on veut déterminer <t> au moyen de W, on a alors à
intégrer la dernière équation à pression constante p :

W /T- f i d [ -
Dans cette intégrale entrent deux termes additifs qui restentindl

terminés, d’abord la constante d'intégration , et ensuite un tenn
qui provient de ce que dans l’expression de W, de même que dan
celle de Ü, il y a une constante indéterminée. Le premier terni

est de la forme a, le second de la forme -y . Par suite il reste dan
l’expression de l’entropie d’après (79 c ) une constante additive a
et dans l'expression de l’énergie libre F — II — TS un terme addi
tif de la forme b — aT, indéterminé. Nous avons déjà vu le menu
fait au paragraphe 146, équation (74), pour le cas particulier dut
gaz parfait. En général a et b dépendent encore de la pression,

Pour plus de détails sur la détermination de (1> par des mesuresdc
chaleur, se reporter au paragraphe 210.

§ 152 c. — Si oïl dérive l’équation (79 d ) par rapport à p aveu
la température constante, on obtient en tenant compte de (79 ij

= — T2 — (-2>T V T

*-/ ('9’ !

a\v (79 /1*P
Cette équation exprime une relation tout à fait générale entre H
effets thermiques et les variations thermiques de volume, laquelli
peut servir à la vérification expérimentale du deuxième principe
Car dans une réaction quelconque isotherme-isobare, d'après!
paragraphe 105, la chaleur apportée de l'extérieur est :

Q = W* - W4

les indices 1 et 2 se rapportent à l’état initial et à l’état final d
système. Posons encore pour la variation de volume se produise
pendant la réaction :

Vs-V, = AV
nous aurons, d’après (79 f ) :

AV (79 ?)aï T
Il suit de là, par exemple, que si l’effet thermique d’une réactij

isotherme-isobare est indépendant de la pression extérieure,
variation de volume correspondante est proportionnelle à latei
pérature absolue constante^ et réciproquement.



QUATRIEME PARTIE

Applications à des états particuliers d’équilibre

CHAPITRE PREMIER

SYSTÈME HOMOGÈNE

§ 153. — Nous admettons l’état du système homogène (§ 67)
déterminé, ainsi que précédemment, par sa masse M, sa

température T, et soit sa pression p, soit le volume spécifique
ï = — . Nous choisirons d’abord ici comme variables indépen-M
dantes T et v en plus de M. Alors la pression p ainsi que l’énergie

spécifique u — et l’entropie spécifique s — -^-sont fonctions

de T et v ; et on a pour l’entropie spécifique la définition (61) :

comme

(TF)
T + p

du + pdv 1 ï u dv.dT +ds= TT T 3T J v
D'autre part :

dv.ds =
! Et eu conséquence, r/T et dv étant indépendants l 'un de l’autre :

1? Zu
(79 h)s>T h ?Te>T h

et :

(S-), + p
Tat’T

yPUKCK -
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Ces deux équations permettent de vérifier le deuxième principe
' " " par l’expérience ; car si on dérive la première par rapport à u, la

deuxième par rapport à T, on aura :

1 d*uy-s
T DT.DvDT.DW

y-u ( * f )vy[ï v
rJ'2T

ou bien :
(^ ) = T (% )
\ àV / T \ î>l ' V

m)— P*

et avec ces équations comme avec l'équation (24), les expressions
précédentes deviennent pour les dérivées partielles de s par rap-
port à T et à v :

Ds C :

a l / v T (81)
DS

DT / vdV T

§ 15i. — L’éqnation (80) jointe à l'équation (28) du premiei
principe donne la relation :

Cp CQ =r= 1 (82)
DT J p

?

laquelle peut servir soit à vérifier le deuxième principe, soit à cal-
culer cv en partant de cp.

Comme ne se trouve pas souvent directement mesurable,
il est bon d’employer la relation (6), d’où il résulte :

\ Dü /ï \ D;; )p
(83)CP CD

Comme ( ~- ) est nécessairement négatif , on a toujours cp >
\ / T

c’est- seulement au cas limite, par exemple quand le coefficient de
dilatation est zéro, comme pour l’eau à 4 e, qu’ona: cp — = O.i

Calculons à titre d’exemple la chaleur spécifique à volume con*

stant pour le mercure à 0° C. sous la pression atmosphérique!
Il faut poser ici :

cv = 0,0333.
T = 273.

10132150( 2JL ) =
_

\ Dt? J T 0,0000039 .v ’
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où le nombre en dénominateur désigne le coefficient de compres-
sibilité du mercure en atmosphères (§ 1S) et le nombre en numé-
rateur désigne la valeur de la pression d’une atmosj)hère en
mesures absolues (§ 7).

! . Volume de 1 g. de mercure à 0° C.

= 0,0001812.v (§ 15) (coefficient de dilatation thermique).
Pour obtenir cv en calories, il faut encore diviser par i’équiva-

lent mécanique de la chaleur 4,19 X 107 (§ 61) et on calcule
avec (83).

v — d 3, 596

273 X 1013250 X 0,0001812*
0,0000039 X 13,596 X 4,19 X 107 'Cp “ 6*ü

1 cp — cv = 0,0041

et par suite, en utilisant la valeur précédente de cp :

^2. = 1 ,1.cv= 0,0292,
Cv

§ 155. — Ce calcul de la différence des chaleurs spécifiques,
valable pour toutes les substances, ouvre un aperçu sur l’ordre de
grandeur des diverses influences qui ont de l’importance pour
cette différence. D’après l’équation (28) du premier principe, la
différence des deux chaleurs spécifiques :

1

cp —
résulte de deux causes ; d’abord, de la variation de l’énergie a
avec le volume, et ensuite du travail extérieur fourni par la dila-
tation. La première cause donne le terme :

/ tu \
^

/ zv \

la deuxième, le terme :

Pour rechercher lequel de ces deux termes possède la plus
grande influence, formons le rapport du premier au second.

1 / *u\
P Uü )v '

ou bien , d ’après (80) :
l ( ï£\ __
P\rtjv .

1 (84 j
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ou encore, d’après ( 6) :

T — 1.p\DT

Un coup d'œ il sur les tableaux des coefficients des dilatations ]
thermiques et des coefficients de compressibilité des corps solides!
et liquides nous apprend que, dans les circonstances ordinaires, le ]
premier terme de cette expression est un grand nombre vis-à-vis J
duquel le deuxième terme 1 est tout à fait négligeable. Pour le ]
mercure à 0° G. par exemple, les données précédentes fournissent : I

0, 0001812273. = 12700.
0,0000039

L'eau à 4° G. par exemple forme une exception.
Il suit de Là que, dans les corps solides et liquides, la différence

cp — cv des deux chaleurs spécifiques n 'est pas aussi bien déter-
minée en général par le travail extérieur fourni lors de la dilata-
tion , mais plutôt par la relation entre l'énergie et le volume. Dans;
les gaz parfaits au contraire, c’est l 'inverse. Ici, d’après (19J
l’énergie interne est indépendante du volume, c’est-à-dire :

f- = 0

et, par suite, dans la dilatation l'influence de l'énergie interne est
complètement nulle vis-à-vis du travail extérieur. En fait, on peut !
tirer directement de (84) que toute l'expression pour réquationj
caractéristique s’annule d’ un gaz parfait.

Dans lesgaz ordinaires, il faut tenir compte aussi bien de l’éner-1
gie interne que du travail extérieur.

Relativement à la somme des deux influences iiidi-1
quées, et ainsi pour toute la différence cp — cVy celle-ci possède col
général pour les corps solides et liquides une valeur relativement!
petite, ou bien encore le rapport -^2.= y est à peine plus grandi
que 1 ; c’est-à-diredansles corps solides et liquides la dépendance!
de l’énergie vis-à-vis de la température est bien plus importante!
que celle vis-à-vis du volume. Chez les gaz, y est plus grand, et,!

général, d’autant plus que la molécule gazeuse est formée!
d’atomes moins nombreux. Pour l’hydrogène, l’azote et la plupart*
des autres molécules diatomiques y = 1,41 (§ 87). La plus grande*
valeur qu’on ait observée pour y est celle que KUNDT et WARBUM
ont trouvée pour la vapeur monoatomique du mercure. Elle esifl

§ 156.

e

A
C]

den
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1,667, nombre valable également pour les gaz nobles monoato-
. iniques.

§ 157. — Pour de nombreuses applications du deuxième prin -
cipe, il est commode d’introduire comme variables indépendantes
les quantités T et p au lieu de T et v comme nous l’avons fait jus-
qu’à présent. On a alors, en partant de (61) :

du -j- pdvds= T

,
Y \

~Y i. .
/T ' \ d p T J T[(S)P + K^)PJT +

D’autre part, on a :

(.T),ds=
pai* suite :

/ tu\ f dV\( »T )p + p \ âr )P .mr T

du dv

ds dp / T d p J T .
T\ d p / T

La première de ces équations dérivée par rapport à p et la
leuxième par rapport à T donnent :

d 2u dv-hp dTdpd*s dTdp
d'ïdp ~

dT I p .
T

/ dU\ idV\d*u d ~vp d'ïdpd'ïdp
T T*

et par suite :

(â) - 1- (ap)
\ dp J T= — T

Avec ces valeurs, ainsi qu’avec l’équation (26) les expressions
ci-dessus pour les dérivées partielles par rapport à T et à p
deviennent : _ fPVd'ï jp T (84 a)

' d p J T
(84 b )
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et finalement , en dérivant la première équation par rapport à;), et
la deuxième par rapport à T, et égalant ces valeurs :

(«N W
\ WT W* /p

(85)

Cette équation renferme seulement des grandeurs directement
mesurables. Elle exprime la relation entre la variation du coeffi-
cient de dilatation thermique en fonction de la température (c’est-
à-dire l'écart par rapport à la loi de GAY-LUSSAC), et la variation de
la chaleur spécifique en fonction de la pression.

|158. — Au moyen des relations fournies par le deuxième prin-
cipe, nous pouvons présentement donner une explication plus
complète des expériences décrites au § 70, cjue THOMSON et JOULE
ont instituées sur la variation de température d’un gaz lentement
comprimé traversant un tampon d’ouate, mieux que plus haut,
quand nous les utilisions seulement à déterminer les propriétés des
gaz parfaits. Nous avons alors déjà dit que ces expériences avaient
pour but essentiel de communiquer à un gaz, sans addition ni
soustraction de chaleur extérieure ( J ) ( Q = 0), un accroissementdej
volume Va — V! ou v.2 — t\ rapporté à l'unité de masse, pendant!
que le travail extérieur appliqué, et rapporté à Tunité de masse,
s’exprime par :

Pl »l — P*Vt — À.
Cette quantité s’annule pour un gaz parfait, car alors la tempén
turc reste constante. Mais pour un gaz réel, il résulte, en gém
ral, de l’équation (17) du premier principe :

IL, — ux — A = pivi — p*v2

. + p.v, — ux -J- p ,vx
et en introduisant la fonction thermique W, rapportée à l’unité dl
masse, d’après (49) :

ou :

w* =
Dans l’expérience de JOULE-THOMSON, en général, ce qui resl
constant, ce n’est pas l’énergie u, mais la fonction thermiqu
w = u + pv.

Pour plus de simplicité, admettons présentement que lesprei

( i ) Jusqu’à quel point cette condition est effectivement remplie, c’est ce qt
peut établir par des mesures effectuées sur le tube parcouru par le gaz et
dehors.
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sions des deux côtésdu tampon d'ouate sont très peu différentes et
désignons les différences de toutes les grandeurs relatives aux
états des deux cotés du tampon par l'addition d'un A , nous pour-
rons écrire d ’après la dernière équation :

dw = 0 = A ?/ -f- pAv + vAp

ou bien, d’après (61 ) :
Y As -f- vAp ==: 0

d’où :

T(£),«+ KvX+'i*-*-
Cette équation donne, en tenant compte des équations (84 a ) et

. (84 é).
C,iT + J o- T (|f ) f

j 4p= 0 ,
et ainsi :

(86)AT = A p-1

Au moyen de cette équation très simple , on peut établir une
relation entre d'une part la variation de température AT qui se
produit dans l'expérience de THOMSON-JOULE pour une
rence de pression connue A p ( < 0) , et d’autre part , la chaleur
spécifique cp à pression constante et l’écart du gaz par rapport à
la loi de GAT-LUSSAC. Car, d’après cette loi, v serait sous pression
constante proportionnel à T, et ainsi , d’après l’équation (86) ,
AT = 0, comme cela a lieu effectivement pour les gaz parfaits.

diffé-

§ 158 a. — Si on pari: de l’équation caractéristique de VAN DER
VAALS (12) , on aura d’après (86) et sans rien négliger :

2 st ( v — |3)a — RTffy
KYv* - 2a (t> — S)2

et si on admet que a et (3 sont suffisamment petits :

V S p .AT = X Cp

( 2* o\à pUT { ) cp 1AT =
* relation qui concorde approximativement avec les mesures. Pour

la plupart des gaz, aux températures ordinaires pas trop hautes,
l’expression entre parenthèses est positive, c’est-à-dire que l’effet.

: est un refroidissement puisque Ap est toujours négatif : c’est sur ce
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fait que C. VON LINDE a fondé la construction de sa machine à liqué-
fier l’air.

Pour l’hydrogène, a. étant très petit, la parenthèse est négative
aux températures ordinaires. Le terme positif prédomine seule-
ment quand la température est abaissée au-dessous de — 80° C.
Ce qu’on appelle « point d’inversion » où l’effet change de sens,
est placé d’après la dernière équation à

2«rp

UJ3 •

§ 159. — De même qu’on peut utiliser l’équation caractéristique
d’un gaz pour calculer l’effet JOULE-THOMSON, on pourrait pensera
utiliser inversement des mesures directes de cet effet pour établir
l’écart de l’équation caractéristique par rapport aux lois des gaz *

parfaits. THOMSON et JOULE ont, à l’époque, résumé les résultats de
leurs mesures dans la formule :

*T =£Ap,

dans laquelle a est constant. Si on exprime p en atmosphère, on a
par exemple pour l’air :

a = 0,276.(273)2.
naturellement, n’est qu’approximativementCette formule

exacte. Dans l’étendue où elle s’applique on obtient par comparai-
son avec (86) :

T g?),- » — Cp -
et en dérivant par rapport à T :

T « / acr> \
\ DT2 ' p

~V- \ DT / p
2<ZÔn

P '

On tire de là en tenant compte de (85) :

/*Cp \ 1 / d f^r>\
\ / T ' T2 \ ) p T3 = 0.

La solution générale de cette équation différentielle est :

cp — Ta/(T* — 3ctp), j
dans laquelle / ( x ) est une fonction arbitraire d’un argument uni-
que x.

Admettons que, pour des valeurs décroissantes de p et pour
toute température, le gaz s’approche indéfiniment de l’allure par-
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faite, alors pour p — 0, cp est constante et = (par exemple
pour l’air en unités calorimétriques : 0,238) et par suite en
général :

cp= c.p°T2 (T3 — 3ap )

(88)C P —
f Cette expression de cv s’emploiera encore pour déterminer
aussi v en fonction de T et p. Il résulte en effet de ( 87) :

«Cp°T2 £_ [ p_\
V r V T /r

- -
T2

(T3 — 3dtp ) 3

et de là :
dT

H‘-W
ou :

"=«IVA s f + p (89)

comme équation caractéristique du gaz. La constante d’intégra-
tion (3 se détermine d’après la densité à 0° et sous pression
imosphérique.

De même que la formule de THOMSON-JOULE, les équations (88)
et (89) n’ont qu’une valeur restreinte.Mais il est intéressant en prin-
cipe de voir comment ces diverses relations dérivent nécessaire-
ment les unes des autres (1).

:
§ 160. — Une nouvelle application, d’une grande importance

théorique et permise par le deuxième principe, est la détermina-
tion de la température absolue d'un corps d’après une méthode qui
reste indépendante des écarts des gaz réels par rapport à l’état
parfait. Nous avons défini précédemment (§ 4) la température au
moyen d’un thermomètre à gaz : mais nous avons dû limiter la
définition aux cas où les différents thermomètres à gaz ( hydrogène,
air, etc.) donnent des indications assez concordantes pour le degré
d’exactitude qu’on a en vue. Mais pour tous les autres cas, — et si

. ( I ) De plus amples détails sur ces considérations et leur application à. des
onnées expérimentales se trouvent dans l'article de H. PLAXCK, Physikalische

Zeitschrift, 41, 033, 1910.
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ondésireuneapproximationélevéelestempératures moyenneselles
mêmes doivent être examinées — , nous avions provisoirement sas
pendu la définition de la température absolue. Avec le secours 4f

l’équation (86), nous sommes en état de donner une défi
absolue tout à fait indépendante de l'allure de substances partij
culières.

Partons d'un thermomètre quelconque adopté arbitrairement]!
la pratique (tel que thermomètre à mercure, ou élongation m
l’échelle d’un élément thermique, ou bolomètrc) dont nous déd
gnerons les indications par t : il s’agit alors de réduire ce then
momètre à un thermomètre absolu, c’est-à-dire de déterminera
température absolue T en fonction de t . Ce que nous pouvonl
mesurer directement, c'est comment l’allure d’une subsfancj
commode à manier, un gaz par exemple, dépend de t et de v o m
Introduisons dans (80), si nous vouions, l et v comme varia®
indépendantes, au lieu de T et ü, et nous aurons :

/ DiA _
T /5£\ 21 — p.

\*v / t \zt jv*T 1

Ici doivent être regardées comme des fonctioi
mesurables de t et v . Par suite cette équation différentielle s’intègi
ainsi : ~ m a\u K/?= / + pu *t f v

Si on décide que pour le point de congélation de l’eau, où
peut être égal à f 0, T = T0 = 273, on a :

d tL I / v
l'o Tnt + P?v' h

et par suite T est complètement déterminé en fonction de /.
Le volume v doit évidemment disparaître de l’expression soi

le signe d'intégration, et cette exigence de la théorie peut pî

suite être utilisée en même temps pour vérifier l’exactitude J
deuxième principe.

§ 161 . — Quant à la mesure des diverses grandeurs sous le sign
d’intégration , le numérateur résulte directement de l’équatio;
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caractéristique de la surface, le dénominateur est donné par la
quantité de chaleur que la substance reçoit du dehors dans une
expansion isotherme réversible, ou bien cède à l’extérieur dans
une compression isotherme et réversible. Car d'après l’équa-
tion (22) du premier principe, pour une expansion isotherme et
réversible, le rapport de la quantité de chaleur apportée q à la
variation de volume dv est :

139

§ 162. — Au lieu de mesurer les quantités de chaleurs qu’une
substance reçoit du dehors dans une expansion isotherme
institue pour déterminer la température absolue des expériences
plus commodes du genre de celles de THOMSON et JOULE décrites
plus haut sur la variation de température d’un gaz s’écoulant avec
lenteur. Dans l’équation (86) qui représente la théorie de ces expé-
riences, rapportée à des températures absolues, réintroduisons t à
la place de la température absolue T (§ 160) , il faudra poser :

dt

on

AT =
dt.Dü

*T J p dTH P

dt / dt
dtJ dT ~ pI °P \dTjp

où c' p désigne la chaleur spécifique à pression constante rapportée
à t. Par suite, d’après (86) :

<ï
dT ’

Tl — ?t v
M )P

* aTA /= .A/>,
C p

et, par intégration :
t z v\(ir),'"= J (90)At
V + C p —A p

où le signe d’intégration s’applique encore seulement à des quan-
tités directement et assez facilement mesurables.

§ 163. — Quand nous avons posé au paragraphe 160 que pour[ C point de congélation de l’eau, T = T0 = 273°, nous avons sup-
posé par là que le coefficient de dilatation a des gaz parfaits
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était déjà connu. Mais comme en réalité les gaz réels présentent
dans leur ensemble et à toutes J es températures des écarts les
uns liai* rapport aux autres, nous nous affranchirons de cette sup-
position. Nous agissons ainsi parce que nous revenons à la défi-
nition primordiale de la température (§ 3), et que nous posons,
pour la différence entre la température absolue T, de l’eau bouil-
lant sous la pression atmosphérique et la température T0 de l’eau
se congelant sous la pression atmosphérique :

(91)T, — T0 =100

Si maintenant /, est la température du point d ’ébullition mesu-
rée sur le thermomètre /, on a d'après (90)

«a zv
dt

z t J pTL (92)= J1 M
V +dv —t.

et Félimination de T0 et T, entre (90), (91) et (92) donne comme
température absolue :

100eJ
( >S\ — i * (93)T =

On obtient aussi par là le coefficient de dilatation d’un gaz parfait,
indépendamment de tout thermomètre à gaz :

eJi — i1 (94)* — T, — 100 -
Comme l’expression sous le signe d’intégration dans chacune

des deux intégrales J et J, dépend nécessairement de la seule
variable t et d’aucune autre, il suffit pour calculer l’intégrale de
faire les mesures à diverses températures t en simplifiant les con-
ditions, par exemple, toujours sous même pression (pression
atmosphérique).

§ 164. — La formule est encore plus simple quand, en se limi-
tant à la pression atmosphérique, on adopte pour le thermomè-
tre t comme substance thermométrique (§ 3) le même gaz que
celui avec lequel on fait les expériences d’écoulement. Alors
le coefficient de dilatation a' rapporté à la température t est
constant, et si comme d’ordinaire, on pose t0 — 0 et /, = 100,
on a :

v — vo (1 H- a'/ ),
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où v0 est le volume spécifique à la température de solidification
de l’eau et sous la pression atmosphérique.

De plus :
/ nt> \(»)„=*"•’

et par suite, avec ( 90) :
u'dt..1

LJ — CV A /
V Q A p

I |- o!t -j—
et avec (92) :

a’dt

i + j t + Éz* '

V 0 A p

Pour un gaz presque parfait, comme par exemple l'air, A / est
1 petit, et par suite le terme en c' p et v0 n’est qu’un terme correctif

pour lequel il n’ y a pas à exiger une grande exactitude dans les
coefficients cp et vQ . Pour un gaz absolument parfait, on aurait
AfeO et en partant des deux dernières équations :

J, = L (1 -4-100a )J = L (l + a'/)
et avec (93) :

iT= /+ -

et d’après (94) :
la = - aT

comme cela doit être :
Dès que par une mesure exacte même seulement sur une unique

| substance, on connaît T comme fonction de /, la question do la
valeur de la température absolue peut être regardée comme pra-
tiquement résolue d’une manière générale.

De même que par des mesures faites sur des substances homo-
i gènes, la température absolue se détermine aussi avec la théorie
i des systèmes hétérogènes (voir ci-dessous § 177).B;

§ 164 a. — Malgré l’importance théorique, et, aux températures
! extrêmes, la nécessité complète du deuxième principe pour établir

l’échelle absolue des températures, cependant la valeur numéri-
\ que jusqu’à ce jour la plus exacte du coefficient de dilatation et
[ des gaz parfaits a été déduite indépendamment du deuxième

principe à partir de la mesure du coefficient de dilatation de gaz
réels ; on utilisait pour cela l’équation caractéristique de VAN DEII

[ WAALS (12) qui s’applique d'autant plus exactement que les
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gaz se trouvent plus loin de leur point de condensation. On a
obtenu par cette méthode 0,0036618 pour le coefficient de dilata-
tion a des gaz parfaits, et par suite pour la température absolue
du point de congélation de l’eau :

1T0= ^=273,09.



CHAPITRE II

SYSTÈMES A DIVERS ÉTATS (HÉTÉROGÈNE)

§ 165. — Nous examinons dans ce qui suit l’équilibre d’un sys-
| tème dont les diverses parties peuvent appartenir à des états dif-

férents : état solide, liquide ou gazeux. Nous admettrons toujours
que l’état de chacune de ces parties est complètement déterminé
bar la meme, la température et le volume ; ou autrement dit que
tout le système est formé par un seul élément constitutif indépen-
dant (§ 198). Ü n’est pas nécessaire pour cela, que le système ou
que seulement une partie dusystème soit homogène chimiquement.
La question de rhomogénéité chimique 11e reçoit pas en général
et dès l’abord , de réponse précise (voir § 92). Par exemple, c'est
une question encore très discutée de savoir si dans l'eau liquide
les molécules sont les mêmes que dans la glace. Et même, en
jrésence des propriétés anomales de l’eau liquide au voisinage de
’eau à 0°, il est vraisemblable que les molécules dans l'eau

liquide ne sont pas toutes de même nature. Mais la solution de
cette question est ici sans importance.

Le système peut même être composé de matières différentes
dans des rapports pondéraux quelconques, et former soit une solu-
tion, soit un alliage. Ce que nous supposons ici, c’est seulement
que Tétât intérieur de chaque partie homogène de la substance
examinée est tout à fait déterminé à la température T et au
volume spécifique v . Nous supposons ainsi que dans le cas où le

[ corps est formé de matières différentes, la condition d’équilibre
de celles-ci est la même dans toutes les parties du système. Nous
poserons sous la forme suivante la question à laquelle il s’agit de
répondre.

Nous imaginons le corps, dont la masse totale M est donnée
enfermé dans une enveloppe solide de volume donné V, et rece-
vant par conduction de chaleur une certaine énergie U. Si main-
tenant ce système est isolé de l’extérieur et abandonné à lui-
même, M, V et U restent constants, mais l'entropie S augmente.

; Cherchons à déterminer le ou les états d'équilibre (s’il y en a plu-
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sieurs) que le système peut adopter, et eu même temps, les
conditions dans lesquelles l’équilibre est stable ou instable. Le
traitement complet de ce problème est facilité par la proposi-
tion contenue dans l’équation (77) à savoir : parmi tous les états
qui peuvent dériver les uns des autres en supprimant tout apport
de chaleur extérieure, le plus stable est marqué par le maximum
absolu de l’entropie. En général, comme nous le verrons, l’entro-
pie du système peut dans les conditions extérieures données adop-
ter plusieurs maximums relatifs. Alors à chacun de ces maximums
qui ne sont pas le maximum absolu correspond un état d’équilibre
plus ou moins stable ou instable. Quand le système se trouve dans
un état de ce genre (par exemple, comme vapeur sursaturée)
si, dans certaines circonstances, il vient s’ajouter une pertur-
bation aussi petite qu’on voudra, mais convenable, il peut se faire
qu’alors le système s’éloigne notablement de cet état et passe à
un autre état d’équilibre, auquel correspond nécessairement une
valeur de l’entropie plus grande que pour l’état précédent.

Nous avons donc d’abord à rechercher les états dans lesquels
l’entropie S du système devient un maximum.

L’hypothèse la plus générale relative à l’état du système est
celle d’après laquelle trois parties différentes de celui-ci se trou-
vent sous les trois états physiques différents. Désignons par M,, Ms,
Mt, les masses de ces parties, la signification des divers indices

' étant laissée provisoirement indéterminée, nous avons pour la
masse donnée de tout le système :

Mt + M, + M8 = M.

Les grandeurs M sont positives, quelques-unes peuvent s’an-
nuler.

De plus, comme l'état cherché est un état d’équilibre, chacune
de ces trois parties du système doit être par elle-même en équi-
libre, c’est-à-dire posséder l’uniformité de température et de den-
sité ; et chacune est soumise à toutes les propositions déduites pour i

un système homogène au précédent chapitre.
Désignons aussi par vn v2, v3 y les volumes spécifiques, le volume

du système donné est :

MJüJ — j— M,t># — 1~ — V .

On obtient d’une façon analogue pour l’énergie donnée du sys-
tème :

-j- M2w.> — {— M8w3 — U

où u désigne les diverses énergies spécifiques.
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Ces trois équations correspondent aux conditions extérieures
données.

§ 167. — On obtient alors pour l'entropie :

b M|'S'l -j- M26‘2 M3.9;

où s désigne les diverses entropies spécifiques.
Cette équation donne pour une variation d'état infiniment petite

quelconque :
8S = mM + XsjOiVl^

en employant ici comme dans tout ce qui suivra le signe S pour
exprimer la sommation effectuée sur les indices 1, 2, 3. Or, en
tenant compte que, d 'après (61), on a en général :

T

on obtient :

s s =2-^i L+2Mi// ,« u. 4- S.s- jSM (95)1 *T

Mais les variations ne sont pas toutes indépendantes les unes
des autres ; en faisant varier les trois équations du paragraphe
précédent qui se rapportent aux conditions extérieures, on a :

I 28M4 = 0
I SMJOüJ + = 0
| SM + S«ft 8M1 = 0

Il nous faut donc avec le secours de ces trois équations élimi-
nées trois variations quelconques dans l'expression de 8S pour
obtenir dans celle-ci uniquement des variations indépendantes.
Quand , par exemple , nous prenons dans ces dernières équations
les valeurs de 8M2, ov2 et ou,, et les portons dans (95), il vient :

oS =

(96)

(i~i) Mi5m* +a 1 M.8//,T

) M,8», + (gPl P2 P2 M8SV8T r2 r*2 (97)(Vi — v% )\ -+ ( s:
— Ma SM— P »Ta T2

+(«» — f
U 3— U* n

Ï2 Pi

Il reste dans cette expression six variations complètement
indépendantes les unes des autres : donc pour que SS — 0

2 T

40PLANCK
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d’après (77) pour toutes les variations quelconques d’état, il faut
annuler chacun des six coefficients, d’où le système :

T,- Ta- T#(= T) \

— P2 = PS
_ ( U 1 — U 2 ) + P l i V i r2) (98)SA — s* = T_ ( v -i — ïh ) + p*( v2 — V 3 )s2 S't — ;T

Ces six équations représentent des propriétés nécessaires cTun
état auquel correspond un maximum de l'entropie, c’est-à-dire un
état d'équilibre. Les quatre premières expriment Légalité de la
température et. de la pression ; ie principal intérêt se concentre
donc sur les deux dernières équations, dans lesquelles est con-
tenue la théorie thermodynamique de la fusion, de la vaporisa-
tion et de la sublimation.

§ 168. — Nous allons d abord ramener ces deux équations à une
forme un peu plus simple en introduisant pour l’entropie spéci-
fique S sa propre valeur, que nous regardons, ainsi que 11 et />,
comme fonction à une seule détermination des variables indépen-
dantes T et v On a, eu général, d'après (61) :

( /s — <l!l+rjdv
T

nous obtenons, par intégration de cette équation :

,= fJ2

du+ pdv
si ~ T

La limite supérieure de l'intégrale est déterminée par lesvaleurs
T — Tjt ; c = vx ; la limite inférieure par les valeurs T T,, v =* r

Le contour d'intégration est tout à fait arbitraire, et reste
sans influence sur la différence vt — v2. Mais comme d ’après (98)
T, -- T, — T, nous choisirons le contour isotherme d'intégration
T — constante et nous obtiendrons ainsi :

}

rv\
! pdv.

Jvs
IU l — U 2

r r

Dans cette intégrale, l’intégration doit se faire à température T
constante, tandis que p doit être regardée comme une fonction
de T et v connue d’après l’équation caractéristique de la substance
homogène.
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Si on substitue la valeur de st — s2 dans les équations (98), on
obtient la relation :

147

rn
I pdv — p( v

J1*2
1 — «*)

de même :
(99)rvi

I pdv
J V3

= p.2( v,— v3 )

ajoutons-y : Pi = P* = P*
jet nous avons là au total quatre équations avec les quatre incon-
nues T, r3, auxquelles doit satisfaire tout état d'équilibre.

Les constantes entrant dans ces équations ne dépendent évi-
demment que de la constitution chimique de la substance, et non
des valeurs données à la masse M, au volume V et à l’énergie U
du système. Par suite on peut nommer ces équations les conditions

( (( internes » de l’équilibre, par opposition aux équations du § 106
qui se rapportent aux conditions extérieures auxquelles le système
est soumis.

[ § 169. — Avant de procéder à Texamen et à la comparaison
des valeurs des inconnues qui s’obtiennent avec les équations
développées, nous allons rechercher d'une façon générale si , et
dans quelle condition, elles donnent aussi réellement une valeur
maximale a l’entropie, et non pas, par exemple, une valeur mini-
male. Pour répondre à cette question il nous faut calculer la valeur
delà variation seconde §*S. Si celle- ci est négative pour tous les
changements d’état possibles, l’état correspondant est alors en
tout cas un état de maximum.

Faisons donc varier l'expression (97) de SS, nous obtiendrons
ainsi la valeur de o2S, laquelle se simplilie notablement si nous

F utilisons les équations (98), lesquelles ne doivent pas elles mêmes
[ être soumises à la variation. Tenons compte alors encore des con-

ditions fixes aussi bien sous la forme sans variation que sous celle
avec variation (96) , et nous aurons finalement :

ïr +2* Ti
que nous pouvons encore écrire :

1. To-S = — mi( Bsl8Ti - $PlSrJ.

Pour ramener toutes les variations à celles des variables indé-
lendantes T et v, posons encore d’après (81) :
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S.y = ( ~ — ) 80
Dü ] TDT / b-

-T»+ (*).••et
(E 8T + (l)8»

nous obtiendrons alors : .

ST o
X U1i

*>/> iT8*S = — X Mi (100]8t>4*Düi / T

Comme les grandeurs ( c v )i f ( c v )S f ( c v )3 sont toutes positives, el
les grandeurs toutes négatives, on voit que S2S est négatif
dans tous les cas, et ainsi S est réellement un maximum et l étal
est bien un état d’équilibre. Or comme en qualité de chaleur
spécifique à volume constant est toujours positive, la condition de
l’équilibre dépend de ce fait que est négatif ou non, pour
les trois parties du système. Dans ce dernier cas il n’existe pas
d’équilibre. On voit effectivement, d’après l’expérience immédiate,
que dans tout état d’équilibre est négatif , attendu que la pres-
sion, soit positive, soit négative, varie à température constante-

toujours dans le sens opposé à la variation du volume. Mais]
comme nous l’apprend un coup d’œ il sur la représentation gra-j
phique donnée figure 1 (§ 26) pour la grandeur p regardée comme
fonction isotherme de r, il existe aussi des états dans lesquelsJ
est positif. Ces états ne représentent donc jamais des position
d’équilibre et ils sont également inaccessibles à l'observation:
directe. Quand, au contraire, — est négatif , il y a équilibre :]
cependant, d’ordinaire, celui-ci n'est pas encore stable ; cela !
dépend surtout de ce fait, s'il n'y a pas possibilité, dans les condi-1
tions données, pour un autre état d’équilibre auquel correspond
une valeur plus grande de l’entropie.

Dans ce qui suit nous allons chercher les valeurs des inconiffll
T, v z qui fournissent une solution des conditions internesdej
l’équilibre (98) et (99). Cela sera, comme nous le verrons, possiba
de diverses manières. Cela fait, nous traiterons la question ulti
rieure (à partir du § 189) de distinguer celle des différentes soit!
lions qui, dans chaque cas particulier, avec les conditions extéi
rieures données, donne l’état d’équilibre le plus stable , c’est-à-dirJ
la plus grande valeur de l'entropie du système. |
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§ 170. Première solution. — Si nous posons d’abord :

V i =V,=V 9 == V ,
toutes les quatre équations (98) sont satisfaites : car, la tempéra-
ture T étant déjà commune à toutes les trois parties du système,
leurs états deviennent parla complètement identiques, c’est-à-dire
que tout le système est homogène. L’état du système est alors
déterminé si on ajoute encore les équations du § 166, qui expri-
ment les conditions extérieures. Celles-ci sont dans ce cas :

Mt + M2 + Ma = M
t>(M* + M2 + Ma)= V
u( M i + Mo + Ma )= U

par suite :
V UetM M

v et u redonnent ensuite T, attendu que u est supposé connu en
fonction de T et v.

Cette solution possède toujours une signification déterminée,
mais comme nous l’avons vu sur l'équation ( 100), elle ne repré-
sente un état d’équilibre que si — est négatif . Si cela est réalisé,
l’équilibre est stable ou instable selon que, dans les conditions
extérieures données (§ 166), il existe ou non un état auquel cor-
respond une valeur encore plus grande de l’entropie. Nous mon-
trerons plus tard comment l’un ou l’autre cas se réalise.I§ 171. Deuxième solution. — Si nous posons en deuxième lieu :

Vi ^ vt

Les états physiques désignés par les indices 2 et 3 se confon-
dent et les équations (98) se réduisent à :

=

/h — Pi
(101 )_ W i — W2 +P i0u— - v2 )

Si — = T

ou bien , à la place de la deuxième équation ,

r iPdvJ Vi — Pi{Vi — Vi ) (102)

Dans ce cas, le système se trouve dans deux états physiques
différents juxtaposés, par exemple sous forme de liquide et de
vapeur. Les deux équations (101 ) renferment trois inconnues
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et v2 : elles peuvent ainsi servir à déterminer les gran-T, *
dcurs vi et v2 et par suite aussi la pression pi ~ p.2 et les éner-
gies spécifiques ui et IU comme fonctions définies de la tempéra-
ture T.

i »

Ainsi la température détermine complètement l’état inté-
rieur de deux parties hétérogènes de la même substance, qui se
touchent et sont en équilibre. La température elle-même , ainsi ;
que les masses des deux parties du système sont données parles
conditions extérieures (§ i 66) , qui deviennent dans ce cas :

Ml + (Ms -f- Ma )
+ (Ms + M,)üa - V

Mpq -4“ (Ma -j- M8) W2 = Ü

Ces trois équations servent à calculer les trois dernières incon-
nues , c’est-à-dire T, et (M* -f- M3) par le moyen desquelles
l'état physique du système est complètement déterminé, car il ne
s’agit ici évidemment que de la somme des masses (M* + Ma).
Naturellement le résultat possède dans ce cas un sens physique
seulement si les valeurs de M* et de ( Mâ -f- M3 ) sont positives.

= M
(103)

§ 172. — - L’examen plus minutieux de l’équation (102) montre
qu’elle ne peut être satisfaite que si la pression^ qui a la même
valeur pL — pt pour les deux limites de l’intégrale, prend entre
les limites des valeurs qui sont en partie inférieures, en partie
supérieures à pn et que par suite, il doit exister des états qui,
d’après § 160, sont instables parce que, par endroits, p augmente!

avec v. L’équation est susceptible d’une interprétation géomé-
trique très simple, si on a recours à la représentation graphique!
déjà mentionnée, de l ’équation caractéristique au moyen desj

§ 26). Car
l’aire de la surface qui est délimitée par l’isotherme, l’axe des]
abscisses et les ordonnées menées par les points vL et v.2 jusqua
l'isotherme, tandis que, d’autre part , le produit pi ( vt — râ) reprjj
sente l’aire du rectangle formé avec les mêmes ordonnées elle
segment de l’axe des abscisses, l’équation (102) nous apprend
ce qui suit : sur chaque isotherme, pendant quelque durée que se
touchent les deux états physiques de la substance, la pression ei
représentée par la droite parallèle à l'axe des abscisses qua
sépare des deux côtés de l’isotherme des aires égales. Une droite!
de ce genre est désignée sur la figure 1 par ABC. On peut ainsi
avec l’équation caractéristique établie pour des états homogènes!

l’intégrale pdv représentantisothermes (fig. i
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stables et instables, déduire directement la loi qui relie à la tem -
pérature la pression et la densité de la vapeur saturée et. du

en contact.
Si par exemple nous partons de l’équation caractéristique de

LAüSIüS ( 12a) comme expression empirique des faits, elle donne
pour le volume spécifique vi de la vapeur saturée et v2 du liquide
en contact les deux conditions :

liquide

C

RT RT— a T( ci + b)2 v2 — a T(t?2 + b)2

et d'après (102) :

RT L - I RT\— a = (t>i — v,
vL — a T( v-\-b )2

On peut ainsi déterminer vi et et aussi pi et p% en fonction de T,
ou plus commodément v0 vv pl et T comme des fonctions d'une
seule variable indépendante convenablement établie.

Avec les valeurs numériques des constantes de CLAUSIUS pour
l’acide carbonique (§ 25) ou obtient par ce calcul des résultats qui
concordent d’une façon satisfaisante avec les observations d’ÀN-
DREWS, cependant d’après Tm ESEN l’équation caractéristique de
CLAUSIUS ne possède pas une valeur générale.

T \ V 2 + b Vi + bv2 — a

§ 173. — Le contenu des équations (101) peut s’exprimer plus
simplement, si au lieu de l’entropie S on introduit d’après le
§ 152 a l’énergie libre P et encore plus simplement, si on utilise
la fonction caractéristique <I>. Nous nous en tiendrons cependant
ici à l’énergie libre. Celle-ci, rapportée à l'unité de masse est,
d'après (71) :

(104)f — u — Ts

alors les équations (101) s’écrivent :

(105)Pt= P *
A — A = Pt { vi — v -x ) (106)

La fonction / satisfait aux conditions simples qui suivent. D’après
(79 æ ), on a :

(107)
et ; m =\ J T

(108)— P

Les conditions d’équilibre correspondant au contact de deux
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états physiques s'appliquent à chacune des trois combinaisons pos-
sibles de deux états quelconques ; cependant, pour fixer les idées,
nous aurons d’abord en vue la solution de ces équations qui cor-
respond au contact de la vapeur et du liquide. Si nous donnons
l’indice 1à la vapeur et l'indice 2 au liquide, vi signifie le volume
spécifique de la vapeur saturée à la température T ,pi — /).2 sa pres-
sion, u2

le volume spécifique du liquide en contact. Ces grandeurs
sont ainsi, toutes des fonctions de la température seule, comme
cela s'accorde bien avec l’expérience.

. § 174. — Nous pouvons obtenir de nouvelles propositions en
dérivant par rapport à T les conditions d’équilibre. Et comme
toutes lesvariables dépendent iciseulement de T, les quotientsdiffé-

dvi dv 2 dûi ,

t/T * dJ 9 HT 9 CtC‘rentiels complets seront désignés simplement par
tandis que pour les dérivées partielles, prises par rapport à T
v étant constant, et par rapport à v , T étant constant, gardent la

)

désignation ~~ , etc., pratiquée jusqu’ici.

Les équations (105) et (106) dérivées par rapport à T donnent :
d p i d p2

7/T ~ 7/T
et :

d v i d v2

>ÏT d f
_ di_\ / v

_
v ) dP' i „ (

d f d f i } d T + l l {
mais on a, d’après (107) et (108) :

dfj. dfi __
dT dT ~~ (¥),+ (I£)T

dv2

\ A I Jv \ ^V / T

dv
dT dT

dv2 . , dvi
,v, 2 pi I pi ~

([ f ’

en conséquence, par substitution :

il — = («, — vt ) ,
ou finalement d’après (101) :

( U x — l h ) + P i {V x — V 9 ) = T(üi — V i )

Le deuxième membre, d’après l’équation (17) du premier principe
de la théorie de la chaleur, ne signifie pas autre chose que la cha-
leur de vaporisation r du liquide, c’est-à-dire la quantité de cha-
leur qu'il faut apporter du dehors à l’unité de masse du liquide,

dpi (109)dT
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pour que la température étant maintenue constante sous la pres-
sion constante de la vapeur saturée, elle se transforme complète-
ment en vapeur ; car la variation de l'énergie est ici ut — in et le
travail extérieur A appliqué du dehors (qui est ici négatif ) a pour
valeur :

A = — Pl {Vi — »,).
Et ainsi :

U , — U à + pl ( v l — va ) (110)r —
et par suite :

dfh
clT

]ette équation déjà tirée par CLAPEYRON de la théorie de CARNOT
§ 52), et établie strictement pour la première fois par CLAUSIUS,
)ermet de calculer la chaleur de vaporisation pour une tempéra-
nce quelconque à partir du volume de la vapeur saturée et du

liquide ainsi que la relation de la tension de la vapeur saturée
avec la température. Elle a été confirmée par l’expérience dans
des cas très nombreux.

l ûq — v f ) (111)

1175. — Gomme exemple, calculons la chaleur de vaporisation
de l’eau à 100° G., et ainsi sous la pression d'une atmosphère. On
a, pour ces conditions :

T = 273 + 100 = 373
v1 = 1674 d’après KNOBLAUCH, LINDE et KLEBE

(VOLUME de 1 g. de vapeur d’eau saturée à. 100° en cm3)
V 2= 1

(Volume de 1 g. d’eau k 100° G. en cm3)

^ s’obtient avec les mesures de la pression de la vapeur d’eau
saturée, faites par HOLBORN et HENNING : pour 100°, ce quotient est
27ram ,12 par degré. La réduction aux imités absolues de pression
donne d’après le § 7 :

dpi 27,12
t/T ~ 760

etainsi la chaleur de vaporisation cherchée s’obtient en calories,
en divisant par l’équivalent mécanique de la calorie :

373 X 1674 X 27,12 X 1 013 250
760 X 419 X 107

”

HENNING a trouvé par mesure directe pour la chaleur de vaporisa-
tion de l’eau à 100n G. 538 cal . 7
avec le nombre calculé .

1013250

= 538,8.r

remarquable concordanceen
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§ 176. — Comme on le voit d’après (110) une partie de la cha-
leur de vaporisation r correspond à l'accroissement d’énergie et
une autre partie au travail extérieur. Pour décider dans quel rap-
port sont ces deux parties, il est très commode de former le rap-
port du travail extérieur à la chaleur totale de vaporisation :

pi( v1 — Ih ) P
dpr T. d’ï

Pour le cas qu’on vient de traiter :

px 760
T = 373

m m

dp = 27mnr12riT

et par suite, on obtient pour ce rapport :

760 = 0,075.
373 X 27, -12

D'où il faut conclure que le travail extérieur joue un rôle minime
ici dans la valeur totale de la chaleur de vaporisation.

§177. — L’équation (111 ) permet aussi de calculer la tempéra-
ture absolue T, dès qu’on aura déterminé par des mesures la
chaleur de vaporisation, ainsi que la pression et la densité de la
vapeur saturée et du liquide en contact en fonction d’une échelle
de température t conventionnelle quelconque (§ 160) : on a en
effet :

dp dt
dt d'ïr — T(ü — vy )

et par suite :
dpiL T — J r .dt .dt

D’où ou peut calculer T en fonction de / de la même manière
qu’on l’a fait précédemment. On voit en général que toute équa-
tion déduite du deuxième principe et établie entre des quantités
mesurables, peut servir à entreprendre une détermination delà

température absolue. 11 s’agit seulement alors de la question pra-
tique de l’exactitude des mesures dans l’intervalle de température
à examiner, pour décider quelle méthode mérite la préférence. 1

§ 178. — Une simple formule d’approximation qui donne de
bons résultats dans de nombreux cas, et dans d’autres au contraire
des résultats médiocrement utilisables, s’obtient en négligeant
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dans l’équation (1(1) le volume spécifique du liquide v* devant
celui de la vapeur et en outre en supposant vérifiée pour
celle-ci l’équation caractéristique des gaz parfaits. On a alors,
d’après l’équation (14) :

n_
m p\

dans laquelle R est la constante absolue des gaz m le poids molé-
culaire de la vapeur, et la formule ( î 11) devient :

t>i =

__ R T2 dpi
1 m pi dT

Pour l’eau à 100° G. on aurait par exemple :

R =1,985 en calories d’après l'équation (34)
m= H*0 = 18,
T = 373,
pt — 760mm,
= 27nun ,12,

(112)

dpi
d'ï

et par suite pour la chaleur de vaporisation en calories :
1,985 X 375*X 27,12 __

*
48 X 760

" 04

; ainsi un peu trop grande (§ 175). La cause de cet écart provient
: de ce que le volume de la vapeur d’eau saturée à î 00° G. est en réa-

lité moindre que le volume calculé pour cette température et
[ cette pression d’après l’équation caractéristique d ’un gaz parfait
\de poids moléculaire 18. Cependant, pour cette raison même,

une mesure exacte de la chaleur de vaporisation peut encore ser-
vir à tirer du deuxième principe une conclusion relativement à
l’écart entre la densité d’une vapeur et sa valeur théorique.

Une formule d approximation, valable entre les mêmes limites
etd’unc autre signification, s’obtient lorsque dans l’équation (109),
pour l’énergie spécifique de la vapeur, ou pose d’après (35) la
valeur — cvT -+- Cle applicable à un gaz parfait, et de plus,
pour l’énergie spécifique du liquide, ?/ 2 = caT -|- Gtc en supposant
constante la chaleur spécifique c2, et négligeant le travail exté-
rieur.

Il résulte alors de (109) :

(*-*)T+ Cte+?=!x£xff
Si on multiplie les deux membres par dT les deux membres deT2
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cette équation sont intégrables et on obtient finalement, en tenant
compte de (33) :

m
ü (c«- C2)1 Tpi=ae

a et b sont ici des constantes positives, cp et c2 sont des chaleurs
spécifiques de la vapeur et du liquide sous pression constante.
C’est là l’expression d’ une loi rattachant la tension de la vapeur
saturée à la température.

Le calcul des constantes pour le mercure a été fait par
H. HERTZ (1). 11 faut cependant remarquer que pour des tempé-
ratures assez basses on n'est plus guère autorisé à admettre la
constance de c* (comparer ci-après § 28i et § 288).

§ 179. — De même que pour* la vaporisation, l’équation (111)
s’applique également aux processus de fusion et aussi de sublima-
tion. Dans le premier cas, r signifie la chaleur de fusion de la
substance, en assignant l’indice 1 à l’état liquide, et l’indice 2 à
l’état solide, de plus px est la pression de fusion , c’est - à-dire la
pression pour laquelle la substance solide et la substance liquide
peuvent rester au contact et en équilibre. La pression de fusion
dépend ainsi de la température, de même que la pression de
vaporisation, ou bien , en renversant les termes : la variation delà
pression fait varier la température de fusion :

T(t? j — v2 )dT ( lie)dp\

Pour la glace à 0° C. et aussi sous la pression de une atmosphère,
on a par exemple :

= 80 x 4,19 X 107 (chaleur de fusion de 1 g. de glace
en unités absolues C. G. S).

T = 273,
i\= 1,000 (volume de 1 g. d’eau à 0° C. en cm51),
t\— 1,091 (volume de 1 g. de glace à 0° C. en cm8).

dT il faut encore multiplieren atmosphères
l'expression par 1013250 (§ 7) , et on obtient ainsi, d’après (113) :

Pour obtenir dpi

273X 0,091 Xt 013 250
80 X 4,19 X 107

dT =— 0,0075.dp ]

Si on élève la pression extérieure d’une atmosphère, la tempé-

(1 ) WIBD, Ann. d . Phys . , 17, 193, 1882,



157APPLICATIONS A DES ÉTATS PARTICULIERS D ÉQUILIBRE

rature de fusion de la glace est abaissée de 0,0075° C. ; ou bien
encore, pour abaisser à 1° C. le point de fusion de la glace il fau-
drait une augmentation de pression d’environ 130 atmosphères,
ce qui a été confirmé par des mesures de W. THOMSON (lord
KELVIN ). Pour des substances qui, à l’inverse de la glace, se dila-
tent en fondant, on verrait inversement d’après l’équation (113) la
température de fusion s’élever quand la pression augmente. Ce
fait a été confirmé qualitativement et quantitativement par des
mesures.

§ 180. — Les équations (101 ) permettent encore d’établir une
relation entre d’autres propriétés importantes que possède une
substance à divers états physiques. Résumons-les avec (110) sous
la forme suivante :

r
Y=Si — .v*

et dérivons par rapport à T. On obtient ainsi :

Dô*2 \ dpi
c'y.) / T d î

dp1 dr r / tei\ /
‘5fi \

W \*VP \*p )T

2
‘ dT DT J pT dT

ou bien, d’après (84 a) et (84 b ) :

( cph_ /
T • \

dpi(Pph /

Mais, comme d'après (111) :

3V 2

aT Jp dT *

dpi dp?. __
dT “ dT — T(VT~V î )

r

on obtient finalement :

dr ÏV i ZV 2r( CP )i ( cp )* — 7 (115)+ ~ >T J p )M J p

Cette équation permet encore de vérifier le deuxième principe,
attendu qu ’elic contient uniquement des quantités qui peuvent
être mesurées indépendamment les unes des autres.

dT 1 Vi— v2

§ 181. — Prenons comme exemple encore de la vapeur d’eau
saturée à 100° G. , et ainsi sous la pression atmosphérique, et cal-
culons la chaleur spécifique de la vapeur à pression constante ( cp )1 ?

on a :
c(v)j — 1,01 (chaleur spécifique de l’eau liquide à 100°),

r = 538,7 (chaleur de vaporisation de l’eau à 100°),
f = 373°.
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De plus (1) :
— = 0,610. Diminution de la chaleur de vaporisation avec la
cl

température.
= 1(574 (volume de 1 g. de vapeur d’eau saturée à 100°),

= 4,813 (coefficient de dilatation isobare de cette vapeur),

Les grandeurs correspondantes sont pour l’eau liquide :

^2 = 1 ,0 .

/ »p2 V
V J P

= 0 ,001 .

Ces nombres fournissent d'après (115) le résultat :

[ C P )i { CP )-2 = 0,51

(cp)1 = [cpy_ - 0,51 = 1,01 — 0,51 = 0,50. J
RéGNAULT a trouvé par mesure directe pour la chaleur spécifique

moyenne de la vapeur d’eau sous la pression atmosphérique
constante et pour des températures un peu supérieures à 100°, la
valeur 0, 48.

ou :

§ 182. — La relation (115) se simplifie notablement, mais devient
inexacte quand on néglige encore le volume v2 de l ’eau liquide
devant le volume v1 de la vapeur, et si pour cette dernière on
utilise l'équation caractéristique d’ un gaz parfait.

On a alors :
R Tv m pv

l _ J*\ aT )p mpi

et l’équation (115) devient simplement :

icp )i icp)* ~ ÿf
et dans notre exemple :

[ C p ) i (^p)-2 — 0,61
{ cp )i = 1,01 — 0,61 = 0,40,

nombre ainsi notablement trop petit :

( l ) Comparer O. KNOBLAUCH, R. LINDE et IL KLEBE, Mitteilungen übei
Forschungscirbeiten, édile par la Société des ingénieurs allemands, 21 e fasci-
cule, Berlin, 1905, et encore HARVEY, N . DAVIS, Froc , of the American Aca•

demy of Arts and Sciences. Vol. 45, p. 265, 1910.
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§ 183. — Appliquons maintenant la relation (115) à la glace
fondant à 0° et sous la pression atmosphérique l’indice 1 se rappor-
tant à l’état liquide et l’indice 2 à l'état solide. On n’a pas encore
mesuré directement la relation entre la chaleur de fusion r de la
glace et la température de fusion T ; mais on peut la calculer par
la relation 115 car cette équation donne :

JT- ~ (CP)» + T vi — v2 j{ aT ) p \ aT ) p\
DV 2

On a ici :
(cp )l = 1,01 (chaleur spécifique de l’eau à 0° C.) ,
(cp)a = 0,50 (chaleur spécifique de la glace à 0° G.),
| r = 80,

T = 273,
; V i = 1,00.

W, = 1> 09,
(ylj = — 0,00006 (coefficient de dilatation de Feau à 0°)

= 0,0001 (coefficient de dilatation de la glacis à 0°).m2 \
l nr)P

Par suite, d’après l’équation précédente :

dr;n= 0,66.

C’est-à-dire quand le point de fusion de la glace est augmenté
de 1° par l'augmentation convenable de la pression, la chaleur de
fusion décroî t de 0,66 calorie.

§ 184. — Ou a déjà indiqué à plusieurs reprises qu’en outre de
la chaleur spécifique à pression constante, et de celle à volume
constant, on peut encore définir d’autres chaleurs spécifiques arbi-
traires selon que les conditions extérieures dans lesquelles a lieu
cet échauffeinment sont réglées différemment. Dans tous les cas
l’équation (23) du premier principe est applicable :

du ,c — dl P
Dans les vapeurs saturées, il y a un certain intérêt pour ce

mode d’échauffement dans lequel la vapeur est maintenue toujours
à letat de saturation. Si nous désignons par hï la chaleur spécifi-
que de 7r? vapeur correspondant à ce processus. CLArs/rs. la noin-
p\i la chaleur spécifique « de la vapeur saturée » nous aurons

Pians notre àèsVgwnXiow \

dv
d 'F *
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du i dv (ii«)k y — rfT + P1 «T '

Relativement à la valeur de hA on ne peut rien dire d’avance, et
même le signe de cette grandeur doit provisoirement rester indé-
cis. Car si la vapeur doit rester exactement saturée pendant
réchauffement de 1° elle doit évidemment être comprimée, parce
que le volume spécifique de la vapeur saturée décroît quand la
température augmente. Or la compression engendre de la chaleur
et on peut se demander si cette chaleur n’est pas assez grande, j

pour qu'il y ait même nécessité de détourner de la chaleur vers ]
l’extérieur, pour ne pas surchauffer la vapeur.

Par suite, on peut imaginer ici deux alternatives : 1 ° La chaleur
de compression est assez grande pour que la vapeur primitivement
saturée soit surchauffée par compression adiabatique : alors pen- j
dant la compression de la vapeur saturée il est nécessaire de faire
passer de la chaleur à l’extérieur, pour bien maintenir l’état de 1
saturation à la température qu’on vient d’élever, c’est-à-dire quel
hi est négatif. 2° La chaleur de compression est trop faible pour j
préserver la vapeur comprimée de la sursaturation sans apport de j
chaleur extérieur : alors hL doit être positif. Entre ces deux aller- J
natives est le cas limite ; hi = 0 où la chaleur de compression j
suffit exactement à maintenir la vapeur comprimée à l’état de satu-1
ration, d’ôù ainsi la courbe de saturation coïncide avec la courbe I
de compression adiabatique. Ce cas limite a été encore admis par j
WATT pour la vapeur d’eau.

Il est facile de calculer hv d’après les formules précédentes.!
Formons d'abord la chaleur spécifique correspondante pour le!
liquide en contact : \

I d il 2 i tv/h = + Pi -
dv2 (117)d'ï *

Cette chaleur spécifique correspond à un échauffêment di
liquide, qui est maintenu toujours sous la pression de sa vapeui
saturée. Mais comme la pression extérieure quand elle ne se mesure
pas par un grand nombre d atmosphères, n’a pas d’ influence sensi-
ble sur l'état d’ un liquide, la valeur de h2 coïncide presque absolu-
ment avec la valeur de la chaleur spécifique du liquide à pression
constante, c’est-à-dire :

ht — ( p̂)a *

Et alors, les équations (116) et (117) donnent par soustracti<
mutuelle :

(118)
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/,, — L — «3 d{Vi — r2)+ P d'Yc/T

Mais d’après ( 110), on a, on dérivant par rapporta T :
diui — U* ) \ dpidr d(v i üS) + [ l\ — ü*)-t” /h c/T c/Tc/T c/T

En conséquence :
N c//yc/rA, — A., — c/T

ou bien d’après ( 118) et ( 111) :
dr r// , = (cp), + c/ l T

Pour la vapeur d’eau saturée à 100°, nous avons connue ci-dessus:
[[ (c/,)2 = l,01,

= — 0,61,dr
dX

r — 538,7,
T = 373.

Et par suite :
h = 1,01 — 0,51 — 1,44 = — 1,04.

La vapeur d'eau à 100° représente ainsi le cas décrit au numéro 1,
c’est-à-dire que la vapeur d’eau saturée à 100° et comprimée adiaba-
tiquement se surchauffe, ou réciproquement, de la vapeur d’eau
saturée à 100°, dilatée adiabatiquement. se sursature, parce que
l’influence de la chaleur de compression (ou de dilatation ) sur-
passe l’influence de l'accroissement ou de la diminution de den-
sité. D’autres vapeurs ont une allure opposée.

§ 185. — Il peut se faire que pour une valeur déterminée de T,
[es valeurs des quantités vx et v.2 , telles qu elles résultent des équa-
tions (101) d 'une façon bien déterminée, deviennent égales entre
elles ; alors les deux états physiques qui sont en contact mutuel
sont absolument identiques. Une pareille valeur de T s'appelle une
température critique de la substance en question. Au point de vue
purement mathématique il faut dès maintenant admettre que toute
lubstancc possède une semblable température critique pour cha-
ume des trois combinaisons de deux états physiques, cette tempé-
rature pouvant bien ne pas être toujours réelle Tout l'état criti-
jue est déterminé par la température critique T et par le volume
critique i\= v«. On le calcule au moyen des équations (101), en y
introduisant la condition que la diff érence i\ — v, disparaisse.

PLANCK il
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Admettons donc que i\ — c.2 soit très petit, alors pour un volume
quelconque v , qui tombe entre les volumes vL et r2, on a d’après
la formule de TAYLOR,

©.{t'-” ) +{O),1 (IIS)P — Pi -t

Et alors la première équation (101) se transforme en :

~ + a (S*)/*1 “ “ Pi

et l’équation (102) donne en exécutant l'intégralion de ( 119) pi
rapport à v :

**>- +ï - ”*>' +O(B),̂ ~ V‘Y -r*»-4
Les deux dernières équations donnent :

l ¥£\ = 0(®) =\*vjt 0.

comme condition de l’état critique. Cette condition concordi
avec la relation déjà déduite au § 30 pour l’état critique d’uni

vapeur, et est géométriquement éclaircie par le tracé des isother
mes qu’on a données alors. À l’état critique la compressibilité e?

infiniment grande ; le coefficient de dilatation à pression constant*
est infiniment grand ; la chaleur spécifique sous pression constant!
infiniment grande ; la chaleur de vaporisation est zéro.

Pour des températures autres que la température critique,
valeurs de vi et v2 ont entre elles une différence qui, d'un côté, est
réelle , et de l’autre coté, imaginaire ; dans ce dernier cas la solu-
tion examinée ici pour le problème de l’équilibre perd sa signifi]
cation.

§ 186. Troisième solution. — Supposons en troisième heu dâj
les équations (98) qui s’appliquent à l’équilibre intérieur :

Vi < t’s > vt
sans simplification :nous avons

\Vi = P >- = Pt
t. P Ut — u-2 + pi ( vi — r -j)> [ -> 2 T

u- 2 — u3 + /V ( (r2 — v* )y5 — s T
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Ce cas correspond à un état dans lequel tous les trois états physi-
ques peuvent coexister dans le système. Les quatre équations
(120) renferment quatre inconnues, qui sont T, vu r 2 , v3 de sorte
quelles fournissent des valeurs bien déterminées de ces gran-
deurs. Tous les trois é tats physiques peuvent ainsi coexister en
Équilibreseulement aune température parfaitement déterminée et
à des densités parfaitement déterminées ; et, par suite, seulement
atlssi sous une pression bien déterminée. Nous appellerons cette
température « la température fondamentale » et la pression cor-
respondante sera la pression fondamentale de la substance. La
température fondamentale de la substance est d’après les équa-
tions ( 120) caractérisée par cette condition que, pour elle, la
pression de la vapeur saturée au-dessus du liquide est égale à
la pression de fusion. Il s’ensuit nécessairement, par addition
des deux dernières équations, que cette pression est aussi égale à
la pression de sublimation pour laquelle la substance solide est
en contact avec la même substance gazeuse.

; Quand on a trouvé les valeurs fondamentales, on peut avec les
; condiIioiis exiérie11res du|166 :

I M4 +- M2 -+- Ma — M
K Mp;, + Mp;2 + Maü, = V

M,Wi + H- AI 8?y3 = L

calculer sans équivoque les masses Ai , , Al2, M;, des parties du sys-
tème qui se trouvent dans les divers états physiques. Cependant
cette solution ne possède de sens physique que si les valeurs de

Ma, Ma sont toutes positives.

121 )

|§ 187. — Déterminons par exemple l'état fondamental de l’eau.
Comme à 0° C. la pression de la vapeur saturée au-dessus de l'eau
liquide est 4inm,58, et que la pression de fusion de la glace atteint
760,nm, 0° n’est pas la température fondamentale de l’eau. Mais la
pression de fusion de la glace décroît quand la température aug-
mente, tandis que la pression de la vapeur saturée au-dessus de
l'eau s’accroî t : en conséquence, pour une température un peu
supérieure à 0° il y aura coïncidence des deux pressions. D’après
liquation (114) la température de fusion de la glace augmente
quand on abaisse la pression de 760m ,n à 4m58 d’à peu près ü°,0ü75.
la température 0°,0075 C. est ainsi très approximativement la tem-
pérature fondamentale de l’eau ; puisque pour elle la pression de
la vapeur saturée au-dessus de l’eau liquide coïncide presque avec
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sont également des fonctions de la température seule. Ce n est que
pour la température fondamentale que ces trois pressions devien-
nent égales entre elles deux à deux et par suite aussi à la troi -
sième.

Si on représente par trois courbes la relation des trois pressions
avec la température , la température étant portée par exemple en
abscisse, et la pression en ordonnée, les trois courbes se coupent
en un point unique, qui est appelé le point fondamental ou point
triple. Il est également facile de calculer sous quel angle les cour-
bes se coupent au point triple. Car la pente des courbes relative-
ment à l’axe des abscisses est donnée par les dérivées :

dpi2 dpn dp
dT ’fir dT •

Or, on a d'après l’équation (111) et avec la désignation corres-
pondante :

ri2

de même :
dpn _
~
(W ~ T(V*- U 3)

rn

et :
d]H\ 1*31
(il T(t?a — Vi ) '

Ici lps v se rapportent à l’état fondamental et par suite ne sont
[ pourvus que d’un seul indice. On obtient par là la direction du
; tracé de chaque courbe au point fondamental, dès qu’on connaî t
lies chaleurs de vaporisation, de fusion, et de sublimation.

[ Comparons par exemple la courbe de la pression pJ 2 avec la
[ courbe de sublimation p19 pour l’eau au voisinage du point fonda-
mental 0°,0075 C. On a ici, le système des mesures absolues
[ multipliant la valeur exprimée en calories par l’équivalent méca-

j. nique de la calorie :

en

r„= 604 X 4.19 X 107
(Chaleur de vaporisation de l ’eau à 0,0075° C.)

I » „= — » -„= (80 + 604) X 4.19 X 107
(Chaleur de sublimation de la glace à 0,0075« C.)

I Vl = 206 000
T = 273

et ainsi, en millimètres de mercure, en multipliant la valeur abso-
lue par

(§ 1*7)v2 — 1 ,0 0 v3 = 1 ,09

7G0
1013 250 ’
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dp,2 604 X 4J9 X 407 X 760 _ 0 . !
d'ï 273 X 206 000 X 4 013 230 5 ’

dpz , _dp\% 384 X 4,19 X 10T X 760 _ ^ ««a
rfT~ ~ rfT — 273 X 206000 X 4 013 250 ~

La courbe de sublimation pn passe ainsi au point fondamental
avec une allure plus relevée que la courbe de vaporisationpn : ou
bien, pour des températures supérieures à la température fonda-
mentale, on a : pi 9 > p12 : pour des températures inférieures il
celle-ci, on a : pu < pvi , La différence est :

dpi 2 _ d( pL3 - /;, ->) _ a 0 r h
HT — 3T — u’ü44‘

Si donc on mesure la tension de la vapeur d'eau saturée au-des-J
sus du point fondamental, sur de l'eau, et au-dessous de celui-ci!
sur de la glace, la courbe de tension possède un point anguleux ]
au point fondamental ; le caractère en est fourni par le saut des ]
dérivées, c’est-à-dire par la différence précédente : A — fl
(c/T = — 1) on a donc approximativement :

Pu pm z==z 0,044. I
C'est-à-dire : À — 1° C. la pression de la vapeur d'eau saturée!

au-dessus de la glace est plus petite de 0mm,044 guc celle au-dessus I
de l'eau , ce qui a été aussi confirmé par l'expérience. Au con-1
traire, l’existence d’un point anguleux aigu dans l’exemple cité ne i
se déduit que de la théorie.

dp,3
dT

§ 189. — Nous avons étendu jusqu’à maintenant nos recherches
seulement au calcul des différentes solutions particulières do ces
équations qui expriment les conditions internes de l'équilibre du
système, et nous en avons déduit les propriétés les plus importan-
tes de l'état d’équilibre examiné. Venons maintenant à cette nouvelle
question ; laquelle parmi les diverses solutions possibles du pro-
blème possède la préférence dans chaque cas donné, c’est-à-dire
représente l'état d’équilibre le plus stable.

Pour répondre à cette question reprenons l'exposition du pro-
blème donnée primitivement au .§ tfio, et qui se résume à ceci :
on donne la masse totale M, le volume total V, l'énergie totale U
du système. Au lieu de V et U, il sera assez souvent plus commode

y
d’employer les valeurs ^ — v (volume spécifique moyen du système1
et — — u (énergie spécifique moyenne du système. On cherche!
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l’état d’équilibre le plus stable, c'est-à-dire l 'état, pour lequel il y
a maximum absolu de rentropie totale S.

Nous avons trouvé plus haut qu'en général les conditions d’équi -
libre permettent trois sortes différentes de solutions, selon que le
système se divise en 1 , 2 ou 3 états physiques. Dans la question de
savoir laquelle des trois solutions a la préférence dans chaque cas
donne, il faut d'abord tenir compte de ceci que la deuxième et la
troisième ne possèdent d'interprétation physique qu’autant que les
valeurs des masses calculées d’après les équations (103) et (121)
sont positives. Ainsi ccs deux solutions ne sont acceptables que
dans une région limitée. Nous allons d’abord établir cette région
où elles sont acceptables, et nous fournirons ensuite la preuve
qua l’intérieur de cette région, la troisième solution a toujours la
préférence sur les deux premières, et la deuxième sur la pre-
mière .

Pour faciliter la vue d’ensemble, nous recourrons à la représen-
tation géométrique. Imaginons dans ce but les valeurs préalable-

y ument données v — ^et u ( la valeur de M est ici secondaire)
représentées graphiquement en regardant ces grandeurs comme
les coordonnées rectangulaires d’un point da ns un plan (le plan du
dessin dans la fig. 4) , de sorte qu’à chaque point du plan corres-
pond un couple déterminé de valeurs numériques de ces deux
grandeurs . Notre tâche est donc de décider, pour tout point arbi-
trairement donné dans ce plan, de quelle espèce est l’équilibre sta-
ble qui se produit pour les valeurs correspondantes de v et de u .

§ 190. — Examinons la région acceptable de la troisième solu-
tion : Les valeurs des masses M1 ?M2,M3 qui résultent des équa-
tions (121 ) sont :

1 4 1 4 d 44 4 4
Mt : M 2 : Ma : M = v ?;3

U II* Il3

1 1 I
v u:i ü i : vv11?2 : \VtViVs
UUzUi UUi U 2 \Ui 11% I ls

(121 a )

dans lesquelles, comme dans tout ce qui suivra, les désignations
r2 , vZl ?/ , , z/3, sont employées spécialement pour les valeurs

fondamentales de v et u.
On voit par là que les valeurs de Mj, M*, Ms sont toutes trois posi-

tives en même temps, seulement si le point correspondant au cou-
ple de valeurs ( v , u ) tombe à l'intérieur du triangle formé par les
points dont lescoordonnées respectives sont [ vn zq ) , ( ua , i i2 ), (r3, z/3) .
La région acceptable de la troisième solution est donc représentée
par ce triangle que nous appellerons le triangle fondamental de la
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substance et qui est désigné sur la figure 1 par (123). Le dessin a
été établi pour une substance ayant comme l'eau : t\ ~> i\ > vi
et : ul > ru > uz.

PointentiquePIS
3

%£ JU( IL1 )

S
5 Su6//."Ht/or1
P
«"J
«
&-cc (123)

«P mS- £
/
/y/*w

•J / \ fiNV ‘\
5, 1 \ V/*>

»
^
/e»

§ .<?
PomC

cntiquaI
a *

, / .<J
Vt/gj volurnoa spaç/ figuea moyens -̂ 7T-

Fig. 4 .

§ 191. — Nous arrivons maintenant à l’examen de la région
acceptable de la deuxième solution à laquelle correspondent les
équations (101) et ( 103). Ces solutions donnent trois espèces de ,
systèmes de valeurs numériques, selon les trois combinaisons ;

deux à deux des trois états physiques, et chacune de celle-ci est j

d’abord également justifiée devant les deux autres. Examinons
en premier lieu la combinaison de l'état gazeux et de l’état
liquide. Alors ces équations deviennent avec les symboles ]
adoptés :

T — T1 1 2 — 1 2 1

Sj« = fe3 j

P\2 P 2 1

W 12 ~ W-21 + />12 (?;) 2 — V'j i ) (122)
T12

et
M12 -f- M„= M
M„Vlt + M2i V2!= V =Mu
M12U12 + M21U21 =U — Mw

Pour trouver la région à rintérieur de laquelle doit tomber le
point de coordonnées v et ?/ , pour que MJS et M31 soient toutes deux
positives, cherchons les limites de cette région, c’est-à-dire les
courbes qui sont représentées par les conditions M12 — <1 et
M21 0. D’abord la courbe M21 = 0 ( masse liquide = 0). Cette
condition introduite dans ( 123) donne M12 = M et

u — un

(123)

(124)v=vn
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figure 4 par les lignes de jonction de quelques couples analogues
de points. Ainsi les deux sommets du triangle fondamental (i\, uJ
et ( v2 y u ,) se correspondent mutuellement ; et le point critique se
correspond à lui-même.

La courbe de vaporisation qu’on a trouvée forme ainsi la limite
de la région acceptable pour cette partie de la deuxième solution
qui suppose le contact de la vapeur et du liquide ; et on se con-
vainc facilement, d’après ( 123), que la région acceptable tombe
dans la région du plan circonscrite par la courbe. De même la
courbe a été dessinée seulement jusqu’aux sommets 1 et 2 du
triangle fondamental, parce que, comme on le montrera plus
tard, la solution ne donne que jusque-là l'équilibre stable. Cet
espace est désigné par (12).

De même que pour la courbe de vaporisation, on aura aussi le
trajet de la « courbe de fusion » dont les deux branches sont
représentées par :

v = v.2. u = nu
et

V = U 33

et la « courbe de sublimation » pour les branches de laquelle on
a les équations :

v = ü32

u — u3]« =
et

U Mls.V =V u

La première courbe passe par les sommets 2 et 3, la dernière par
les sommets 3 et 1 du triangle fondamental. Les régions accepta-
bles ainsi délimitées de la 2° et de la 3e partie delà deuxième solu-
tion sont désignées sur la figure 4 par (23) et (31). Pour le reste,
toutes les relations déduites pour la courbe de vaporisation s'ap-
pliquent ici, seulement en échangeant convenablement l’indice.
Quelques couples de points correspondants ont été encore indij
qués par des lignes de jonction ; on a dessiné également un point
critique pour la courbe de fusion.

§ 192. — Puisqu’on a établi aussi pour la deuxième solution la
région acceptable, on voit immédiatement que pour tous les points
v et u qui sont en dehors de la surface présentement délimitée,
c’est seulement la première solution qui donne un sens physique,
d’où il résulte que pour ces points l’équilibre stable est en tout
cas représenté par la première solution (g 170 ). Les espaces cor-
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respondants sont désignés sur la figure -1 par (1 ) (2) (3) — selon
que l’état en question est regarde comme gazeux, liquide ou
solide — quand il existe un point critique pour deux états physi-
ques, il n’ v a pas entre eux de limite nette.

— Il s’agit présentement de cette question : lequel,
parmi plusieurs états d’équilibre qui correspondent ainsi à un sys-
tème de valeur données M , i\ u, et ainsi à un point donné du plan
de notre graphique, possède la plus grande valeur d’entropie?
Comme chacune des trois solutions examinées fournit un état par-
faitement déterminé, nous obtenons pour chaque système de
valeurs données pour M, v, u, autant de valeurs de l’entropie,
lorsqu’il existe des solutions pour ce système de valeurs. Dési-
gnons les valeurs de l’entropie par S, S', Sf / correspondant aux
diverses solutions dans leur ordre ; nous avons :
Pour la première solution :

§ 193.

S — Ms (125)
Pour la deuxième solution :

S' = Ms' — M12.9,2 -j- Msl.çâ l

ou une autre combinaison de deux états physiques ;
Pour la troisième solution :

S" = M.v" — M .s
ces grandeurs sont foutes complètement déterminées par les
valeurs données de M, r , u. On pourra démontrer maintenant que
pour un système quelconque de valeurs de (M, u , u ) que en sup-
posant S" > S' > S ou s" > s' > s , les portions de masse sont
toutes positives. Au lieu des entropies elles-mêmes, il est plus
commode d’examiner les entropies spécifiques moyennes .s", .v,
parce que ces grandeurs ne dépendent plus du tout de M mais
seulement de v et u.

Pour se représenter géométriquement les choses on peut ima-
giner en chaque point v et u les valeurs correspondantes de s , sf et
/ élevées perpendiculairement au plan du graphique et; on engen-
drera ainsi les trois surfaces d’entropie .v, s" .

(126)

(127)M.V;) -f- MyVy1 1

§ 194. — On va d’abord montrer que s — s est toujours posi-
tif, c’est-à-dire que la surface s' est toujours au-dessus de la sur-
face s.

Tandis que *s’obtient directement par v et u d’après la défini



172 THERMODYNAMIQUE

tion (() l ) del’entropie pour une substance homogène, on a pour,
déterminer la valeur de / les équations ( 126) (122) et (1.23) : avec
elles s' se trouve représenté en fond ion de v et u seulement, et
ainsi est déterminée la surface / qui comprend au total trois nap-
pes, correspondant chacune a l une des trois combinaisons par
paires des trois états physiques. Nous nous reportons d’abord dans
ce qui suit à la combinaison de la vapeur et du liquide.

Quant à la situation relative des deux surfaces ,y et .v', on recon-
na ît. facilement qu’elles ont une courbe commune, dont la projec-
tion sur le plan du graphique est la courbe de vaporisation. Car
pour un point quelconque de la courbe de vaporisation v= r12,
u — et on a pour la première surface .v = .v12 comme il est évi-
dent, et pour la deuxième surface, d abord d’après (123) :

M„= M

et d’après (126) / — ,v, . En fait, pour deux points de la courbe de
vaporisation il y a coïncidence de la première et de la deuxième
solution. La courbe d’intersection, des surfaces s et .y' est représen-
tée par les équations :

(128)M„= 0.

71 — 7L12,

dans lesquelles v , u, s représentent les trois coordonnées orthogo-
nales variables d’un point dans l’espace t>19 , -v12 dépendent d’un
seul paramètre variable, par exemple la température T12 = T21.
Cette courbe passe aussi par le point uu .v, ) qui a pour projec-
tion le sommet t du triangle fondamental.

Une autre branche delà même courbe d’intersection est donnée
par les équations :

v = vi2, s = st %

.y =sn.
Les deux branches se rencontrent en un point qui a pour projec-
tion le point critique. Chaque point d’une des branches a pour con-
jugué un point d éterminé de l’autre branche, autant qu’aux deux
points correspondent la même température T, 2 = T21 et la même
pression — pn. Ainsi le point (y;

t , .vQ de la première bran-
che, a pour conjugué le point (v2, u,, .ç2) de la seconde.

On voit de plus que la surface ./ est formée uniquement de
droites et qu’elle est développable sur un plan. La première pro-
priété ressort de l’examen d’un point dont les coordonnées ont les
valeurs :

v=v,{ , 7 /. = Il - 1 >

__ ).U 12 -f- [lU -2\
) +v _ ^1 2 + a r S l

A + a u
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où X et [JL sont deux grandeurs positives quelconques. En attribuant
toutes les valeurs positives à X et à p, on obtient par ces formules
tous les points de la ligne droite qui réunit les deux points conju-
gués ( yl2 , uiV si2 ) et ( r2i , $S1 ). Cette droite est évidemment
située toute entière sur la surface s\ parce que pour toutes valeurs
deX et g. les valeurs correspondantes de v, u, .y satisfont aux équa-
tions (123) et (126), quand on pose M12 — X etM21 = u. Ainsi la
surface s' est formée par les lignes droites qui réunissent deux
points conjugués quelconques de la courbe d'intersection des sur-
faces et .v\ Une pareille droite de la surface est également four-
nie par la ligne de jonction des points ( vi 9 et ( r2, a2 , .v2) dont
la projection sur le plan du graphique est le côté (12) du triangle
fondamental. Pour le point critique, cette droite se réduit à un
point, et c’est là que finit la surface s' . L’allure est la même pour
les deux autresnappes de la surface : l’une des nappes commence
avec la ligne de jonction des points (ü8, U 2 , S2 ) et //3, sa ) , l’autre
avec celle des points ( r3

, it 3, s:{ ) et ul 7 st ).
On prouvera très simplement que la surface .y' est développable

en examinant l’équation du plan suivant :
I pls( v — vJ + ( u — un) — Ti,(s — sJ = 0

dans laquelle v , u, s sont les trois coordonnées variables de l'es-
pace, tandis que pl2, vl 27 ul 27 T12, .?12 dépendent d’après (122) d’un
paramètre unique, par exemple T12. Ce plan contient : première-
rement les points conjugués ( t*12 , wl2 , $ l 2 ) et (i\M , u2i 7 .yâ l ) le dernier
d ’après les équations (122) ), et aussi leur droite de jonction, et
ensuite les points conjugués infiniment voisins dont les coordon-
nées sont :

Su "b dS\2^12 + ^18 > Wii + duU’)

et :
w2i ” 1“ dii-2i , Su + ds*uv 2 j -f - rfr81,

ainsique cela résulte de (61 ), et aussi leur droite de jonction.
Ainsi deux génératrices infiniment voisines de la surface sont dans
un même plan, et la surface est développable.

Pour établir la valeur de d — .v, on va chercher la variation que
subit cette différence quand on passe d'un point quelconque (u, u )
du plan du graphique à un point quelconque infiniment voisin
(v -f - 8a, u + Su ). Supposons queM = AI1S -+- Mâl reste alors cons-
tant, ce qui ne porte aucune atteinte à la généralité, parce que .y
et s’ dépendent seulement de v et de u. Nous avons alors, en fai -
sant varier (126) i

Mosf — M2ioy3i -j- siséAljj *4- SJI ÙMJI.
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D’autre part d’après (61) :

clu -f- povh= T

Mais d après (123) on a :

8M13 -)- oM2l = 0.
4” -f- — M8t\

Mlt8w12 + M218M21 -f - zqs8M12 -f- ?/218M21=MS’M.
Il s’ensuit en tenant compte de (122) :

— * u + Pi*$v

\

(129)

(130)T«
et par suite :

s

f ) + (! i
r ) Sy -/J128(s' — s) = ( (131).Ta

Examinons maintenant l’allure des surfaces .v et sr au voisinage
de leur courbe d’intersection ; on verra immédiatement d’après la
dernière équation qu’elles se tonclient le long* de toute cette courbe,
car, par exemple, pour un point de la courbe de vaporisation :
v — v l 2 j u =«] •> auquel d’après (128) correspond un point commun
des deux surfaces, nous obtenons naturellement aussi :

r12

(132)T — T1 1 12 ? P — P i t ,
et, par suite S($7 — s ) = 0.

Pour examiner de plus près l’allure des deux surfaces en ces
points de contact, faisons varier encore cl’une façon générale
réquation (131) et appliquons-la de nouveau à ces points de coiLH
tact :

Nous obtenons d’abord d’une façon tout à fait générale :

+*?-)P 12'J ï 12

Tl2*
*Pz y— s )= f o i ( T

+*u (h— 4-) +M pP Iî
T« T

Cela donne pour les points de contact des deux surfaces,
d’après (132) :

Ta8V — s ) 8M(8T-8Tlt ) + 8t>(T8p n ~ T o p- />8TU + p8T)

ou, plus brièvement, d’après (61) :

(133)TS2(.s7 — s ) = ST-8T4i) = 8,9 + (8piS — hp )tv .
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Réduisons toute les variations entrant dans cette expression aux
deux seules oT et ou, en posant :

CV | dp o
OS =Y ^1 I " yp **OV .

D'après (81) et ensuite :
dp *> HP i s*

O 1 + -T- ov' Du ?DT

Si, OT12.°P“ — rfTl2
Une reste plus qu’à exprimer 8Tia au moyen de oT et ov. Cela

se fait avec les équations (129) qui, en tenant compte de la simpli-
fication (128) qui se produit ici, donnent la condition :

— iï v
ül2

_ v2i

OU 12 — Su
U \2 W21

Posons encore :

dUvi
ùUii = rffr. d'012

5T7I

'NfTl
01 12 ? 8T 134)r^J 2 — 12 ?

"v srp 1 D|/ >== l + — 6v,
il vient :

)DM a-J 2 — UnCpO t
DU U12 — U 21ST,. = duii

7n~
2

dv12

rfl’, 2

2^12 — M2I
U 12 — U21

Cette expression est encore simplifiable. E11 effet ou a d’après
(109) : _ r p dj)12

j dp\2

Ml 2 — M21

Vl2 — V21
(135)P12

— P'Y, ?

et d'après (80) :
D/,Dii rji aï V'DU

et ensuite :
dun
dT\7

/ \ . /<^A , ^12 (136)

dj)i 2

STU-CU + ( T|. /j)x
de même que :

dp [ 2 Dyi . Dy> c/uu
5Ti2 DT Dû *

5
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il s’ensuit :
dvT 12 A

f)VCvd'ï - 5v * dT ] >>rn
O l ta =

rr ï p { d v12 >
2

w/ti2/
r> — I

Les valeurs ainsi trouvées des variations introduites dans (133)1
donnent finalement la variation cherchée :

{ dvi 2 rv{ 0 1 — dv y
OV-s) =-J X y X

T jdvaV2

d v \ dT]2 /
cv —

Cette expression est essentiellement positive, car cv , d’après sa
signification physique, est toujours positive, et ^ d’après § 169 est ,

essentiellement négatif pour tout état d’équilibre. Un cas limite se
présente quand on prend :

(lv32 -N / 1OU = 0a 112

alors : 33(.s7 — s ) — 0. Dans ce cas le déplacement (ST, or) a lieu
dans la direction de la courbe de contact (T12, v13 ) des deux surfa-
ces et il est évident qiTalors s1 reste égal à s.

U résulte de tout ceci que la surface .s7 au voisinage de tous les
points de contact avec la surface .s s’élève au-dessus de celle-ci, ou
bien que .s7 — .v toujours > 0 : et par là il est prouvé que la
deuxième solution des conditions d’équilibre à l’intérieur de leur
région acceptable, et aussi dans les régions (12), (23), (32), delà

figure 4, représente toujours l’équilibre stable.

§ 195. — On démontre de 1a, même manière que la troisième ;
solution des conditions de l’équilibre l’emporte, dans l’intérieur !
de sa région acceptable, sur la seconde solution. Si v et u son!
donnés, on calcule alors sans ambiguïté la valeur de L’entropie spé-
cifique moyenne sn correspondant à cette solution, au moyen des
équations (127) et (121). Les grandeurs vu o,, v8, ul 9 a.* et aussi]
.Vi , Vj, .?3, ont des valeurs numériques parfaitement déterminées,]
qui résultent des équations (120).

On voit ensuite que la surface sn n’est pas autre chose que le]
triangle plan qui est formé par les points (uI ? uu .v,) (u2, //s, eJ
( ?;3, A») dont les projections sur le plan du graphique sont les]
sommets du triangle fondamental, car tout point dont les coordon-j
nées sont :
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-f~ /W 2 + y^3v = T— ;
A + f* + v

où X,pi,v, ont des valeurs positives quelconques, satisfait aux équa-
tions ( 1 *21) et (127), attendu qu’on a seulement à poser M, = À,

^'M2 = (A, Mg = v. Ce plan sn possède en commun, avec les trois
nappes de la surface développable .s7, les trois lignes droites qui
réunissent les points ( vu uu ,v,) , (L\2, S2 ) et / / 3, ,v8). Effectivc-
ment, si dans la dernière expression on fait par exemple v = 0,
les équations (121) donnent M8 = 0 et la troisième solution se con-
fond avec la seconde car :

-j- uu > -j~ y?̂ 3 /$1 -|- uS2 + vÿ3U — f* + v >. + a + v

Mi-M12 M,= Mfl ^12 ^i\= vl 2 «1 =
on a alors : (137))T, =T1S, etc.vt=vn

Si on pose encore p. = 0, il en résulte M* = 0, vx — ux — u,
ce qui exprime bien la coïncidence des trois surfaces /, sr et s.

Pour examiner la valeur de s!r — s' formons encore la variation
8(/~ s1 ) qui est déterminée par ov et ou.

On a, alors d’après (127) :

MSA,W = 6\ oM, -f- .y2oM2 + s3oM3,
avec les conditions établies par (121) :

I -f- SM, -f- oM3= 0,

^ioM, + us8Ms + U38M3 — Mou,
I WiSMt -j- ?/s8Mf + uz oM3 =M8M.

La réduction de l’expression (138) aux variations indépendantes
iv et ou se fait le plus commodément en multipliant la dernière
équation par y- , lavant-dernière par et en les additionnant
avec (138). Alors en tenant compte de (120) on a :

gy/
_ + p$v

t

(138)

r
Jointe à (130) , cette relation donne pour la variation cherchée :

-s') = ( ï7
1

112 /

quand la surface sJ est représentée par la nappe ( 12). Il ressort de
cette équation que le plan s11 louche la nappe correspondante de
la surface A7 suivant les deux droites communes. Car pour un point
quelconque de ces droites, on a d’après ^137) T\ — T1S, px — pXii

PLAXCK

) »+ ( ?:8[ s" (139)r12

12
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de telle sorte que 8(.vf/ — s1 ) devient nulle. Le plan s11 est aussi le
plan tangent commun aux trois nappes de la surface et les
courbes du contact sont les trois droites qui limitent le triangle
plan A" NOUS avons pour lun des points de contact , d’après (139)
par une nouvelle variation, attendu que T, et sont des cons*

tantes absolues :

/ àv ,
*Vr,,a I• 12 5* i /

s OU +12 '
82(.s" - s' ) — T. 2 Tî

ou :
/ T (0h'2

\ 1

Or, il résulte de ( I '29) par élimination de SM12 et SM21 :

M12^12 + M'îü
Vi2 — f l2

ou , en tenant compte de pl 35) et 131) :

^/>12

rf ï i *

) ” ]j o» 8T„. ( 140)TI2Ô!(A"-,') =, — P i

M12^a j.j -}- M ÆM

MI 2 — M2i

H[5«-(T,M “ P.
d/>12

<JT12

Cette expression étant substituée dans ( MO), et en même temj
étant remplacé par sa valeur d’après (136’

du du» i \ <Jr12 J_ AIP+ M 21 T'ni— Olis M, 2 1P' rfï ,. rfi'rJ : 2 l

d 121
nous aurons finalement :

du12 , commedr12

dï , 22 ' dr12 2 \D/;3V' ~ /) = — T X«AIT,** </T„De 12

(PW-S’i+ Mo, f (cy) 2 l — 1 ,

Cette quantité est essentiellement positive, car M, 2 et M21 au
bien que c,:, sont toujours positives ; au contraire le quotient
est toujours négatif . Il se produit un cas limite lorsqu’on pre
oï , o = 0, c’est -à-dire quand on se déplace dans la direction delà

ligne de contact des surfaces et ,d, ainsi que cela est évident
a priori , il résulte de l à aussi que l’élément de plan s" s’élève en
tous les points au-dessus de la surface C, ou que s" — s' ne devient
jamais négatif : et parla il est démontré que la troisième solution
des conditions de l'équilibre représente toujours l’équilibre stable
dans sa région acceptable, c’est-à-dire à l’intérieur du triangle
fondamental (123) de la substance.

:
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§ 196. — Nous sommes maintenant en état de répondre d’une
façon générale à la question posée au § 165 relativement à l'équi-
libre stable. Si on se donne la masse totale M, le volume total V
et l’énergie totale U du système, l’état d’équilibre stable corres-
pondant de ce système est déterminé par la position du point

^ et u — -q dans le plan du gradont les coordonnées sont : v =
: phique de la figure 4.

Supposons d’abord que ce point tombe dansl’une des régions (1) ,
(2) ou (3) , alors le système a une allure complètement homogène
à l’état gazeux, liquide ou solide. Si, en deuxième lieu , le point

r tombe dans l’une des régions ; 1 *2 ) , ( 23), (31 ), le système se décom-
pose en deux états physiques différents, tels qu'ils sont donnés

[ parles indices de la région en question.
Et ainsi se trouvent complètement déterminées aussi bien la

! température commune que les valeurs des deux portions hétéro-
gènes de la masse. Car d’après (123) le point ( v , / / ) est placé sur
la droite de jonction de deux points conjugués (§ 191) de la courbe- qui limite la région considérée ; menons aussi par le point donné

j la droite qui définit sur les deux branches de celte courbe deux
points conjugués. Ces deux points indiquent alors la constitution

: des deux états physiques en lesquels se partage le système : ils
| ont naturellement meme température cl même pression. Les gran-

deurs des portions de masse elles-mêmes se calculent également
d’après (123) ; leur quotient est égal au rapport suivant lequel
point ( ?;, u ) partage la droite de jonction des deux points con-

. jugués.
Enfin, troisièmement, quand le point donné tombe dans la

région du triangle fondamental ( 128), l’équilibre stable est carac-
térisé par la séparation du système en ces trois états physiques
à la température ondamentalc et sous la pression fondamentale.
11 ne reste plus qu’à déterminer les masses des diverses parties
hétérogènes du système, et cela se fait au moyen des équa-

; fions (121 a ) , desquelles il ressort que les portions de musse sont
entre elles comme les aires des trois triangles que le point (r , u )
forme avec chacun des côtés du triangle fondamental.

I Ainsi dans chaque cas particulier on peut trouver les éléments
déterminants de l'équilibre stable, pourvu que le triangle fonda-
mental ainsi que les courbes de vaporisation , de fusion et de

i sublimation soient connus une fois pour toutes pour la subs-
tance donnée. Afin de se rendre mieux compte des conditions, on
pourrait ajouter à la figure encore les courbes qui réunissent les



180 THERMODYNAMIQUE

points de même température ou de même pression. Dans les
régions (12), (23), (31), les lignes isothermes coïncident avec les
isobares sur les droites de jonction de deux points conjugués
quelconques des courbes limites ; la région (123) représente elle-
même une isotherme et une isobare singulières. On obtient ensuite
par exemple pour l’eau ce résultat que la glace en équibre stable
ne peut sous aucune condition atteindre une température plus ,

élevée que la température fondamentale 0,0075° C. pas même si la
pression é tait très abaissée, tandis que l’eau liquide, pour une ,
pression convenable, peut être amenée à une température aussij
haute ou aussi basse qu 'on veut sans se vaporiser ou sans se con-
geler.

On a aussi la réponse directe à la question de connaître les états ]
par lesquels passe un corps quand on le sou / net à une série de|
transformations extérieures déterminées. Ainsi par exemple, on]
connaît l’allure d’un corps de masse M qui est refroidi ou ]
réchauffé sous volume constant, en examinant la droite

qui est parallèle à l'axe des ordonnées. Les régions que coupe cetteI
droite indiquent quels états traverse le corps dans ce cas, ainsi
par exemple si au cours de ces changements, il fond, ou se sublime j
directement, etc.



CHAPITRE III

SYSTÈME D’UN NOMBRE QUELCONQUE D’É LÉ MENTS INDÉPENDANTS

§ 197. — Dans ce qui suit nous examinerons d'une façon tout
à fait générale Téquilibre thermodynamique d'un système formé
de parties différentes se limitant mutuellement dans l’espace, et
qui, contrairement au cas traité dans le chapitre précédent, peut
être composé d’un nombre quelconque d’éléments indépendants
(§ 198).

I Nous supposons physiquement homogène (§ 67) chacune des
parties du système de nature différente et se limitant mutuelle-
ment, et d’après GIBBS, nous la nommerons une « phase » du sys-
tème (1). Ainsi une masse d’eau qui se trouve en partie à l'état
gazeux, à l’état liquide et à l étal solide, forme un système de
trois phases. Tout d’abord, aussi bien le nombre des phases que
leur état physique est arbitraire. Cependant on reconnaît tout de
suite qu’un système qui se trouve en équilibre peut posséder un
nombre quelconque de phases solides et liquides mais une seule
phase gazeuse. Car deux gaz différents et voisins librement ne se
trouvent jamais en équilibre réciproque.

§ 198. — En outre du nombre des phases le système est encore
caractérisé par le nombre de ses « éléments ind épendants » ap-
pelés aussi ses « composants ». C’est de ce nombre que dépendent
les propriétés essentielles de l’équilibre. Le nombre des éléments
indépendants d ’un système sera pour nous défini comme il suit :
On formera d’abord le nombre de toutes les matières (éléments)
simples chimiquement différents, existant dans le système, et on
séparera de cette série comme éléments indépendants les matiè-
res dont la masse est déterminée tout d’abord par celle des autres
matières dans chaque phase : le nombre des matières qui reste est

( I ) Sut* remploi de celle idée de « phase » pour les deux formes énantiomor-
phes des subslances optiquement actives, comparer les recherches très complè-
tes de A. BYK, Zeitsc.hr. f . p/iys. Ghernie,45, p . 465, 1903.
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S, U, V et <ï>' sont complètement déterminés par T, p et les
masses M/, M/ . . . des éléments indépendants contenus dans
cette phase. Relativement au mode de dépendance par rapport
aux diverses masses, on pourra tout d ’abord dire seulement que
quand toutes sont altérées dans un rapport déterminé, par exem-
ple doublées, chacune des fonctions précédentes varie dans le
meme rapport. Car dans le changement susdit la constitution
interne de la phase reste constante, c’est seulement sa masse totale
qui change, et juste dans le rapport déterminé admis, et l’entro-
pie croît proportionnellement à cette masse totale, ainsi que l’éner-
gie et le volume, et par suite aussi la fonction d>'. En d’autres ter-
mes <Pr est une fonction homogène du premier degré des masses
M/, M/ - .. , laquelle naturellement n’est d’ordinaire pas linéaire
( Voici un exemple d 'une fonction homogène du premier degré non
linéaire :

S*'

<ÿ= VM/2 4- M2
fa + ... Ma'\ )

Pour exprimer analytiquement ce fait, augmentons toutes les
masses dans le rapport 1 -4- 3. où s est un nombre très petit. Alors
toutes les variations sont très petites, et on obtient pour la varia-
tion correspondante de 4> r :

Ad>'= 7 .AM,' -+ •••m

04*'=1^*' +
Mais d’après la supposition on a :

r~. cAbo » ..oMo'

Par suite :

Cette équation d’ EULER peut, par différentiation, se mettre encore
sous d’autres formes. Les coefficients différentiels -^- ,
qui y entrent dépendent évidemment de la constitution interne de
la phase, et non de sa masse totale, attendu que pour une augmen-
tation uniforme de toutes les masses, les numérateurs et les déno-
minateurs varient dans le même rapport.

Ce qui est valable pour la première phase s’applique sans plus
à toute autre phase.

, , 04»' , , . 04»'
* J>M,' 1 ^ aM2

(144)

•* •f )OM2
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§ 202. — L’emploi de (142) donne à la condition d’équilibre la
forme suivante :

S<1>' + 3<I>" 4- ... S<t> P = 0 (145)
ou bien, comme la température et la pression n’ont pas été soumi-
ses h la variation :

D <I>'
D.U Ô

D «I>' D <î>'SM tT -r ... -\- - î
1 -f- v1t WJ

W oMl D*"wS^+ ...+^iMa f

S fi ^- SM/^O. (146)
v

4- — -s SM/ 4-
D.Vl/

Si les variations des masses étaient tout à fait arbitraires, cette
équation ne serait satisfaite que quand tous les coefficients des
variations seraient séparément égaux à zéro. Mais il existe entre
elles d’après § 200 la condition :

D <I> ‘ D'I*
a OM/4-

?.\l/ D.M,/

PM = M/ 4- M," 4- ... 4- M
,, 6

. . -f- Ms‘

i i

Ms = M/ 4- M," -1— . (147)
«

M/Ma — Ma' -f- MK"-f- . .
et ainsi pour un changement possible quelconque du système :

0 =SM/ + SM/' 4- ... 4-SM,®

0 — SM/ -f- SM/' 4- ••• 4- SM,P (148)>

P0= 3Ma'4- SM/ 4 ... 4-SMa
Il s’ensuit alors, comme condition nécessaire et. suffisante poui
l'annulation de l’expression ( 146) :

57D <!>a<î> ' a «P

DMCDM / “ D.\I/ f

3D <1>'
DM 2' “ DM.»" — * *

D <t>" D'l>

?M2
(
S (149)

6D*"bÎM "
£4»' D <I> >

/DM ?DMv.
(A
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ce sont pour chaque élément indépendant rfi — 1 équations qui doi-
vent être satisfaites dans l'équilibre, et, ainsi pour tous les élél
monts indépendants a il y a (3 — î ) conditions. Chacune de ces ,;
équations se rapporte au passage d'un élément indépendant :
d'une phase à une autre, elle exprime que l'équilibre est assuré ;

relativement à ce passage et quai nsi , dans la nature, ce passage!
n’a justement pas lieu. Comme cela doit être, cette condition <

dépend seulement de la constitution interne des phases et non de
leur masse totale.

Comme ou peut échanger à volonté les équations qui sc trou- 1
vent en une seule série et relatives à un é lément déterminé, il en 1
résulte cette proposition : si une phase est en équilibre avec deux J
autres phases par rapport a un élément déterminé, ces deux autres!
phases sont entre elles en équilibre (elles « coexistent » ) relative? j
ment à cet élément. Ajoutons à cela la proposition déjà mise en 1
lumière précédemment (§ 197), que tout système en équilibre pos- j
sède au plus une seule phase gazeuse, et il s'ensuivra d’une façon9
tout à fait générale que deux phases coexistantes, par exemple*
deux liquides qui forment deux couches séparées, émettent lai
même vapeur. En effet , comme l'une des phases, d’après hypo-l
thèse, coexiste avec l’autre phase et naturellement aussi avec sa I
propre vapeur, et cela pour chacun de ses éléments, l’autre phase!
coexiste aussi avec la même vapeur. On peut donc vérifier la coexis-1
tencc de phases liquides et solides en comparant leurs vapeurs.!

§ 203. — Il est facile de voir maintenant comment en général
l'état d’équilibre du système se détermine d’après lesconditionsexté-
rieures (147) données tout d'abord, et avec les conditions d’équili-j
bre (149). Le nombre des premières est a, celui des secondes ]
a(|3 — 1), ainsi au total a* équations. D’autre part l’état des jî pha-
ses dépend de a3 -j- 2 variables c'est-à-dire en outre des a|3 mas- j

encore de la température T et de la pression /!
Ainsi, quand toutes les conditions sont remplies, il reste encore
deux variables indéterminées. En général on pourra choisir tout
à fait à volonté la température aussi bien que la pression. 11 y a l
cependant, comme cela a été indiqué auparavant, des cas parte]
liers dans lesquels la température et la pression ne sont plus
arbitraires, de sorte que deux autres variables, par exemple le ]
volume total et l’énergie totale du système, restent arbitraires. Si
on dispose arbitrairement de leurs valeurs, alors l’état d'équilibre j
du système est d étermin é dans toutes ses parties.

. M .sscs M i ? •
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§ 201. — Séparons maintenant les a|3 -f- 2 variables dont dépend
l'état du système, en deux parts : celles qui concernent seulement
la constitution interne des phases variables internes ) et celles qui
déterminent seulement la masse totale des phases (variables exté-
rieures ) . Le nombre des premières est : (a — I ) [3 -b 2, c’est-à-
dire dans chacune des j3 phases, les a — • I rapports mutuels des
a éléments indépendants qui y sont contenus, et en plus, la tem-
pérature et la pression. Le nombre des dernières est (3, c'est-à-
dire les masses totales de toutes les phases. Au total :

(a — 1) [3+2-j- [3 =aJ3 -f- 2.
Or, les a( j3 — 1 ) équations (119) d’après ce qu’on a dit , renferment
seulement des variables internes : ainsi, après avoir satisfait à ces
équations il reste encore indéterminé sur le nombre total des
variables intérieures:

187

[(a-1 ) p +2]-[<p-l)]=a + p +2.
Ce nombre ne peut pas être négatif , car alors les variables

internes du système ne suffiraient pas pour satisfaire à toutes les
équations (149) ; il faut aussi avoir :

|3 < a + 2

c’est-à-dire : le nombre des phases peut surpasser au plus de deux
unités le nombre des éléments indépendants, ou bien : un sys-
tème de a éléments indépendants peut former au plus a -|- 2 pha-
ses. Au cas limite (3 — a -f 2 le nombre des variables internes
suffit exactement pour vérifier les équations internes de l’équili-
bre (149). Leurs valeurs sont donc complètement déterminées à
l’état d’équilibre, et d'une façon tout à fait indépendante des
conditions extérieures données. Avec chaque phase en moins le
nombre des variables internes encore indéterminées croit d’ une
unité.

Cette proposition énoncée pour la première fois par Gions et
désignée généralement sous le nom de « Règle des phases » , a

• reçu une confirmation expérimentale étendue par les recherches
de BAKHUIS ROOZEBOOM (1).

§ 205. — Examinons d'abord le cas limite :

P = « + 2-
(1 ) Voir l’ouvrage: Die helerogenen Gleichr/ ewichte vont Standpunkte der

Phasenlehre, von BAKHUIS ROOZEBOOM, Braunschweig. Vieweg et Sohn, 1901.
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Alors toutes les variables internes sont complètement détermi-
nées, elles forment « un point multiple d 'ordre (a -J- 2) » . Si on
fait varier les conditions exté rieures, comme par exemple par
apport de chaleur, par compression, par addition de nouvelles
quantités de substances, c’est seulement les masses totales des I
phases qui changent, mais non pas leur constitution interne, en
y comprenant la température et la pression. Cela s’applique jus- ;j

qu’à ce qu’une des phases prenne une masse égale à 0, et alors
disparaisse ainsi complètement du système.

Pour a — 1, on a ici jî = 3, c’est -à-dire un seul élément peut ;
au plus se partager en trois phases et forme alors un point triple, j
Un exemple de ce cas est fourni par une substance qui se trouve
sous les trois états physiques s’avoisinant , comme cela a été com-
plètement examiné au chapitre précédent. Pour Peau par exem-
ple, comme on l’a montré au paragraphe 187, au point triple la :

température est 0,0075° G. et la pression -ï mm. 58 de mercure.
Les trois phases n’ont pas besoin d’appartenir à des étals physi-
ques différents. Il existe des substances, le soufre par exemple, |
qui peuvent à l'état solide former des modifications différentes.
Alors chaque modification représente une phase particulière, et :
cette proposition s’applique encore que, si deux modifications d une j
substance doivent coexister avec une troisième phase de la même j
substance, sa vapeur par exemple, cela ne peut se faire qu à une
température et sous une pression toutes deux parfaitement doter-|
minées.

Pour a — 2 on obtient un point quadruple. Ainsi les deux élé- j
ments indépendants S02 (acide sulfureux) et II20 donnent les j
quatre phases coexistantes : S02.7H20, solide, SO 2 dissous dans l’eau j
liquide, SO2 liquide, SO2 gazeux, température 12,1° G. pression ;

1773 millimètres de mercure. La question de savoir si S()2 forme j
un hydrate en solution aqueuse, n’intéresse en aucune façon la j
signification de la règle des phases, d’après les explications four-
nies au paragraphe 198 . Un autre exemple de deux éléments indé- j
pendants en un point quadruple, est fourni par une solution j
aqueuse de sel marin eu contact avec le sel solide, la glace et la ,

vapeur d’eau.
Ensuite, a =3 éléments indépendants tels que Na2SO\ MgS0vct j

II20 donnent un point quintuple, à savoir • le sel double Na2Mg(S0r )!, I
4H20 (astrakanite), les deux sels simples cristallisés, la solution I
aqueuse et la vapeur d’eau : température 21°o, pression, environ j
10 millimètres de mercure.
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|206. — Prenons encore le cas :

\J =a + 1

c’est-à-dire, les a éléments indépendants forment <x + 1 phases.
Alors la constitution interne de toutes les phases est complète-
ment déterminée par une seule variable, par exemple par la tem-
pérature ou par la pression. Ce cas est habituellement appelé « cas
d'équilibre complètement hétérogène ».

Pour y. — 1 on a ici (3 = 2 : un seul élément indépendant en
deux phases, par exemple, en liquide et en vapeur. La pression
aussi bien que la densité du liquide et de la vapeur dépendent
uniquement de la température, comme cela a déjà été démontré
au chapitre précédent. A ce cas appartient aussi la vaporisation
accompagnée de décomposition chimique, autant ( pie le système
renferme un seul clément indépendant, comme par exemple la
vaporisation de NEPC1 solide (sel ammoniac). Tant qu'il n‘y a en
excès ni l’acide chlorhydrique, ni Lammoniac, tous deux gazeux,
il correspond à chaque température T une tension de dissociation p
parfaitement déterminée.

Pour a = 2 on a: [3 = 3 comme par exemple quand une solu-
tion saline est en contact avec sa vapeur et avec le sel solide, ou
bien quand deux liquides non miscibles eu toutes proportions
(éther et eau ) s’avoisinent sous leur commune vapeur. La tension
de la vapeur, la densité et la concentration dans chaque phase
sont olors des foin .ions ue la température seule.

§ 207. — En oulre de la température, la pression est aussi prise
fréquemment pour la variable qui détermine la constitution
interne de toutes les phases dans l’équilibre complètement hété-
rogène, et en particulier dans les systèmes qui ne possèdent pas
de phase gazeuse, qu’on appelle les « systèmes condensés ». Car
dans ces systèmes, l’influence de la pression sur l’état de toutes
les phases dans les circonstances ordinaires est tellement minime
qu’on peut sans erreur sensible regarder la pression comme
donnée et égale à celle d’une atmosphère. Par suite, dans ce cas,
la règle des phases fournit cette proposition : un système con-
densé de a éléments indépendants peut former au plus a -j~ 1 pha-
ses, et il est alors complètement déterminé dans sa constitution
interne, y compris la température. Un exemple pour a=l, [3 — -2,
est le point de fusion d’une substance ; un autre exemple est ce
qu’on appelle le point de transformation, dans le cas où une sub-
stance peut exister sous deux modifications allotropiques. Pour
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a = 2, fi =3, on prendra comme exemple le point où une solution
saline laisse séparer le cryohydrate (glace à côté du sel solide) ou
bien encore, comme pour le bromure d’arsenic et l'eau, le point
où entre deux couches liquides en contact commence à se précL *

piter un élément solide ; pour x 3. fi = i, le point où une solution
de deux sels capables de former un sel double est en contact aussi
bien avec les sels simples qu’avec le sel double, etc.

§ 208. — Si, de plus
fi — a

a éléments indépendants forment a phases. Alors la constitution
interne de toutes les phases dépend encore de deux variables, par
exemple la température et la pression. Un exemple pour a =1
est fourni par toute substance à l’état homogène ; — un exemple
pour a = 2 est donné par la solution liquide d'un sel en contact
avec sa vapeur. La température et la pression déterminent la con-
centration aussi bien dans la solution que dans la vapeur. On
prend fréquemment pour les deux variables indépendantes non
pas la température et la pression, mais à leur place la concentra-
tion de la solution liquide, ou associée à la température, ou asso-
ciée à la pression. On dit dans le premier cas qu'une solution de
concentration arbitrairement choisie et à une température arbi-
traire émet une vapeur de composition et de tension toutes deux
déterminées. Dans le deuxième cas on dit qu’une solution de con-
centration arbitraire et sous une pression arbitraire possède un
point d’ébullition déterminé, pour lequel il distille une vapeur .de
composition déterminée.

Des régularités analogues apparaissent quand la deuxième
phase n'est plus gazeuse, mais solide, (sel, glace) ou liquide,
comme pour deux liquides qui ne se mélangent pas en toutes pro;
portions. La constitution interne des deux phases — et aussi dans le
dernier exemple , les concentrations dans les deux solutions
superposées — dépend toujours de deux variables ; par exemple :|
pression et température. Quand, dans un cas particulier ; ceJ
concentrations deviennent égales entre elles on obtient un phé-
nomène qui est tout à fait analogue au point critique dans une ]
substance homogène ( température critique de dissolution de deux
liquides).

§ 209. — Examinons enfin brièvement le cas :

S=a — 1.
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Ici le nombre des phases est moindre d une unité que celui des
éléments indépendants, et la constitution interne de toutes les
phases dépend , en outre de la température et de la pression, •

encore d’une troisième variable à choisir arbitrairement. Ainsi ,
par exemple, 3, [4 = 2 pour une solution aqueuse de deux
substances isomorphes, (chlorate de potassium et chlorate de
thallium) en contact avec un cristal mixte, qui, comme corps phy-
siquement homogène représente une phase unique. Sous la pres-
sion atmosphérique et à une température déterminée, selon la
composition du cristal mixte, la concentration de la solution sera
différente, de sorte qu’on ne peut pas du tout parler d’une solu-

tion « saturée » des deux substances et de composition d éter-
minée.

C’est seulement quand en plus du cristal mixte il se précipite de
la solution encore une deuxième phase solide — par exemple un
deuxième cristal mixte de composition différente — que la cons-
titution interne du système sera déterminée uniquement par la
température et la pression. L'examen expérimental des états
d’équilibre de pareils systèmes peut encore inversement servir à
décider avec la règle dos phases, si un précipité solide de
deux substances obtenu à partir d ' une solution aqueuse de ces
deux substances, par exemple un cristal mixte de concentration
variable, forme une phase unique, ou bien si les deux substances
doivent être regardées comme dans deux phases s'.avoisinant dans
l’espace.

Il est évident que la seconde ou la première des alternatives
convient, selon que la concentration de la solution aqueuse avoi-
sinante est bien déterminée, ou non, à température et à pression
toutes deux déterminées.

Quand les expressions des fonctions <ï>\ sont
connues pour chaque phase en particulier, on peut tirer immé-
diatement des équations '(1-19) toutes les particularités d'un état
d équilibre du système. Mais tel n'est pas du tout le cas ; en

[ général cependant, relativement à la dépendance de ces fonctions
vis-à-vis des masses des éléments contenues dans les diverses
phases, on peut au moins dire (ce qui a déjà été relevé au § 201) ,
qu’elles sont homogènes et du premier degré. Quand à leur
dépendance relative à la température et à la pression, elle n’est
connue qu’autant que, comme nous l'avons vu déjà § 152 a, équa-
tion (79 /y) , les quotients différentiels des fonctions (l> par rap-
port à p et à T, peuvent se ramener à des grandeurs mesurables;

§ 210.
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et cette condition permet de tirer des conclusions d une large
portée relativement à la dépendance de l’équilibre par rapporta
la pression et à la température (§ 211).

Quand il s’agit de représenter la fonction caractéristique $ avec
le secours de mesures physiques, directement en fonction de tou-
tes les variables indépendantes, le mieux est de partir delà rela-
tion fournie par l’équation (75) entre <I> , l’entropie S et la fonction
thermique de GIBBS W U pN (§ 100) :

W (150)<I> = S — -r
Dans cette équation on peut déterminer par des mesures de

chaleur aussi bien W que S. Car en désignant par C;, la capacité
thermique à pression constante, on a d’après (26) :

( l o O f l)- i »'r ) P
Cp

d’autre part, d’après (84 a) : m (1504)r rr{jp — i

On peut donc écrire au lieu de (150) :

j' ^- dT- ± f CprfT. (150 e)$>=
Les deux intégrations se font à pression constante. L’obtention

de la fonction caractéristique <£, et ainsi en même temps, de toutes
les propriétés thermodynamiques du système considéré, est par là
ramenée à la mesure de la capacité calorifique Cp du système pour
toutes les valeurs de T et p. Cependant il faut prendre garde aux
constantes additives qui s’introduisent dans l’intégration. Celles-ci
peuvent dépendre encore de p et en outre de la composition chi-
mique du système. Cette dépendance vis-à-vis de p s’obtient
d’après la première équation (79 b ) par line mesure du volume Vi
et celle par rapport à la composition chimique ne peut en général
être obtenue que par la mesure de processus associés à des chan-
gements d ’état d’ordre chimique.

Enfin il reste clans l’expression de un terme additif de la forme

a + y- , qu'on peut choisir tout à fait arbitrairement (voir ci-des-
sus § 152 b ). 1

§ 211. — La dépendance, exprimée par les équations (79 ô), pour
la fonction caractéristique <ï> vis-à-vis de T et p va nous servir à
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établir une loi générale relative à Tinfluence de la température
et de la pression sur l’équilibre thermodynamique.

Dans ce but nous distinguerons dans ce qui suit entre deux
changements d’état infiniment petits et différents. Le signe 8 se
rapportera , comme jusqu’à présent à une variation virtuelle quel-

Mi",. Pconque des masses M/, M
ditions extérieures données, et par suite satisfaisant aux équa-
tions (148) , la température et la pression restant de plus
constantes : c’est-à-dire avec oT = 0 et op = 0. L’état qu’on a
ainsi fait varier n’a pas à satisfaire aux conditions d’équili-
bre (149). Au contraire le signe d se rapportera à un changement
réellement exécuté, c’est-à-dire à un deuxième état d’équilibre infi-
niment voisin du premier dans lequel aussi toutes les autres con-
ditions extérieures, y compris température et pression, peuvent
être altérées dès l’abord d’une façon quelconque.

Il s’agit donc d’établir aussi pour le second état les conditions de
l’équilibre, et de les comparer avec celles qui s’appliquent à
l’état primitif. Nous avons tout d’abord pour le dernier état comme
condition de l’équilibre, comme ci-dessus :

.. Mk* compatible avec les con-2 5

o<& = 0,
et ensuite pour le second état :

o(4> -h d<b ) = 0,
et par suite :

od<b = 0. (loi)
Or, on a :

/T, , a <i> , , D4*'dM,' +d'\> — -, ÆVlj'+ ..DM 2
•î

le signe 2 indiquant la sommation de toutes les [3 phases du sys-
tème, tandis que la sommation pour les éléments indépendants
d’une seule phase est explicité. Ou bien, d’après (79 b ) :

Q.

^‘ 34»

JLU aM ,f/4> — 1 dT — ijr dp -+-Y . . .

Par suite, l’équation de condition (151) devient :

o V , . V1 ^ A l 12
Y dP +Z (/M‘° DM,7 + aMj'S -f- 0. (152)dT —']’2

Tous les termes provenant de la variation des différentielles dT,
PLANCK '13
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dp , dM /, r/M./,... disparaissent : les deux premiers, parce que
oT = 0 et op = 0, tous les autres parce que dans la somme
totale :

m? a,/M/ w+ ...

h

0 <I>* > P
F Sr/M,'3 +- 5 v/M; H- ...

3M4‘
chaque colonne verticale disparait séparément; car par exemple
pour la première colonne, on a d’après (149) :

3M2‘

a<j> ^D <î>"M»1

DM ,' D.Y1," — * * * 3 ’DM

et de plus, d’après (148).
WM/ + WM," 4- ... + WM

= + Odu/' + ... •+- SM,'
6) = 0. 1

Or, d’après le premier principe de la théorie do la chaleur,
oü 4- /> oV représente la quantité de chaleur Q apportée du dehors
au système pendant le changement virtuel d’état o, et ainsi on
peut encore écrire l ’équation (152) :

" J

&
<jV +" =<> (13J)£- «rr — dp 4- V " tfM/3P T

Cette expression donne la loi suivant laquelle l’équilibre dépend
de la température de la pression , et des masses des éléments
indépendants du système. On voit tout d’abord que l'influence de
la température sur l’équilibre dépend essentiellement de l’effet
thermique qui se produit dans un changement d’état virtuel iso-
therme isobare. Si celui ci est égal à zéro le terme en r/T disparaît
et une variation de température n entra î ne pas de perturba-
tion dans l’équilibre. Si Q change de signe, rinfluen.ee de la tem-
pérature sur l’équilibre change également dé signé. Il en est abso-
lument de même pour l' influence de la pression, laquelle de son côté
est essentiellement déterminée par la variation du volume oV qui
est provoquée par un changement d’état virtuel isotherme-iso-
bare.
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§ 212. — L’équation (153) va être appliquée maintenant à quel-
ques cas particuliers, d’abord à ceux de l’équilibre complètement
hétérogène, lesquels sont caractérisés d 'après § 200 par la rela-
tion :

3=a — 1.
: La constitution interne des phases, y compris la pression, est ici
déterminée uniquement par la température : donc, par exemple,
une compression isotherme infiniment lente du système produira
m changement seulement dans les masses totales des phases,
mais non dans la composition de celles-ci, et pas davantage dans
la pression.
; Nous prendrons pour changement d’état virtuel o un change-
ment de telle nature que dans ce cas particulier il conduise à un
nouvel état d équilibre. Alors, en dehors de la température et de
la pression , la constitution interne de toutes les phases reste encore
invariable , et les variations des fonctions "! , , ..

aiVIi O.Uo

toutes égales à zéro, car ces grandeurs dépendent seulement de
la constitution interne des phases. Par là l’équation (153) se trans-
forme en :

oV . . deviennentr ? •

d p _ Q
dT T. d V ’

c'est-à-dire l’ellet thermique déterminé par un changement d ’état
virtuel, dans lequel la constitution interne de toutes les phases
reste la même, divisé par la variation de volume correspondante
du système et par la température absolue donne la variation de la
pression d’équilibre avec la température. Si l’apport de chaleur
du dehors est associé avec un accroissement de volume du sys-
tème , comme pour la vaporisation, la pression d équilibre aug-
mente avec la température ; dans le cas contraire, comme dans la
fusion de la glace, elle s’abaisse avec la température.

(154 )

§ 213. — Pour un élément indépendant unique a — 1 et ainsi
p = 2, la deuxième équation conduit immédiatement aux lois trai-
tées dans le chapitre précédent, relatives à la chaleur de vapori-
sation , de fusion , et de sublimation. Si par exemple le liquide
forme la première phase, et la vapeur, la seconde, et si on désigne
kr r la chaleur de vaporisation de l imité de masse, on a :
I Q = roW
I ôV = (v'r —
où v1 et v" d ésignent les volumes spécifiques du liquide et de la
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vapeur, et SM" la quantité de vapeur formée dans un changement
d’état virtuel isotherme-isobare. Dé plus, d’après (loi) :

identique avec l’équation (111).
Sont naturellement compris ici aussi des cas de transformations

chimiques, autant que le système contient un seul élément indé-
pendant sous deux phases, comme par exemple la vaporisation du
sel ammoniac, examinée pour la première fois à cet égard par
I IoRSTMANiS, et dans laquelle se produit une décomposition en acide]
chlorhydrique et ammoniac tous deux gazeux (§ 206), ou bien la ;
vaporisation du carbonate d'ammoniaque, avec décomposition en
ammoniaque et acide carbonique. Dans la dernière équation]
r désigne la chaleur de dissociation et /> la tension de dissociation
qui dépend uniquement de la température.

§ 214. — Nous allons examiner l'équilibre complètement hé|*

rogène encore pour deux éléments indépendants:
a=2

par exemple l'eau ( indice 1) et un sel ( indice 2) sous trois pha
ses : la première est une solution liquide (masse de feai
M/ = masse du sel M/) ; la deuxième est la vapeur d’eau massi

M/1) ; la troisième est le sel solide (masse Msm). On a alors poni
un changement d’état virtuel :

8M/+ 8M|ff =0

D’après la règle des phases aussi bien la concentration de la sob
tion :

6 = 3

oM/+ 8Mfw =0.et

Mi'
que la tension p de la vapeur sont fonctions de la températun
seule, et d’après l’équation ( loi), la chaleur apportée du deh(

pendant une variation d’état virtuelle infiniment petite, da
laquelle T, p et c restent les mêmes, a pour expression :

Q — T -^ o V. (155)
dT

Faisons consister la variation virtuelle d’état en la vaporisât
d’une quantité d ’eau infiniment petite prise sur la solution :

8M/'=— 8M/. I
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Comme, en plus de T et p la concentration c reste également
inaltérée, la quantité de sel :

SM,'"= — SM/= — cSM/=cSM,"
se précipite de la solution et les variations de toutes les masses
sont ramenées à SM,".

Le volume total du système :
«J

I V =/(M/+ M /) + /'M/'+ /"M/"
où /, /', //' représentent les volumes spécifiques de trois phases,
est, par la variation, augmenté de :

I SV =/(SM/ + SM/) + /'SM,"+ /"SM/".I SV — [(/'+ cv"1 ) — (1 — c)v f ]SM/'. (156)

Appelons r la quantité de chaleur qu’il faut apporter de l'exté-
rieur au système pour que, à température, à pression et à con-
centration constantes, l'imité de masse d’eau soit vaporisée de la
solution en même temps que la quantité correspondante de sel se
dépose ; il faudra poser d’après (155) :

Q =r8M,"
et nous obtenons :

r=T~ ( t>"-f- cvm — (1 + c )vr).
On obtient une formule approchée convenablement utilisable dans
de nombreux cas
solution / et du sel solide v" devant celui de la vapeur, et en
admettant de plus pour celle-ci la loi de l’état gazeux parfaite. On
a alors d’après (14).

négligeant les volumes spécifiques de laen

K T
ni ' p ‘

( U constante du gaz, m poids moléculaire do la vapeur).
/'=

et on obtient :
1\ ri-« 2 dLp
m d'ï (157)

§ 215. — rest inversement la quantité de chaleur qui est cédée
il’extérieur quand la masse unité de vapeur d’eau s’unit à tem-
pérature et pression constantes avec la quantité de sel nécessaire
pour former de la solution saturée.

Au lieu d’effectuer directement l’union, on peut aussi conden-
ser isolément en eau pure la masse unité de vapeur d’eau, et
ensuite dissoudre le sel solide dans l’eau liquide. D’après le pre-
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mier principe de la théorie de la chaleur, si dans les deux cas
l’état initial et l’état final du système sont les mêmes, la somme
de la chaleur et du travail abandonnés dans les deux cas parle
système doit être aussi la même.

Dans le premier cas (union directe de la vapeur d'eau et du sel
solide) nous avons pour la chaleur cédée au dehors pendant la

«

condensation r ; pour le travail cédé au dehors : —
ainsi pour la somme des deux, d’après M57) et (186), avec les
approximations déjà employées :

Ji_ T2 dLp pVtt
?n dT *

Calculons maintenant cette somme pour le deuxième cas. Il
faut d’abord remarquer que la vapeur d’eau ne possédera pas en ,

général au-dessus de la solution la même pression qu’au-dessus
d’eau pure à la même température. La pression est différente, etj
jamais plus grande, mais elle est inférieure, parce qu’autreme®
la vapeur serait sursaturée au-dessus de la solution. Désignons
ainsi par la pression de la vapeur d’eau saturée à la tempéra- J
turc T au-dessus de l’eau pure, nous aurons : p < p{ ).

Portons maintenant d'abord la masse unité de vapeur d 'eau de j
la pression p et du volume vn par une compression isotherme à la j
pression p0 avec le volume spécifique et ainsi à. l’état de satin
ration. Il est cédé alors au dehors de la chaleur positive et im
travail négatif. La somme de ces deux contributions qui exprime*
en même temps la diminution d’énergie de la vapeur, est égale!
à zéro, si nous admettons encore que la vapeur se conduit!
comme un gaz parfait, et qu’ainsi son énergie reste constante!
quand la température est maintenue constante. Ensuite conden-1
sons la vapeur d’eau cte volume température constante Tell
pression constante p0 pour en faire de l’eau pure. La somme del
la chaleur et du travail cédé ; ail dehors dans cette transformation^s’obtient également avec l’équation (112) :

li rps d ] j f )0 ^ ^ f f

m 1 P°V° ’

Pour ramener de nouveau l’eau liquide de la pression p0 à la pres-
sion /), il n’y a besoin d’aucune action extérieure appréciable.

Enfin dissolvons dans la masse-unité d’eau liquide ainsi obte-
nue, à la température constante T et à la pression constante /)

autant de sel qu'il en faut pour saturer la solution et nous obtien-

(138)

(159)
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drons alors cette somme de la chaleur et du travail cédés au
dehors simplement la chaleur de dissolution :

( 160)
attendu que la valeur du travail extérieur est tout à fait négligea-
ble. La somme des expressions (159) et ( 160) est d’après le pre-
mier principe de la théorie de la chaleur égale à l’expression ( 158)
nous avons donc :

A

— Po<+ x=|- T* ?w"
ou bien , en appliquant la loi de MARIOTTE-BOYLE : pQv0

n= pvn :

1= — T — L — 1dT p0

Cette formule établie pour la premiêrg fois par KIRCHHOFF
donne ainsi l’effet thermique (chaleur cédée ) pendant la dissolu-

tion dans I gramme d’eau du sel nécessaire pour obtenir une solu-
tion saturée

#

Pour exprimer A en calories, il faut encore diviser la constante
des gaz R par l'équivalent mécanique de la calorie, et ainsi
d'après (31) à la place de R introduire 1,985. Cela donne, avec
m=18 :

11 rji (i\ iJ )^
dTm

(161)m

X =0, U T2 ix — cal.d1 p0

Il faut encore remarquer ici d’une façon particulière que p ,
pression de la vapeur au-dessus de la solution saturée de sel, en
tant qu’elle est fonction de la température seule, et aussi la con-
centration c de la solution saturée, varient d’une façon déterminée
avec la température.

Les termes négligés au cours du calcul peuvent sans aucune
difficulté se corriger à leurs places respectives, en cas de néces-
sité.

§ 216. — Traitons maintenant le cas important oii deux élé-
ments indépendants (1 ) et (2) se trouvent sous deux phases :

C/L — 2

et développons d’abord les conditions d 'équilibre avec la supposi-
tion la plus générale que les deux éléments sont contenus en
quantité notable dans les deux phases, c’est-à-dire sont représen-
tés dans la première phase par les masses M/ et MJ et dans la
seconde phase, par les masses M/' et MJ' .

8 = 2t
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Les variables internes du système sont, en plus de la tempéra-
ture et de la pression, les concentrations du second élément dans
les deux phases :

M2' M U
2 (162)p ^ —( M c"et Mi"

et d’après la règle des phases, sur lesquatre variables T, p, c' , c"deux
sont arbitraires, les deux autres sont déterminées par là-même.

Pour toute variation effectuée avec les conditions extérieures,
on a d’après (153) la loi suivante pour le déplacement de l’équili-
bre :

i

1. _L
_ dU !0 —DM '

&<f>" (163)+rfM/'S DMi

On a alors pour la première phase :

o D<J>' D2*' -
0 SM? —
£ D̂M? ~ DM,'DM2

Entre les dérivées de <ï>' par rapport à M/ et M/ existent certai-
nes relations simples. Comme d’après (144) :

& M r ?îl _
i

_ M f^ — DM,' + Vla DM,

D24>' .SM/DM?2 DM?DM? (164)rD2<I>' D2<1>rSM/ + SM/.DM/2

/ 5
1

il s’ensuit, par dérivation partielle par rapport à M/ et M/ :

DM?DM?+ M/0=M,r
DM/2

f

°=M‘' îOT+ Ms D24>r
DM,'» *

Posons, pour abréger :
3*4»' (165)M =? >1 DM/DM/

quantité qui dépend uniquement de la constitution interne de la
première phase, et ainsi de T, p et c\ mais non pas des masses M,
et M/; nous aurons :

D2 «I> ' «!>'
M/DM/DM/

D24>'
DM?® '

D24>'
DM/*- '

.
Mj! JM /2 *
f
M?
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Les mêmes équations sont complè tement applicables si on intro-
duit la quantité correspondante :

?"=Mt" n >DM/DM,
pour la deuxième phase :

|217. — Nous ne pouvons tout d'abord dire quelque chose sur
les grandeurs ?' et <p" que relativement à leur signe, car d’après le
paragraphe 147, dans l’équilibre stable (I> n’est un maximum
qu’autant qu’on examine des processus à température constante
et à pression constante. C’est-à-dire :

3*<1> 0. (167)
Or :

alors :
? r w
6 <P =-r,-- oM ' 4- oM ' 4- SM " 4- — — oM "' M i ' DM2' - ^ DM? 1 ^ DM/ -

et en faisant varier encore une fois, si o< p — 0.
DM I

D**'
DM/DMO

DMI"DM2" 1 ~ '
Si on introduit ici d’après (163) les grandeurs ?' et on aura :

w=-M,y

D2<1«'S2d> =~ SM/2SM/2 + 2 , SM/SM/ +~DM/2 D M S'2

+^SM/'+ 2 D**w

DM/* SM/2.

DM/ \*
) ’

DM Iwy _ M /
M/ ' 1 2 r \ M

et cette relation montre que l’inégalité ( 167 ) est satisfaite tou-
jours et seulement quand ©' et es" sont tous deux positifs .

M2 /

§ 218. — Au total, le système considéré comporte la possibi-
lité seulement de deux sortes de variations virtuelles d’état : selon
que le premier ou le deuxième élément passe de la première à la
seconde phase. Pour la première variation nous avons :

3M/= — SM/ (168)SM/=SM1"= 0,

pour la seconde :

SM/=— SM/.5M/= SM/= 0

Nous distinguerons par les indices I et 2 la chaleur Q apportée
au système et la variation de volume SV dans le premier et dans
le second cas : alors pour le premier cas la loi s’appliquant à un
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déplacement de l’équilibre, est réduite, par la combinaison de
(163), (164), (168), (166) et (163) a la forme suivante : 1

,,/T — d p- SM/'(tp'd e' — o"dc” ) == 0.

Pour abréger encore, introduisons les grandeurs finies et détermi-
nées :

J2

JiV0 ( 169)t>i =Vi= cm u )
1

c’est-à-dire le rapport de la chaleur apportée du dehors — ou
bien de la variation de volume du système — à la masse du pre-
mier élément passant de la première à la seconde phase, on aura
alors :

ri dT — ÿ dp — -Jdd + cp"de"= 0. (170)T2

D’une façon tout analogue on trouve pour le passage du deuxième
élément de la première à la seconde phase, avec une désignation
correspondante :

de! rr dc"
T «i>-1 <

Ces deux équations relient l’ une à l’autre, conformément à la
règle des phases, les quatre différentielles r/T, dp, dc\ dc\
pour un déplacement quelconque de l’équilibre.

n (171}dT — r=0.i'2 C

§ 219, — Pour donner une application de ces lois, examinons
un système qui consiste en un mélange rie deux éléments ( par
exemple eau et alcool) dans une phase liquide, la première, et
dans une phase gazeuse, la seconde. Alors d’après la règle des
phases sur les quatre variables T, p, c c'1, deux sont détermi-
n ées par les deux autres.

Faisons, sous pression constante ( dp — 0) évaporer le mélange
liquide avec une infinie lenteur par un apport convenable de cha-
leur, alors pour chaque température les concentrations dans les
deux phases sont parfaitement déterminées, et à mesure que pro-
gresse l’apport de chaleur, et l’élévation de température qui en
dépend ( u/T > 0), les concentrations c et c' varient dc la manière
suivante :

de/ ri + ( f r t dT
V— c"

de” r,j+ dry
c,r “ ~7- c'r

' ’ TV '

Il suit de là d ’abord que les concentrations c( et ctr varient toi

m• r-yc
dT ( 173)
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jours clans le même sens. Car non seulement or et sont essen-
tiellement positifs (voir § 217) mais encore ?*, et /% , chaleurs de
vaporisation des deux éléments, le sont aussi.

Nous admettrons encore que cv > c\ ce qui n’apporte aucune
restriction à la généralité, attendu qu’on peut toujours rapporter
l’indice i à cet élément (eau ) qui dans la phase accentuée une
fois (liquide) est représenté par un pourcentage supérieur à celui
de la phase à deux accents (vapeur) , et le chiffre 2 à celui des élé-
ments (alcool) qui dans la phase à deux accents possède un pour-
centage plus élevé que dans la phase à un accent, et que nous
nommerons l'élément « plus volatil » .

Alors les dernières équations nous enseignent que, pour une
élévation de température, la concentration de l’élément le plus
volatil d écroî t simultanément dans les deux phases et qu’ainsi par
exemple, à mesure qu’avance la distillation d’un mélange d’eau
et d’alcool, aussi bien la partie distillée que la partie restante
s’apauvrissent en alcool. Ce résultat se produit naturellement
parce que le rapport de la quantité d’alcool se vaporisant dans
un instant quelconque, à la quantité de vapeur d’eau produite pen-
dant le même temps, est plus grand que d et plus petit que cv. La
première circonstance fait que le liquide s’apauvrit en alcool

I 0) et la seconde que la vapeur s’apauvrit aussi en alcool[ de1

[de11 < 0).
En continuant convenablement cette vaporisation isobare, il

peut se produire deux cas, selon (pie la concentration c\ qui tombe
toujours entre 0 et c11,coïncide finalement avec la valeur 0 ou avec er.
Dans le premier cas, pour c1= 0, finalement L’élément le plus
volatil est complètement passé dans la seconde 'phase, et on
obtient dans la première phase les éléments les moins volatils à
un degré quelconque de pureté. Cela arrive par exemple avec
l’eau et l’alcool éthylique. Mais dans le deuxième cas, à une tem-
pérature déterminée, c' = c” . Alors, comme on le reconnaît sur
les deux dernières équations, le point d’ébullition T ne varie plus
avec la concentration, c’est-à-dire que la vaporisation ultérieure
se fait sans élévation de température et le mélange bout à tempéra-
ture constante. La partie distillée et le résidu offrent continuelle-
ment la même composition centésimale, par exemple, pour l’eau
et l’acide formique, avec environ 80 0/0 d’acide (quelque diffé-
rence selon la valeur de la pression extérieure).

Pour ce rapport particulier de mélange, la température T
clT = 0. Toute dissolution d’acided’ébullition est un maximum : dd
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formique dans l’eau, quand la température d'ébullition s’élève,
— c'est-à-dire quand on continue la distillation , — se rapproche
toujours davantage de ce rapport déterminé de mélange, qu’on
parte d’abord d’une concentration soit supérieure soit inférieure
en acide. Gomme la concentration dans les deux phases varie
dans le même sens, celles-ci offrent toujours toutes deux ensemble
une proportion d ’acide supérieure ou inférieure à 80 0/0. Dans le
premier cas, à mesure que la vaporisation progresse, la concen-
tration de l’acide diminue dans les deux phases ; elle augmente
dans le second cas. Par suite, d’après ce qu’on a dit plus haut
dans le premier cas, l’acide est l’élément le plus volatil, c’est-à-
dire que la vapeur est plus riche en acide que le liquide, dans le
deuxième cas (proportion d’acide inférieure à 80 0/0) l’eau est
l’élément le plus volatil, c’est-à-dire que le liquide est plus riche
en acide que la vapeur. Quand la température s’élève les deux
phases s’apauvrissent en eau, jusqu’à ce que la proportion de 800/0
soit de nouveau atteinte.

d'ïL’équation = 0 est encore satisfaite quand la température
d’ébullition offre un minimum au point de vue de la concentra-
tion, comme par exemple dans un mélange d’eau et d’alcool
propylique. Alors d’après l'équation (172) , également c' = c" c’est-
à-dire le mélange bout également à température constante. Mais
ce rapport de mélange est instable en ce que pour la moindre
variation de concentration, dans l’un ou l’autre sens, la continua-
tion de la distillation produit une augmentation de la différence
entre les concentrations des deux phases. Car, la distillation ayant
pour effet une élévation de la température, la température d’ébul-
lition s’éloigne de sa valeur minimale, et par suite les concentra-
tions s’éloignent de celle du mélange qui bout à température con-
stante.

§ 219 a. — Si au contraire on entreprend la vaporisation du
mélange liquide considéré en laissant la température constante
( dT — 0) et en augmentant progressivement le volume, à mesure
que la pression diminue ( dp < 0) les concentrations va rient d’après
(170) et (171) de la façon suivante :

de’ v\ + d'v2 dp— c n _( j i >c!
de" ü ) -f de.2 dp

* IV *c" c” — c'

Ainsi , encore dans ce cas, les deux concentrations c' et c" varient
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simultanément dans le meme sens, attendu que, en plus de ç'et ©^aussi V\ et v2 , variations de volume des deux éléments pendant la
vaporisation, sont essentiellement positifs. Gomme, d 'autre part,
d'après ce que nous avons établi dans le précédent paragraphe,
on a c” > c\ à jnesure que progresse la vaporisation et la diminu-
tion de pression liée avec elle, aussi bien le liquide que la vapeur
s'apauvrissent continuellement de l'élément le plus volatil jusqu’à
ce que linalemcnt cet élément disparaisse complètement de la
phase liquide {d — 0), ou bien atteigne la composition du
mélange ( cr — cn ) pour laquelle la continuation de la vaporisation
ne produit plus de variation ni dans la pression ni dans la con-
centration. Ges conditions correspondent ainsi complètement à
celles de la vaporisation sous pression constante.

§ 219 />. — Les équations (172) et (175) sont également applica-
bles quand la seconde phase est liquide ou solide, par exemple
pour le point de fusion d’un alliage métallique (bismuth et plomb).
Il résulte de là, entre autre conséquence, que la température de
solidilication d 'un alliage liquide s’élève quand l’alliage liquide
(phase à un accent) s'enrichit de l'élément (2) qui se sépare le
plus abondamment par congélation. Car alors d’après l’hypothèse

> 0.dTc" > c\ et comme rA et. >% sont tous deux négatifs, on a

D’après la même proposition, il y a également élévation de la tem-
pérature de congélation d’une solution aqueuse saline de laquelle se
sépare de la glace pure, quand la solution est étendue avec de l’eau.
Au cas limite, quand la température de solidification ne varie pas

c' , c'est-à-dire

l'alliage se congèle et se sépare sans variation de concentration
(alliage eutectique).

de'

( d'ïavec la concentration 6" =0 on a
de'

§ 220. — Dans les applications ultérieures nous nous limiterons
au cas particulier tel que le deuxième élément existe seul dans la
première phase :

(174)ct!=0 par suite aussi dcu=0.
Le premier élément qui est mêlé avec le second dans la première
phase, est contenu à l'état, pur dans la seconde phase, et nous
rappellerons alors le « dissolvant » tandis que le deuxième sera
le corps « dissous » (Voir au contraire ci-dessous § 249). Alors
l’équation (171) disparait complètement et il reste de (170 ) :
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Y^ dT Y dp ®dc — 0 )

si j)Oiir plus de simplicité nous laissons de côté l'indice 1 pour ?*,
et v { et l’accent pour fJ et. v .

Prenons d 'abord une solution d 'un sel non volatil en contact
avec la vapeur du dissolvant. Nous examinerons l'équation (175)
sous trois aspects, selon que nous maintiendrons constante, la
concentration c de la solution, la température T ou la pression /),
et nous examinerons la dépendance mutuelle des deux quantités
restantes.

• m

§ 221. — Concentration constante de — 0.
La relation entre la tension de la vapeur et la température est

d’après (173/ :
(176)

?T J e T . v

Ou peut désigner brièvement ici r comme la chaleur de vapori-
sation de la solution. Si on ne la regarde pas comme le rapport
de deux grandeurs intiniment petites, comme cela est exigé dans
l 'équation (169), mais si on la rapporte à l’unité de masse du dis-
solvant il faut alors se représenter la quantité de solution comme
tellement grande que sa concentration n’est pas sensiblement
altérée quand on en enlève l’ unité de masse du dissolvant, v peut -
être posé d’ordinaire égal simplement au volume de l imité de*
masse de la vapeur. Si en outre on admet que pour celle-ci la loi 1

de j\ I AHiOTT R-GA.Y-LUSSAC est applicable, on obtient :
H T (177)m p

et d’après la dernière équation :

— T* (m \

' *Lp
\ a l /e

r est aussi inversement la quantité de chaleur qui est cédée vers
l’extérieur quand l'unité de masse du dissolvant en vapeur s’unit
à température T et à pression p toutes constantes avec une grande
quantité de la solution à la concentration c.

Au lieu d’entreprendre directement l’union, on peut aussi con-
denser d’abord isolément l’unité de masse de vapeur pour en faire
du dissolvant liquide et pur, et ensuite avec cela diluer la solu-
tion. D’après le premier principe de la théorie de la chaleur,
quand dans les deux cas l’état initial et l’état du système sont les
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mêmes, la somme de chaleur et du travail cédés au total par le
système est la même dans les deux cas.

Dans le premier cas nous avons pour la somme de la chaleur
et du travail cédés à l’extérieur :

Ü T2 ( lhE \
m \ DT Jer — pv= — pv.

Dans le deuxième cas, si nous procédons exactement comme cela
a été décrit au paragraphe 215, nous avons pour somme de la cha-
leur et du travail cédés à l'extérieur pendant la condensation et
la dilution qui l’a suivie :

— T* ~^-/V>o + A ,
m a 1

ou pQ désigne la pression, v( ) le volume spécifique de la vapeur
qui sc trouve à la température T au-dessus du dissolvant pur, *

à la chaleur de dilution de la solution, c’est-à-dire l’effet thermi -
que (chaleur libérée) par l’addition de l’ unité de masse du dissol-
vant liquide à une grande quantité de la solution à la concentra-
tion c. Comme d’après le premier principe de la théorie de la
chaleur, les deux dernières expressions sont égales, nous obtenons
eu tenant compte de la loi de MARIOTTE-BOYLK :

~ L -£- ) ,
PI /c

c'est la formule de IVJRCHUOFF pour la chaleur de dilution.
11 est facile de rétablir en cas de besoin les termes négligés au

cours du calcul, et dont la suppression résulte de ce qu’on a
regardé la vapeur comme un gaz parfait , et qu’on a admis son
volume spécifique connue très grand vis-à-vis de celui du
liquide.

L'analogie entre l'expression de la chaleur de dilution A avec
l’expression établie plus haut (161) pour la chaleur de satura-
tion À de l unité de masse du dissolvant avec le sel solide est
seulement extérieure, parce qu'il s’agit ici d’une solution de con-
centration tout à fait arbitraire- , et par suite aussi que la d ériva-
tion par rapport à la température doit se faire avec c constant,
tandis que dans l’autre cas il faut prendre la concentration de la
solution saturée de sel, laquelle varie d’une façon déterminée lors
delà dérivation par rapport à la température.

ü r (178)A = DTm

§ 222. — Comme pour de petites valeurs de c (solution diluée)
la chaleur de dissolution A est petite (§ 97) , alors d’après ( 178),
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pour une solution diluée d’une concentration déterminée, le rap-
port de la tension p de la vapeur à la tension p0 de la vapeur au-
dessus du dissolvant pur, devient sensiblement indépendant delà
température (loi de HARO) .

§ 223. — Température constante drï — 0.
La relation entre la tension p de la vapeur et la concentration c

de la solution, est d’après (175) :

T®
4>p

( 179)v ’\&c y T

et, quand on néglige le volume spécifique du liquide vis-à-vis de
celui de la vapeur, et qu’on regarde cette dernière comme un gai
parfait de poids moléculaire m, d'après (177 ) :

mp'f( -) =-\ J T R
ou :

* L p m
'D.R •

comme © d’après le paragraphe 217 est nécessairement positif,
alors à mesure que la concentration de la solution augmente, la
tension de la vapeur diminue de plus en plus. Cette proposition :

nous donne, entre autres, un moyen de décider la question si un
liquide déterminé forme véritablement une solution ou peut-être
simplement une émulsion d’un des éléments dans l’autre. Dans
ce dernier cas le nombre des particules suspendues dans le
liquide n'a absolument aucune importance sur la tension dlj
vapeur.

Il n’est pas possible d’en dire davantage, en général, tant que
la grandeur <p n’est pas connue plus exactement, sur la relation
entre la tension de vapeur et la concentration.

De T

§ 224. — Pour c — 0 (dissolvant pur), ou a encore p = pv\
Alors pour une petite valeur de c, p diff ère très peu de p9 et on
peut poser :

— P — Po - P ~ Po
C — 0DC C

et par suite, d 'après (179) :
cT y (18#)Po=P=~~
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pour une solution diluée d’une concentration déterminée, le rap-
port de la tension p de la vapeur à la tension p0 de la vapeur au-
dessus du dissolvant pur, devient sensiblement indépendant delà
température (loi de BADO) .

g 223. — Température constante <IT — 0.
La relation entre la tension p de la vapeur et la concentration c

de la solution, est d’après (175) :

t> ( 179)

et, quand on néglige le volume spécifique du liquide vis-à-vis de
celui de la vapeur, et qu’on regarde cette dernière comme un gaz
parfait de poids moléculaire m, d'après (177) :

mpfc~ ) =-\ J T R
ou :

* Lp m
'£>.n •

comme ? d’après le paragraphe 217 est nécessairement positif,!
alors à mesure que la concentration de la solution augmente, la
tension de la vapeur diminue de plus en plus. Cette proposition j
nous donne, entre autres, un moyen de décider la question si uni
liquide déterminé forme véritablement une solution ou peut-être ;

simplement une émulsion d’un des cléments dans l’autre. Dans
ce dernier cas le nombre des particules suspendues dans le j
liquide n'a absolument aucune importance sur la tension de i
vapeur.

11 n’est pas possible d’en dire davantage, en général, tant que
la grandeur <p n’est pas connue plus exactement, sur la relation j
entre la tension de vapeur et la concentration.

§ 224. — Pour c — 0 (dissolvant pur), ou a encore p ~ pr
Alors pour une petite valeur de c, p diflère très peu de p0 et on
peut poser :

P PQ , p ~ /h
c — 0ac c

et par suite, d 'après (179) :
c T f (180)P«=P =-V
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Si on pose encore pour v d’après (177) le volume spécifique
de la valeur regardée comme un gaz parfait, on obtient :

Po — p cmv (181)RP
c'est-à-dire : rabaissement relatif de la tension de vapeur est pro-
portionnel à la concentration de la solution (loi de W üLLNER) . On
verra plus de détails au § 270.

§ 225. Pression constante dp= 0.
La relation entre la température (température d’ébullition) et la

concentration est d’après (175) :
f DÎ T 2 f

or / p r

Comme © est positif, la température d’ébullition s’élève quand la
concentration augmente. Si on compare avec la formule (170)
pour la diminution de la tension de vapeur, on a pour une solution
quelconque :

^C J p \ / T

c’est-à-dire : pour une augmentation infiniment petite de la con-
centration, l’élévation de la température d’ébullition (sous pres-
sion constante) est à la diminution de tension de vapeur (à tem-
pérature constante ) comme le produit de la température absolue
et du volume spécifique de la vapeur à la chaleur de vaporisation
de la solution.

En se souvenant que ce rapport satisfait à l’identité tout à fait
analogue de l’équation (6 ) :

Tt?

r

DT\ . / *>P \
Dr /p \ Dr / T *p / v’

on remonte immédiatement à l'équation (176).

§ 226. — Pour c = 0 ; T — T0 (point d’ébullition du dissolvant
pur), alors pour de petites valeurs de r, T est presque égal à ï0,
et on peut poser :

M _ T — T,
Dr c — 0

T-T0o
r

ce qui donne à l’équation (182) la forme :
cTay (188)T — To = r

UPLANCK
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c'est-à-dire l’élévation du point d ' ébullition est proportionnel^ à J
la concentration de la solution. Pour plus de détails, yoir § 260, 1

§ 227. — Examinons encore le cas tel que la seconde phase cou- !
tient le dissolvant pur non à 1 état de vapeur, mais à l’état solide,
connue par exemple dans la congélation d’une solution saline 1

aqueuse ou dans la précipitation d’un sel clans une solution satin
rée (Dans ce dernier cas nous devons, d’après ce qui a été établi j
au paragraphe 220, regarder comme premier élément le sel, etJ
comme deuxième élément l’eau ; le sel étant le dissolvant
et l'eau le corps dissous) . Alors l’équation (175) est encore applii
cable, et peut ici se traiter sous trois aspects différents, selon ]
qu on cherche : de quelle manière le point de congélation, ou ïe
point de saturation d'une solution de concentration donnée, varie ]
avec la pression [ d e — 0) ; ou comment la pression doit être ait®
rée afin qu’une solution de concentration modifiée puisse à lai
même température être congelée ou saturée \dT -- 0) ; ou enfin,!
comment le point de congélation ou le point de saturation d'un®
solution varient avec la concentration sous une pression extérieures
déterminée ( d p= 0). Pour ce dernier cas, le plus important, nous!
obtenons d’après (173), si nous désignons par T' la température d»
congélation ou de saturation en fonction de la concentration, poufl
la distinguer de la température d’é bullition :

aT V? (184)
r'oc y p

où r' signifie ici la chaleur qui est reçue de l’extérieur, quanjj
dans une grande quantité de solution à la concentration c onf|
précipiter l’unité de masse du dissolvant ( glace, sel . Cette quaa*

tité de chaleur est généralement négative, sa valeur est appelé!
« chaleur de congélation de la solution » ou « chaleur de précira
talion » du sel. La chaleur de congélation ?•' d’une solution salin!
est toujours négative ; par suite le point de congélation T de 1]
solution s’abaisse toujours quand la proportion c de sel augmenta
D’autre part, si la chaleur de précipitation r' d’un sel dans unJ
solution est négative, le point de saturation T' de la solution
s’abaisse quand la proportion d’eau c de la solution s’accrotw
c’est-à-dire qu’il s’élève quand la proportion de sel croît. DanJ
le cas contraire le point de saturation s’abaisse quand la proporl
tion do sel augmente. Si dans une solution saturée de sel on vsin
désigner par c, non la proportion d’eau mais la proportion desi
de la solution, alors d’après la définition de c donnée dans (16a
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et d’après celle de o donnée dans (165), il faudra écrire la der-
nière formule — à la place de c, et. cz> à la place de o ; et l’équationc
devient : r?DT (185)cr'De / p

cet cp ont ici la même signification que dans la formule (184) se
rapportant au point de congélation d ’une solution.

§ 228. — Pour c — 0, T = T0 (température de congélation du
dissolvant pur). Alors pour de petites valeurs de c, T est presque
égal à T0, et on peut poser :

T'— Tu' T — T0'DT'
c — 0De

de telle sorte que l’équation (184) devient :

(186)T' —
c’est-à-dire, la variation du point de congélation est proportion-
nelle à la concentration. Pour plus de détails voir § 269.

§ 229. — Comme la grandeur positive © qui intervient ici pos-
sède une valeur parfaitement déterminée pour une solution dont
les caractéristiques c, T et p sont déterminées, et qu’en particu-
lier elle est indépendante de la constitution de la deuxième
phase, les dernières formules établissent des relations générales
et mutuelles entre les lois qui régissent l’abaissement de la ten-
sion de vapeur, l’élévation du point d’ébullition, l’abaissement du
point de congélation et la variation du p int de saturation 11 n’y
a qu’à suivre par des mesures un seul de ces phénomènes sur une
solution pour pouvoir, avec le secoure de la valeur calculée
ainsi pour ç, déduire toutes les autres relations pour la même
solution.

Nous allons examiner encore un cas dans lequel cette même
grandeur © possède une signification caractéristique, celle de
l’état d’équilibre, qui se produit quand à côté de la solution
liquide le dissolvant pur ne se trouve ni à l’état de vapeur, ni à
l'état solide, mais précisément à l'état liquide, sans avoisiner libre-
ment la solution , mais restant séparé d'elle par une paroi per-
méable seulement pour le dissolvant et non pour la matière dis-
soute. Ces parois « semi-perméables » ne peuvent à la vérité être
réalisées parfaitement pour aucune solution unique, et même
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l’existence en est exclue en principe d’après la théorie que nous
développerons plus tard (§ 259), attendu que la matière dissoute
diffusera dans toutes conditions à travers la substance de la paroi
avec une vitesse finie, bien que dans certains cas extrêmement
minime. Mais il s’agit ici simplement de ceci que, sans enfreindre
une loi de la thermodynamique, on peut attribuer une valeur
arbitrairement petite à la vitesse de diffusion de la matière dis-
soute à travers la paroi vis-à - vis de celle du solvant, et cette hypo-
thèse est justifiée parce que dans la nature se trouve réalisée
avec une approximation pratiquement très grande la proprié té de :
semi-perméabilité pour de nombreuses substances. L’erreur ,qu’on 1

commet ainsi, en posant exactement égale à zéro la vitesse de j
diffusion de la matière dissoute à travers la paroi, descend ici j
au-dessous de toutes limites mesurables, à peu près comme ]
l’erreur tout à fait analogue qui réside dans la supposition faite j
plus haut par nous qu'un sel ne se sépare absolument pas dedaj
solution , ni par vaporisation ni par congélation, car cette suppo-1
sition est inadmissible au sens absolu (§ 259).

La condition que deux phases qui sont séparées l'une de l’autre
par une paroi semi-perméable, se trouvent en équilibre, résulte j
facilement de la condition géné rale de l’équilibre thermodyna? j
inique. Elle s’exprime, co .me dans l’équation ^145) , par :

o4>'+ o*"= 0 , ( 187;
applicable à toute variation virtuelle d’état, pendant laquelle la
température et la pression restent inaltérées dans chaque phase.
La seule différence vis-à-vis du cas de surfaces de contact libres
est qu ici, avec la présence d 'une paroi séparatrice entre les deux
phases, la pression dans la seconde phase yu doit différer de celle
dans la première phase //, en entendant par « pression » la pres-
sion hydrostatique ordinaire agissant sur le manomètre.

On prouve que la condition précédente d’équilibre s’applique
simplement
substituant à la place de l’équation (78) pour le travail extériei
la valeur :

partant de l’équation générale (76), et en ;en

A = — p'SV'- f SV".
Les conclusions ultérieures tirées de (.187) se rattachent com-

plètement à celles déduites plus haut pour une surface libre de
contact. Nous avons d’abord, d’après l’équation (163) pour un
déplacement quelconque de l’équilibre :

&dT - f̂dp'-^-dp" + rfM,'8i£+ •••= 0.
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et de plus, en tenant compte de ce fait que l’élément 2 n’existe
que dans la première phase, au lieu de l’équation (173; la sui-
vante :

i- dT-^dp'- fdp" — ode — 0. (188)

Ici, comme au paragraphe 221, r est la « chaleur de sortie » du
dissolvant hors de la solution, c’est-à-dire la quantité de chaleur
qu'il faut apporter de l’extérieur quand, à température constante T
et sous pressions constantes // et // l'unité de masse du dissolvant
passe d’une grande quantité de solution à travers la paroi semi-
perméable pour arriver dans le dissolvant pur. De plus vr est la
variation (négative) du volume de la solution qui se produit pen-
dant ce même processus, v” est celle (positive) du dissolvant
avoisinant. Dans la condition d’équilibre (188), parmi les qua-
tre variables T, //, //', c, trois sont arbitraires et seulement la qua-
trième est déterminée par elles.

Supposons d’abord donnée et invariable la pression // dans le
dissolvant pur, par exemple celle d une atmosphère, et nous avons
dp1' = 0. Posons de plus dT = 0 et de différent de zéro : c'est-à-
dire considérons des solutions de différentes concentrations, à Ja
même température et à la même pression dans du dissolvant pur
avoisinant, on a d’après ( 188.) :

D/V T?
i/ •

Comme > Oet vr < 0, la pression pr croit à lïntérieur du liquide
à mesure que la concentration c augmente.

On désigne la différence de pression dans les deux phases :

// — //' — P

sous le nom de « pression osmotique de la solution ». On a admis
ci-dessus que / / 1 est constant. On peut donc encore écrire :

De / T

DP T? (189)
De / T

Par suite, la pression osmotique augmente quand la concentra-
tion augmente. Mais comme la différence p — p" s’annule néces-
sairement pour c — 0, la pression osmotique est toujours posi-
tive.

Pour de petites valeurs de c, on a :
D P P-0 P

c — 0DC*
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et — v est presque égal au volume spécifique de la solation. U
suit de là, d’après (189) :

p _
(190)

Si ou désigne par le volume spécifique de la solution. Pour de
plus amples détails, voir § 272.

Ainsi les lois de la pression osmotique sont aussi ramenées à lai
meme grandeur ç, qui détermine les lois d’abaissement de ten- j
sion de la vapeur, de l’élévation du point d’ébullition, etc., ou I
bien, comme on peut encore le dire : les lois énoncées en der- j
nier lieu sont toutes ramenées aux lois de la pression osmotique,!
elles s’obtiennent par élimination de o entre l’équation (189) et *
l'une des précédentes équations. Il est particulièrement remar-|
quable que la relation ainsi établie est complètement indépen-J
dante de toutes hypothèses et représentations sur la théorie molé-l
culaire, bien que celles-ci aient joué un rôle très important dans j
le développement historique de la théorie.

§ 230. — Pour divers systèmes satisfaisant aux conditions du
paragraphe 22< > , nous avons ramené les lois de l'équilibre à une
seule quantité o caracté ristique pour l'allure thennodynainiqae
d’une solution. Il n’y a aucune difficulté à déduire les propositions
correspondantes aussi pour le cas où la substance dissoute est
contenue également dans la deuxième phase. Il faut alors partira
des deux équations (170) et (171 ) et on trouve les diverses rela-l
fions déterminées par les grandeurs et <s;/. Mais on ne peut pari
venir à une connaissance plus directe de ces grandeurs © quel]
étendant aussi à l’état liquide l’idée de molécule que nous avons!
appliquée jusqu’à présent seulement à l’état gazeux. Dans les!
deux chapitres suivants, on va franchir ce pas, et on verra enl
même temps que la direction suivant laquelle il doit se faire est*
prescrite sans nulle équivoque par les présentes propositionsdfl
la thermodynamique.

§ 231. — De même que pour deux éléments indépendants dei
deux phases, les conditions d’équilibre (170) et (171) ont éK
déduites de la relation générale (153), la méthode exactemeû!
analogue permettra d’opérer la même déduction aussi pour M
cas gén éral.

Pour terminer, il faut citer brièvement ici le résultat quljs'obî
tient de cette manière pour un système de a éléments indépenl
dants dans j3 phases.
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Si on désigne les concentrations des divers éléments indépen-
dants dans les diverses phases rapportées à un élément déterminé
et désigné par le numéro 1, d’après les équations (162), par :

M,' _M2 r T '=C, = <V,2 1 ? f ••Mi' Mi' M;
M _ „

M." — 3 ’
M,2 r IrC 2 ? — r n

Mi Min ,
i

alors voici la condition pour que, dans toute variation infiniment
petite entreprise avec l'état du système, et exprimée par dl , dp,
dc2rj de9

r , de t .. dc \̂ dcj\ de," , ... l’équilibre reste assuré contre
le passage de l'élément 1 depuis la phase à un accent jusqu’à la
phase à deux accents :

4 "> •

— - dp + (oi"dcj' — h'dc'i ) + ( f ,"dc3" — ?SWS) + ... = 0.

Et on a en outre, cl’ une manière analogue (165) :

-M/ 03<I>'0 I — M f
T 2 r >/ y cVvI , '?.vl 3DAli'3- AJa

r-vos"= M/' '-?/ — M/' ?// J aM/wla"

ou et signifient l’apport de chaleur et la variation de volume
du système pendant le passage isotherme-isobare de l’unité de
masse de l’élément I sortant d ’une grande quantité de la phase à
un accent pour entrer dans une grande quantité de la phase à deux
accents (voir § 221).

Ainsi, pour tout passage possible d’un élément quelconque entre
deux phases absolument quelconques, on peut établir la condition
d’équilibre correspondante.



CHAPITRE IV

SYSTÈ ME GAZEUX

§ 2*12. — Les relations que nous avons déduites jusqu’à présent
pour les diverses propriétés des équilibres thermodynamiques,
en partant de la conditi n générale de l’équilibre 79), reposent
au fond sur la dépendance où la fonction d>, caractéristique pour
l'équilibre à une température donnée et à une pression donnée,
est vis-à-vis de la température et de la pression, telle qu’elle est
exprimée par les équations (79 b ). Mais la réponse complète à
toutes les questions qui se rapportent à l’équilibre sera possible
seulement quand <r> pourra être donné également avec la manière
dont il dépend des masses des éléments existant dans les diver-
ses phases du système ; et c’est à cela que sert l'introduction du
poids moléculaire. Lors de la description des propriétés des gaz
parfaits, nous avons défini aussi bien le poids moléculaire d’un
gaz chimiquement homogène, que le nombre de molécules d’un
mélange gazeux d’après la proposition d’À voGAimo, et nous allons
nous appliquer à l’examen d’un système qui représente une seule
phase gazeuse.

Le problème est complètement résolu puisqu 'il suffit de donner i
l’expression de la fonction tf> au moyen des variables indépen- ;
dantes, soit : la température T, la pression p et les nombres fy, j
na , n3, ..., de toutes les molécules existant dans le mélange.

Comme d’après (75) , on a en général :

U 4- pV

A

$=S — T

le problème consiste à exprimer l’entropie S, l’énergie U et le
volume V d 'un mélange gazeux en fonction des variations indé-
pendantes ci dessus indiquées. Or on y parvient d’une façon tout
à fait générale en introduisant la supposition que pour le mélange
s’appliquent encore les lois des gaz parfaits. C’est là une restric-
tion qui dans nombre de cas n’introduira pas d'erreur notable.
Si on veut s'en affranchir, il faut déduire des mesures spéciales les
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valeurs des quantités S, U et V. Mais ici nous garderons l’hypo-
thèse de gaz parfaits.

§ 233. — Quand au volume V du mélange, il est complètement
déterminé par la loi de MARIOTTE-GAY-LUSSAC-OALTON, car d’après
l’équation, on a :

!!!(»,+ »,+ ...)-MJ"-v= (191)

L’énergie U d’un mélange gazeux s'obtient à partir des éner-
gies des divers gaz séparés avec le secours du premier principe
de la théorie de la chaleur. Car d'après celui-ci l’énergie du sys-
tème reste invariable quand on n’exerce sur lui des actions exté-
rieures d’aucune sorte, quels que soient les changements internes
qui se produisent alors. Si on laisse diffuser les uns dans les
autres un nombre quelconque de gaz qui sont portés à une tem-
pérature commune T et sous une pression connue p, l’expérience
nous apprend que le volume du système ne varie pas et qu’il n’est
point reçu de chaleur venant de l’extérieur. Par suite l'équivalent
mécanique des actions extérieures est nul, et l’énergie du système
garde sa valeur initiale invariable jusqu’à complet achèvement
du phénomène de diffusion. De même l’énergie d’un mélange de
gaz parfaits est égale à la somme des énergies des divers gaz,
pris à la même température et à la même pression. L’énergie Ut
d’un gaz parfait particulier dont le nombre des molécules est n l
dépend seulement de la température, d'après (35) sous la forme :

Uf =n4 (ÇüJT + 6Q
où Cri désigne la chaleur moléculaire du gaz à volume constant
e t // u n e constante. Par suite l’énergie totale du mélange est :

IJ =Sn 1 (GülT + />0.

(192)

(193)

§ 234. — Il s’agit encore de déterminer l’entropie S d’un
mélange gazeux en fonction de T, p et des nombres de molécu-
les n i 9 n3 , . . . En tant que S dépend de T et />, on peut la calculer
d’après U et V au moyen de l’équation (60) :

dû+ p d X ,dS= T

où les différentielles se rapportent seulement aux variations de T
et p et non à celles des nombres de molécules.

Or , d’après (193) :
dU = SnjGcjdT
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et d’après (191) :

rfV = RS/i.rff — Y
\ P !

( r dT VMI

Par suite en substituant :
RdpdS —\' n~cxà. P

ou bien, comme d’après (33) :

G,;i -f- R — C
d.T — U — )

P /
ds = y/i, ( c

AaJ V / * * J

et en intégrant relativement à T et p :

(194)S =Sn1(C,)1 LT — RL/? -f- Æ() + C.

Ici, en outre des constantes d’intégration n k2 f k3 , qui
dépendent de la nature des divers gaz et des unités de mesure
choisies pour T et /;, il y a encore à ajouter une constante particu-
lière d’intégration G ,parce que les constantes kiy ks , .. , fournis-
sent seulement une dépendance linéaire de l’entropie par rap-
port aux nombres de molécules ?/ n tandis que la constante
d’intégration peut d épendre et dépendra effectivement encore
aussi de la composition du mélange, c'est-à-dire des rapports des
nombres n de molécules. C’est précisément la recherche de cette
dépendance qui forme la partie la plus importante de notre pré-
sente tache.

La détermination de C ne peut pas se faire simplement au
moyen d’une définition, mais seulement en appliquant le deuxième \
principe de la théorie de la chaleur a une transformation révéra
ble quelconque qui produise une variation dans la composition j
du mélange. Car, dans une transformation réversible, d’après léi
deuxième principe de la théorie de la chaleur, l’entropie du sys-
tème varie d’une façon tout à fait déterminée, et en examinant les
variations concomitantes des nombres de molécules, on pourra
exprimer comment l’entropie dépend de la composition du
mélange. Nous choisirons la transformation de telle sorte que,
pendant qu’elle s’accomplit, il n’y ait d’actions extérieures d’aucune
sorte, ni fourniture de travail ni apport de chaleur. Alors l’entre- j
pie du système reste constante pendant toute la transformation. I
La diffusion employée précédemment à déterminer l’énergie Uj
du mélange gazeux ne peut nous servir ici : car, ainsi qu’on peut!
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le penser et comme il sera démontré au paragraphe 238, elle est
irréversible, et nous permet dès l'abord seulement de conclure
que l’entropie du système est augmentée par elle. Au contraire,
pour avoir une transformation réversible qui fasse varier la com-
position du gaz, nous n ’avons qu'à traiter le mélange gazeux par
une paroi semi-perméable ainsi que cela a déjà été proposé et
établi § 229.

§ 235. — Afin qu’une transformation exécutée avec une paroi
semi-perméable devienne utilisable pour le but susdit, il faut
d’abord savoir de quelle espèce est l’équilibre thermodynamique
qui existe des deux côtés de la paroi, pour une espèce de gaz
qui peut traverser la paroi ; pour toute autre espèce de gaz il
n’v a évidemment pas de condition spéciale d'équilibre, attendu
que pour celui-ci la paroi se comporte comme une paroi ordinaire.

Or l’expérience nous fournit cette proposition simple, que toute
espèce de gaz pour laquelle une paroi est perméable se trouve en
équilibre sur les deux faces quand sa pression partielle (§ 18) est
égale sur les deux faces, tout à fait indépendamment des espèces
de gaz qui existent sur chaque face. Cette proposition n’est ni
évidente d'elle-même ni nécessairement imposée par ce qui pré-
cède ; mais elle éclate immédiatement par sa simplicité, et s'est
vérifiée dans les cas, peu nombreux d’ailleurs, permettant une
épreuve directe.

Une semblable vérification, qui conduit à une conclusion
immédiate, peut se faire de la façon suivante : de la feuille de
platine incandescente est perméable pour l 'hydrogène, mais
imperméable pour l’air atmosphérique. On remplit un vase, dont
la paroi est formée en un point par de la feuille de platine, avec
de l’hydrogène pur à peu près à la pression atmosphérique, et on
le ferme complètement ; quand la feuille de platine sera portée
à l'incandescence, l’hydrogène qui se trouve à l’intérieur va dif-
fuser dans l’air extérieur, ainsi contre la près ion atmosphérique,
et cela jusqu’à ce qu'il se soit complètement échappé du récipient ;
mais comme d'autre part l’air atmosphérique ne peut pas péné-
trer, finalement le récipient sera totalement évacué (1).

( h J’ai vérifié expérimentalement cette conclusion pendant l’hiver 1882-83 à
l’Institut de Physique de PUniversité de Munich, et je l'ai trouvée confirmée
autant que permettent de l'attendre les inévitables écarts par rapport aux sup-
positions ( ou ( idéales. Mais comme rien n 'a é(é publié jusqu'à présent sur celle
expérience, il peut être bon de la décrire brièvement ici.

Un tube de verre droit d'environ 5*“ «* de diamètre intérieur, rende au milieu
en un petit ballon, était pourvu k un bout d’un robinet de verre, à l'autre bout,
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^ 236. — Nous allons présentement utiliser la propriété décrite
des parois semi-perméables pour séparer l’un de l’autre, par voie
réversible et de la façon Ja plus simple, les éléments d’un mélange
gazeux. Examinons le cas suivant :

f / )

A

( 7 / ( Z )

B' )

an
J

Fig. 5.

Soit dans un cylindre creux en tout quatre pistons dont deux
A et À' sont fixes et les deux autres B et, B' sont mobiles, de telle
façon que la distance BBf soit maintenue constamment égale à la
distance AA' comme cela est indiqué sur la figure o par les deux
accolades. A', le fond, et B, le couvercle du vase entier, sont tous
deux imperméables à toutes les matières ; au contraire À et B'
sont semi-perméables, et A est perméable seulement pour un cer-
tain gaz (1), B' est perméable seulement pour un autre gaz (2).
Au-dessus de B, supposons que l’espace soit et reste évacue.

Au début le piston B se trouve en A et par suite B' est sur A:
et dans l’intervalle il y a un mélange des gaz (1 ) et ( 2). Or tirons
le piston B, et avec lui aussi B', d une manière infiniment lente.

il était prolongé par un polit tube do 10‘m de long de fouille de platine, soudé
à la cire à cacheter ouvert ii un bout et fermé à l’autre. Avec la pompe à mer-
cure on évacuait tout le tube au moyeu du robinet de verre, et on le remplis-
sait d’hydrogène à la pression atmosphérique Puis on fermait le robinet el on
mettait sous le bout fermé du tube de platine placé horizontalement un bni-
leur bunsen qui portait h l’incandescence cette coiffe de platine fermant le tube.
Pour éviter la fusion do la cire à cacheter, la place de jonction était continuel-
lement inject ée avec l'eau de la conduite. Au bout de 4 heures environ, l 'appa-
reil était emporté et ramené à la température ordinaire et le robinet ouvert
dans le mercure. Le mercure montait rapidement et remplissait presque com-
plètementle tube, preuve que celui - ci avait été évacué à un certain degré.
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Le gaz ( 1 ) s'écoule dans l’espace qui s’ouvre entre B et A, et le
gaz (2) dans l’espace qui s ouvre entre B' et AL Quand ISr est venu
sur A, les deux gaz sont complètement séparés l’un de l’autre.

Calculons d’abord le travail extérieur fourni pendant le pro-
cessus : sur le piston mobile B agit seulement la pression du
gaz ( 1 ) puisque l’espace supérieur est évacué, et seulement vers le
haut sur l’autre piston mobile B' agit seulement la pression par-
tielle du premier gaz dans le mélange, vers le bas. D’après le pré-
cédent paragraphe, la première pression est dans l’équilibre
exactement égale à la deuxième, et comme d’autre part, les deux
pistons B et B' parcourent des chemins égaux, le travail total
exercé sur les pistons est égal à zéro. Si de plus comme nous
l’admettrons par la suite, aucune chaleur n'a été apportée du
dehors, l’énergie du système restera constante d’après le prin-
cipe de l’énergie, et comme l'énergie, aussi bien des divers gaz
que celle du mélange, dépend seulement de la température
d’après (193;, la température du système reste partout constante.

Le processus, exécuté avec une lenteur infinie, est réversible ;
et ainsi en l’absence de toute action extérieure, l’entropie à l’état
initial est égale à celle de l ’état final ; c’est-à-dire que l’entropie
du mélange est égale à la somme des entropies des deux gaz iso-
lés. Si chacun, à la même température occupe seul le volume du
mélange. Cette proposition se généralise facilement au mélange
d’un nombre quelconque d’espèces de gaz. « L’entropie d’un
mélange gazeux est égale à la somme des entropies des divers gaz ,
quand chacun occupe seul à la même température, tout le volume
du mélange ». Elle a été énoncée pour la première fois par GIBUS.

|237. — Nous avions trouvé précédemment dans (52) , pour
l’entropie cl'un gaz parfait unique chimiquement homogène , de
masse M et de poids moléculaire m :

M(iLÏ +iL0 + c,.),

eu désignant encore par la chaleur moléculaire. D’après les lois
des gaz (14), v le volume de l’unité de masse est :

R Tv — — . ,m p 7

et par suite l'entropie, pour le nombre de molécules n=~ .

n( C0LT-t- RL^+ /c) =n(CpLT — R L p +4). (195 )
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le terme en L — étant compris dans la constante k. La proposi-
tion de GIBBS nous donne en même temps pour l’entropie de tout
le mélange :

S= 2nx{ Cpt L T — R Lpx + kx ) ;

pi étant ici la pression de la première espèce de gaz, quand
celui-ci occupe seul tout le volume du mélange, c’est-à-dire
la pression partielle de la première espèce du gaz dans le mé-
lange.

Or, comme d’après (8) la somme de toutes les pressions par-
tielles pi + p* ... représente la pression totale p du mélange, et
de plus, d’après le paragraphe 40, que les rapports mutuels
des pressions partielles sont les mêmes que ceux des nombres de
molécules :

Pi : p* : ...= w, : n2 • • • ?

on a :
• p

Ui + 4"

n%P'i P?n + w2 + ...
ou bien, pour plus de simplicité, si on introduit dorénavant les
concentrations des espèces de molécules simples dans le
mélange :

n i n2 (196)c1 = Cij , . . .
^1+^2+... ’ 71\+ 71' 2 + .. .

P i ~— ' C±P y •••Pi = ^ p ,
Par suite on a finalement pour l’entropie du mélange sous la
forme cherchée comme fonction de T, p et des nombres de molé-
cules n l’expression suivante :

(197)
En comparant cette expression avec la valeur trouvée en (194)
pour l'entropie du mélange, on obtient la grandeur des constan-
tes d'intégration qui étaient restées jusqu’alors indéterminées :

G — — RS/ij L Ci.

S=Sn4(Cpi L T — R L( Cip ) + kt ).

§ 238. — Une fois qu'on a établi la valeur de l'entropie, ou
peut répondre à la question effleurée au paragraphe 234, à savoir
si et de combien l’entropie d’un système de plusieurs gaz est
augmentée par la diffusion. Prenons le cas le plus simple, deux
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gaz, dont les nombres des molécules sont nA et n3, amenés à la
même température T et à la même pression p , diffusent Fun dans
l’autre, la température et la pression étant maintenues constantes.
Avant le départ de la transformation, l'entropie du système est
égaleà la somme des entropies des gazséparés et ainsi d’après (195):

//,(C„L T RL(c1jo) -j- /:j) -j- nJ, Lin LJ — R L ( c,p ) -f ~ ks )

et, finalement, la variation de Fentropie du système :

— /qRLc, — ??2R L C3.
En tenant compte de (196), c’est là une quantité essentiellement
positive , d’o ù il suit que la diffusion est toujours irréversible.

Nous voyons en même temps que l’augmentation d’entropie
produite par la diffusion dépend seulement des nombres de molé-
cules et n, des gaz diffusants, mais non de leur nature, par
exemple de leur poids moléculaire. Ainsi, sous le rapport de l’aug-
mcntation d’entropie, il n ’v a aucune différence selon que les gaz
sont plus ou moins « semblables » . Si donc on prend deux gaz
identiques, l ' augmentation d’entropie est évidemment égale à zéro,
parce qu’on n’obtient absolument aucun changement d’état. Il
s’ensuit que la différence chimique de deux gaz, et en général, de
deux substances ne peut pas être représentée par une quantité
continue, mais que sur ce point on ne peut parler que de rela-
tions discontinues ; soit d'égalité, soit d’inégalité. C’est dans ce
fait que réside une différence fondamentale entre les propriétés
chimiques et les propriétés physiques, attendu que ces dernières
doivent être regardées comme variables d’une façon continue (voir
la remarque du § 35).

§ 239. - Au moyen des valeurs trouvées pour l’entropie S (197)
l’énergie U (193) et le volume Y (191), du mélange gazeux,
on obtient la fonction cherché <I> à partir de (75) sous la
forme :

î-«)d? ( Cp, L l R F [ C lp ) “F k\ Cf;, r

ou bien si on pose pour abréger la constante :

/t| Cjj, R — / j " Cp, — a i

et la quantité dépendant de T et /> , mais non des nombres de
molécules :

(198 a )

Cp, L r A Rc p ~)~ ciA — (199)
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on bien :
4» =S«,(?1 - « Le, ) . 199 «)

§ 240. — Nous pouvons procéder maintenant à rétablissement
de la condition d’équilibre. Quand une variation chimique est pos-
sible dans le mélange gazeux, de telle sorte que les nombres de
molécules ?q , n2 , . v a r i e n t respectivement et en même temps
de on,, otu, .... il y a d’après (79) équilibre contre cette variation,
si pour 8T = 0 et op — 0

o<î> = 0
ou bien : — K L cpo-/?. i -f- 2/qo(ç — R L c,) =0.
Comme les grandeurs s. , cp 2, . .. dépendent seulement de T etp .
on a : Scp4 = ocp2 ... — 0. Nous avons de plus :

(200)

n jô L Ci -f - n9o L c* -f- . . . — oc, +~ oc2 -f- ...
et d’après (196) :

— (n,-f- na + ... ) ( 2c,+ 2c2 + .* •) — 0,
car

c i + Ci + 1 -
Il reste donc comme condition de l’équilibre :

£(cp, — R L c,)2n1=0.

Comme dans cette équation, rien ne se rapporte aux valeurs
absolues des variations infiniment petites 8n,, mais seulement à
leurs rapports, nous poserons :

( 201)Src, : Sn2 : .. . = v, : v2 : ...
v2, ..., les nombres des molécules seet nous entendrons par v

transformant en même temps dans la variation c himique imaginée
nombres simples, entiers, positifs ou négatifs, selon que l'espèce
de molécules en question se forme ou est résorbée dans la varil-j
tion. Nous obtenons alors comme condition d’équilibre :

i *

RLcJv̂ O,
ou :

v, L «, + v,L = LK.Il

Le second membre LK dépend d’après (199) seulement de la]
température et de la pression. Et ainsi l’équation donne unerela-
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tion déterminée entre les concentrations des différentes espèces
de molécules, si p et T sont données.

§ 241. — Nous allons maintenant introduire encore ici les valeurs
des quantités 'fx, 'f 2, ... Si on pose pour abréger :
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V i + V a+ V8 + ...=v
vl#l + + — (201 a )

(201 b )— LA,

Vl^l + V262 + (202)=B.H
V -iCp, -f- V2 p2+...-=c (203)R

alors la valeur de '{q etc., d’après (199) donne comme condition
d équilibré :

B
Vj L C\ Vg L — 1~ • • • — L À ~j— G L l — — v Lyj — L Iv.

ou bien :

cp'uv'a...= Ae T TCjp~v= K.

§ 242. — Cette équation se simplifierait encore, si on introdui-
sait la proposition expérimentale (§ Su ) d’après laquelle la cha-
leur atomique d’un élément chimique a la même valeur dans ses
différentes combinaisons. Car, d’après l’équation (203), le pro-
duit RC représente la variation qu’éprouve la somme des chaleurs
moléculaires de toutes les molécules, ou la capacité calorifique de
tout le système : + n2CP2 + ... du fait de la réaction chimi-
que admise. Quand donc la somme des chaleurs moléculaires est
égale à la somme des chaleurs atomiques, d’après la proposition
précédente cette variation doit être égale à zéro, et en même
temps C = 0. Cependant, cette supposition ne semble pas être en
général vérifiée avec une approximation telle qu’il soit justifié de
l’introduire ici.

(203a )

§ 243. — L’influence de la pression p sur l’état d’équilibre
dépend, d’après (203 a ), uniquement du nombre v = vt -j- v
qui indique dans quelle mesure a augmenté le nombre total des
molécules, et aussi le volume du mélange, par suite de la varia-
tion chimique examinée. Si le volume reste inaltéré, comme dans
l’exemple traité de la dissociation de l’acide iodhydrique gazeux,
l’état d’équilibre est indépendant de la pression.

PLA NCK.

v3 . . .

ir,



22G TJfl EÜilU!) YX A AlIQlË

L’ influence de la température est déterminée par les constan-
tes B et C qui sont toutes deux en étroite relation avec l’effet ther- i

inique produit par la transformation chimique. Car, d’après le i
premier principe de la théorie de ia chaleur, la quantité de cha- j

leur extérieure qu’il faut donner à un système dans une variation j
d’état infiniment petite est :

Q = SU -f- po V

et d’après ( 193) et ( 191), comme T et p restent inaltérés :

O = 2(CclT + (p + RT )hh-S(CPIT + ÔJW
Si nous rapportons l’effet thermique, non plus aux nombres infi-
niment petits 8n, mais d’après (201) aux nombres entiers simplesvj
nous aurons pour la quantité de chaleur finie à fournir du
dehors :

r= Z(CpiT + AJ )yl

et d’après (202) et (203) :

r = K(B+ CT)
calories d’après (34) :Cil

r — 1.985 (B + CT ) cal .

L’effet thermique d'une transformation chimique dans un s|s|
tème qui , avant et après la transformation reste gazeux, ne dépend
ainsi nullement de la pression et varie linéairement avec la tem-
pératurc .

§ 244. — Avant de procéder à quelques applications, reprôj
nous encore une fois les principales équations pour en avoir uni
meilleure vue synoptique.

Soit, dans un système gazeux :

n.2m2, n.pnz ,
( /? , les nombres des molécules, m les poids moléculaires), uoel
variation chimique quelconque possible, dans laquelle les variai
tiens simultanées des nombres de molécules ont les valeurs :

on } : on2 : on3 : . . . = v 4 : v2 : v
( v nombres entiers simples, positifs on négatifs)

3 . . .

avec :
v'i + v2 +v3 ... — v.
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Il y a en équilibre précisément contre cette variation quand les
concentrations :

n i n2Ci= C -i=nl + ^2 + «3+ ...

satisfont à la condition :

T l { ïl' 2 ïl'i ...

R
..= ÀC T TCp—

La quantité de chaleur à recevoir du dehors lors de la produc-
duction de la variation désignée par les valeurs des v à tempéra-
ture et à pression toutes deux constantes est :

r=1.985 ( B + CT) cal.

(204)

(205)
tandis que la variation de volume qui se produit en même temps
a pour expression :

Tv =Rv (206)P

§ 245. — Dissociation de l'acide iodhydrique. — Comme l’acide
iodlivdrique se dissocie jusqu’à une certaine proportion en hydro-
gène et vapeur d’iode, le système est représenté par les trois sor-
tes de molécules :

/1,111 ZlJI* n9l\

Les concentrations sont :

n%n\ fl 3c*=6*
1= ^3 =ni + Thi + n3 nL+n2+ih ni+ n2 -)- a3

La variation chimique consiste en ce que deux molécules III se
transforment en une molécule LP et une molécule I2. On a
ainsi :

v, = — 2 v4 =1

v= v1 + v4 + v, =0.
On a d’après (204) à l'état d’équilibre :

v3 = Ii 5

H

Ci-Wc*
l = ke T TG

ou :
B

f l -i f l -iC2C3 = Ae T Tc. (207)

Comme on suppose connus le nombre (>/ , -f- 2»2) des atomes d’hj
drogène existant dans tout le système, et le nombre ( n2 + 2n3) de
celui des atomes d’iode, cette équation unique suffît pour déter-

ni12Ci
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miner à une température donnée les trois grandeurs nl 9 lu et nt.
La pression n’a ici aucune influence, comme l’ont confirmé spé-
cialement les récentes mesures de M. BoDEiNSTKIN.

Pour calculer les constantes A, B et G, on peut utiliser les mesu-
res du degré de dissociation à trois températures différentes.
Alors l’état d’équilibre dans un mélange quelconque d’acide
iodhydrique, d’hydrogène et de vapeur, d’iode, même quand
l’hydrogène et l’ iode n’y sont pas en quantités équivalentes, est
numériquement déterminé d’après (207) pour toute température.
D’après (205) la chaleur de dissociation dans la décomposition de
deux molécules d’acide iodhydrique en une molécule d ’hydro-
gène et une molécule de vapeur d’iode, est immédiatement don-
née pour toute température.

§ 246. — Dissociation de la vapeur d iode. — A des températures
assez élevées, la vapeur d’iode se dissocie d’une façon notable,
et on obtient ici pour le système constitué par deux sortes de
molécules :

n21.
Les concentrations sont :

ni n%Cl — c2 77

La transformation chimique consiste dans la scission d’une molé-
cule I 2 en deux molécules I, et par suite, on a :

v 4 = — 1

et dans l’état d'équilibre, d’après (204) :

«î+*h ’

v2= 2 V = V i + V t = l

w2
r.r TC'a2cr' c9 = Me— i '1'

ni( ni+n9 )

§ 247. — Dissociation progressive. — Comme d’après réqua-
tion (208), la concentration des molécules monoatomiques diode ne
peut jamais devenir nulle même à des températures assez basses,
mais comme elle garde toujours une valeur finie quoique petite,,

il faut bien tenir compte, pour être plus exact, de la dissociabilité
de la vapeur d’iode même, dans le cas traité plus haut paragra-
phe 245, dans la dissociation de l’acide iodhydrique. Pratique-
ment, cela n’aura pas d’influence ; cependant, pour l’intérêt du ,
principe, nous allons traiter la solution théoriquement plus rigou- j
reuse.

P



229APPLICATIONS A DES ÉTATS PARTICULIERS D ÉQUILIBRE

Le système comprend ici quatre espèces de molécules :

nK I.^HI, n3H2

Les concentrations sont :
n n2c f 2 — ni 4n2 4- 4 ?

/Il + ^2 -4 /L) 4 /*4

«3 7*4Câ = «1 4W24«3 4«* ’

Sont possibles ici deux espèces de transformations chimiques :

v8 =1
v/=— 1

L'équilibre existe relativement à chacune des deux transforma-
tions quand on a d'après (204) :

-*-? = Ae— ^T0
nr

ni 4 n2 4w 3 4 «4

v« =0
v , / •>/

v =01. v, =— 2
v/=0

v2 = 1

V=o v'=l.2.

B
C2631. çtviCâ

v3C8vaC^* —
r*

2 /?42C1VI
/
CîV2 C8VC*v*

,=2. "
/z3(/?.i 4 /i24 /i34 /?i) '

Comme les nombres totaux (/?, + w2) et ( n, + 2n3 -f- n4) des ato-
mes respectifs d'hydrogène et d’iode existant dans le système
sont supposés connus, on a ainsi en tout quatre équations qui
déterminent une valeur unique pour les quatre quantités nl 9 n2 ,
?i„ n*.

P

§ 248. — La formule générale d’équilibre (204) montre qu’à
température et pression finies, aucune des concentrations c ne
sera jamais nulle, ou en d’autres termes, que la dissociation n’est
jamais complète, mais aussi ne peut jamais disparaître tout à
fait. Dans le système il existe toujours des molécules de toutes
les espèces en nombre fini quoique peut-être très petit. Ainsi,
par exemple, il y a dans la vapeur d’eau à toute température, un
peu de gaz tonnant, bien qu’à l’état de traces (Voir ci-dessous
§ 259) . Dans de nombreux phénomènes, cette circonstance ne joue
naturellement aucun rôle.



CHAPITRE Y

SOLUTIONS DILUÉ ES

§ 249. — Pour déterminer la fonction T qui caractérise la
d épendance de l’équilibre thermodynamique par rapport à la
température T, la pression p et les nombres n de toutes les
molécules différentes dans un système qui contient un nombre
arbitraire d’éléments dans un nombre arbitraire de phases, on
peut suivre exactement la même méthode que celle qui nous
mène au but , au chapitre précédent, pour l’examen d'une phase
gazeuse unique. Tout d’abord on détermine par des mesures con-
venables le volume Y et l’énergie U d’une phase unique, ensuite
on calcule conformément à la définition (60) l'entropie S de cette
phase, et ainsi on a obtenu toutes les quantités dont d’après (15)
est composée <I>. Par simple addition étendue à toutes les phases
on obtient finalement la fonction <I> du système tout entier.

En présence du caractère incomplet des mesures effectuées ^jusqu’à maintenant, ce calcul se réalise présentement en dehors]
du cas d une phase gazeuse, seulement pour une solution diluée,]
c'est-à-dire pour une phase dans laquelle le nombre d ’une espèce!
déterminée de molécules surpasse de beaucoup le nombre dej
toutes les autres espèces de molécules existantes dans la phase.]
Nous nommerons désormais dissolvant (voir § 220) cette espèce ]
de molécule ainsi distinguée, les autres espèces de moléculesfow
niant les corps dissous. Soit alors n0 le nombre de molécules duI
dissolvant, nx, n 2, w3, les nombres de molécules des corps]
dissous, la solution devra être regardée comme diluée quandjflj
est grand vis-à-vis de la somme des nombres nu n2, n8, .... L’état1
physique de la solution est complètement indifférent : elle peut!
être solide, liquide ou gazeuse.

§ 250. — Calculons maintenant d’après le plan esquissé, d’abon
l’énergie U et le volume V d'une solution diluée. L’important
simplification qui résulte de la définition ci-dessus donnée pou
une solution diluée, repose sur ce principe mathématique çU UBI
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fonction finie clans scs quotients différentiels, et continue, de plu-
sieurs variables qui ont de très petites valeurs, est nécessaire-
ment une fonction linéaire de ces variables. Ainsi la nature de la
dépendance des grandeurs U et V relativement à ?? 0, nu n2, .. . est
désormais susceptible d’expression. Physiquement parlant, cela
signifie que les propriétés d’une solution diluée , en dehors des
actions des molécules du dissolvant entre elles, doivent n éces-
sairement dépendre seulement des actions réciproques entre les
molécules du dissolvant, d’une part, et des molécules des corps
dissous d’autre part, mais non pas des actions des corps dissous
entre eux : car ces dernières sont d’ordre supérieur de petitesse.

§ 251. — Examinons en fait d’abord l’énergie U de la solution
et formons le quotient de U et n0, nombre de molécules du dis-
solvant. Comme U, d'après le principe posé au paragraphe 201,
forme une fonction homogène du premier degré des nombres de
molécules, le quotient — reste constant quand tous les nombres

"o
de molécules n0, nl , ??,, ... , sont altérés dans le même rapport,
c’est-à-dire ce quotient est une fonction des rapports ~ ^ , • • •

Or, tous ces rapports sont des nombres petits ; par suite la fonc-
tion que nous supposons différentiable, est linéaire et de la
forme :

U , ni , ?ii— ?/° 773 ïT/ / () »‘0 ' oo

les quantités a„. «/,, ?/ 2 , ... , ne dépendent pas du nombre des molé-
cules, mais seulement de la température T, de la pression p et
de la constitution des espèces de molécules existant dans la solu-
tion ; de son coté dépendant seulement de la constitution du
dissolvant (car pour — 0=n2 — .. . , l’énergie se réduit à n0u0 ) ;
ensuite w., dépend seulement de la constitution de la première
espèce de molécules dissoutes et de celle du dissolvant, seule-
ment de la constitution de la deuxième espèce de molécules dis-
soutes et du dissolvant , etc. u0 correspond ainsi aux actions réci-
proques des molécules du dissolvant entre elles, ui à celles qui
s’exercent entre le dissolvant et les molécules dissoutes de pre-
mière espèce ; a., à celles qui s'exercent entre le dissolvant et les
molécules dissoutes de seconde espèce, etc. Ainsi se trouve levée
une objection qui a été faite à mainte reprise à la récente théorie
des solutions diluées, à savoir qu’elle traite les solutions diluées
simplement comme les gaz et ne tient pas compte de l’influence
du dissolvant.
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§ 252. — Quand la dilution est insuffisante pour justifier cette
forme la plus simple de la fonction U, on peut obtenir des
relations plus exactes en continuant le développement par la série
de TAYLOR :

U ,
” 0r) + ••uJ'± ) + 2«„-

\n0 ’ 1 n + u~ + •• •
o /? o a(j

on obtient alors dans les coefficients uH , u12, u22, aussi l’in-
fluence des actions réciproques des espèces de molécules dis-
soutes entre elles. Ce pourrait ê tre effectivement là une méthode
praticable pour arriver à une théorie thermodynamique ration-
nelle des solutions d’une concentration quelconque ( Ç.

§ 253. — Nous nous en tiendrons cependant seulement à la
forme la plus simple et nous écrirons :

U=n0v0 -f- nx uA-|-7i ,u2 -f- • • •

et tout à fait de même :
V — nQv0 -J-nivi -f - nèva

(209)

Le degré de correspondance de ces équations avec les faits se
décidera d 'après les conséquences auxquelles elles conduisent.
Nous allons décrire plus complètement l’une de celles-ci. Si on
dilue encore davantage la solution en lui ajoutant une molécule
du dissolvant au même état physique que la solution, et si pen-
dant ce temps on garde constantes la pression p et la tempéra-
ture T, on peut calculer au moyen des dernières équations la
variation de volume et Lelfet thermique qui se produisent.

Une molécule du dissolvant pur, prise toujours à la même tem-
pé rature et à la même pression, possède le volume v0 et l’éner-
gie u0. Après réalisation de la dilution, le volume de la solution
est devenu :

\ '— (n0 -J-1)ü0
'+ n\c\ + n2 + •••

et l’énergie est devenue :

U' =K + 1 )u„+ n,u,+ n,u3 +...
La dilatation opérée par la dilution s’obtient en soustrayant du
volume final V' la somme du volume primitif V de la solution et
du volume v0 d’une molécule de dissolvant pur.On a ainsi :

V'-(V + tv)

( 1 ) Voir 11. JAHX, ZeiUchr. f . phya . Chernie 41, p. 257. 1902.



APPLICATIONS A DES ÉTATS PARTICULIERS D’ÉQUILIBRE 233

c'est-à-dire la dilatation est nulle. La chaleur apportée du dehors
s’obtient d’après le premier principe ( 47) :

u'- (u+<0+/>(V'- (v+O)
et disparait également.

Dans ces conclusions, on a supposé que lors de la dilution les
nombres de molécules des substances dissoutes n, , w2 j ... , restent
inaltérés : c’est-à-dire que le phénomène de la dilution n’amène
aucune transformation chimique des corps dissous (par exemple,
des variations du degré de dissociation). Dans un pareil cas, les
nombres de molécules descorps dissous auraient dans les équations
pour Vr et. V7 des valeurs diflérentes de celles qu’ils ont dans les
équations pour U et V, et ne disparaîtraient pas par soustraction.
On énoncerait alors la proposition suivante, pour exprimer une
propriété d’une solution diluée : une dilution nouvelle qui a lieu
sans altération chimique des molécules dissoutes, produit une
variation de volume ou un effet thermique insensibles. Autre-
ment dit encore : toute variation de volume ou tout effet thermi-
que offerts par une solution diluée qu’on dilue davantage, doi-
vent être attribués à une transformation chimique effectuée dans
les molécules des corps dissous. •

§ 254. — Procédons maintenant au calcul de l’entropie S d’une
solution diluée. D’après (60) , on a pour des nombre de molécu-
les constants nQ , /?,, ...

dU+ pd.Y
T

et d'après (209) :

dS=„, *f î+ Ç^+ n du\ -\- pdu du -J / )(lU 2+ n2 IT

Or, comme les u et les v dépendent uniquement de T et p mais
non des n, les coefficients de n0 , nn n2, doivent être séparé-
ment des différentielles complètes, c’est-à-dire , il doit y avoir
certaines quantités dépendant seulement de T et p de telle sorte
que :

,/Vn
_ duo+dpv0

T
du{ -\~dpudsi — (210)T
du,2 + d pu,2ds2 ~ T
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Or : mS — n0s0 + n + ?i2ç2 • • • +
la constante d'intégration G pouvant dépendre non de T etp, mais
bien des nombres de molécules.

Si donc on connaît pour une certaine température et une cer-
taine pression, quelconques, la valeur de G dans sa dépendance
relative vis-à-vis des nombres de molécules n0 , nu ns , ... Cette
valeur est en même temps l'expression générale de G pour des
températures et pressions quelconques.

Nous allons maintenant calculer G en fonction des n pour le cas
spécial où la température est élevée et la pression faible.. Si on
élève convenablement la température et si on abaisse convenable-
ment la pression , la solution pourra toujours passer complètement
à l’état gazeux, quelque soit l’état physique qu’elle ait possédé à
l’origine. Il se produira en meme temps, il est vrai, des transfor-
mations chimiques et des changements d’état, c’est-à-dire que les
nombres de molécules n varieront. Il y aura vaporisation par-
tielle, etc., car dans la nature on peut réaliser simplement les
états qui sont suffisamment voisins d'états d’équilibre stable.
Cependant nous supposerons le phénomène tel que tous les nom-
bres de molécules restent inaltérés, et que tout le système forme
toujours une seule phase, parce que c’est seulement alors que la
grandeur G garde sa v aleur. Celte supposition est permise, parce
que les nombres de molécules n forment conjointement avec T
et p les variables indépendantes du système. Un processus de ce
genre ne peut se réaliser que d’une façon idéale, car il fait passer
par des états instables ; mais rien ne s’oppose à son emploi,
parce que l’expression précédente de S s’applique non seulement :

aux états stables d’équilibre, mais à tous les états qui sont carac- j
térisés par des valeurs tout à fait quelconques des variables indé-
pendantes T, p, / > 0, ?? , , . .. L'état d’équilibre stable se distingue ;

de ces états seulement par une condition nouvelle qu’on va éta- j
blir plus loin, et qui en fait un cas spécial.

Si on élève suffisamment la température en même temps qu’on
diminue la pression, la densité d’un système gazeux quelconque j
devient assez petite pour qu’on puisse le regarder comme un j
mélange de gaz parfaits (§ 21 et § 4-3). Nous aurons dans ce cas, 1
d’après ( 194), en tenant compte de cette circonstance qu’ici la i
première espèce de molécules est désignée par l’indice 0 :

S — n 0(GPoL 1 — R Lp -f- Æ0) +
Wi(CpiLT — RL/> + A4) -f- ...+ C,
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équation dans laquelle G possède indépendamment de T et p la
valeur donnée dans (198). Si on compare avec (211), on recon-
naît que l'expression de S peut passer de la forme (211) à la
forme (212) par simples variations de température et de pression ,
si la grandeur G est la même dans les deux expressions, c’est-à-
dire d’après (198), si on a :

G — * — L CQ — j— L ci -j— ... ).
Les concentrations étant :

n0 ni<*o = C1 = , . . •Ho -f- ïly + Tl 2 +. •

On a donc, d’après (211 ), l’entropie d’une solution étendue à tem-
pérature et pression quelconques :

S — n0( s0 — R L c0 ) -f- ??.,(*!— R L c,) -f
Posons, pour abréger, les grandeurs dépendant uniquement de T
et /?, mais non pas des nombres de molécules n :

n<s+ p% _
- — f o

n0 “ h n j -j- H z -f* •••

(213)

*Ç0 '

T
U\ -f /w, = C9•vl — 1 } (214)T
U ,+/ J V 2~~ f — < 2s.> :

on aura finalement, avec (75) , (213) et (209) :

$= noi?o — R L c» ) +»i(œ I — R L Ct ) 4- «3(®3-H L <.)

et ainsi se trouvent déterminées les proprié tés thermodynami-
ques d’ une solution diluée.

. (215)

§ 255. — Nous pouvons maintenant procéder à rétablissement
de la condition d’équilibre pour un système composé de diffé-
rentes phases. Relativement aux symboles, nous continuerons '

comme précédemment à distinguer les différentes espèces de
molécules contenues dans une phase par des indices numériques,
et les diverses phases, comme au troisième chapitre, par des
accents ; et pour plus de simplicité la première phase n’aura pas
d’accent. Le système tout entier sera donc représenté par le sym-
bole :

. . j njmj, nlm '
! njhn", nJ'm ", ...

7/0w0, nm il • • *il • (21fi )
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Les nombres de molécules sont désignés par n , et les poids molé-
culaires par m, et les phases diverses par des accents verticaux.
Dans les formules générales nous indiquons la sommation étendue
aux diverses espèces de molécules dans une seule et même
phase en écrivant les divers termes de la somme ; et au con-
traire la sommation, étendue aux diverses phases sera indiquée
par le signe 2.

Pour pouvoir nous servir des formules déduites, nous suppose- J
rons que chaque phase représente soit un mélange de gaz par-
faits, soit une solution diluée. Cette dernière hypothèse convient
quand la phase renferme uniquement une seule espèce de molé-
cules : comme par exemple un précipité solide chimiquement
homogène produit par une solution liquide. Car une seule espèce
de molécules représente le cas particulier d une solution éten-
due dans laquelle les concentrations des corps dissous sont toutes
nulles.

§ 256. — Supposons maintenant que dans le système (216) soit
possible une transformation isotherme-isobare, telle que les nom-
bres de molécules n0, n,, ns, .. . , ?ij , ... , varient simultané-
ment de 8w.0, onl 5 8ns, •

équilibre empêchant la production de cette transformation, si en
maintenant constantes T et p on a :

8<I> =0

... D’après (79), il y aron onon 2 Ji >* * 7 0 î

ou encore d’après (215) :
S('fo — R Le„)on04- (o, — RI, ct )Sn, 4- (?2 — R Lc,)8n,+... }

4-s«o( »0 — RLcJ + n^i — R L e,) 4- «»§(?.2 — R L ct ) 4-...=0
( Les sommations 1 s’étendent à toutes les phases du système).

La deuxième ligne disparaît identiquement pour les mêmes
raisons qui ont été développées plus haut, en appendice à Léqua-
tion (200). Introduisons de plus les rapports simples et en nom-
bres entiers :

: onJ : on : on J : ...on0 : on , : ôn2 :
f l iy 712, 7J 5, ... 7i j', 7 1 2 , /i a' , . . .

217)i

l’équation d’équilibre devient alors :

-(®o — RLc») v + (®, — R L v t ) + (<?,— R L v,) 4- ... = 0
ou :

lSv0 L ca 4- v4 L ct -p v* L c3 4- ••• ==^Sv#
(p0

= L K.
vi<pi 4- ...
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K, tout comme les grandeurs f 0 , f i f
nombres de molécules n.

dépend pas des• ne• ?

§ 2o7. — La relation qui fait dépendre la quantité K de T et p
se déduit de sa définition :

D L K l v= RSv°
1 V

3?o 3?i Dy2
r ~t“ vi *

DT DTDT
D L K

1 D/7+v* -*P
Or, d’après (214), pour une variation quelconque infiniment petite
de T et p ;

IIUQ -\- pdv0 -\- vQdp
•+• <r rd'fo=*o — T

et en conséquence, d’après (210) :

et de là, on tire :

*?„ u0 +/wo
D T T2 T ‘

De même :
u4 + pvi

D T “ T2
«tyi — Y , etc.

En conséquence, on a :
D L K 1

RT*
2(V <>MO+ V<i +-) +l'(Vo+ vi»i -+- •••)

1
~RT + vl^i +

Désignons maintenant par v l’augmentation de volume du sys-
tème, et par r la chaleur apportée du dehors quand la transfor-
mation (217) se produit spontanément, à température et pression
constantes, on a d’après la valeur de Y dans (209) :

v == £v0v0 4- 4- v2t)2 + ...

D T
DLK

dp

et d’après le premier principe thermodynamique:
r=£(v0u0 4- + ...) -h p(v0v0 +^ vt +...)

et par suite :
DLK

D T ~ R T* ’
r (219)

D L K v (220 )RT *dp
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L’influence de la température sur la quantité K, et par suite sur
la condition de l'équilibre par rapport à une réaction chimique
déterminée, est ainsi réglée par reflet thermique intervenant dans
cette réaction ; et l’influence de la pression Lest par la variation
de volume correspondante du système. Si la réaction s’effectue
spontanément sans effet thermique, la température est sans
influence sur l’équilibre ; si elle ne produit aucune variation de
volume du système, la pression est sans influence sur l'équilibre
( voir § 211, à la fin).

L’élimination de K dans les deux dernières équations donne|
une relation générale entre l’effet thermique r et la variation de I
volume v :

o > *

>T

d’accord ainsi avec l’équation générale (79 g ).
Les équations précédentes (205) et (206) sont des cas particu-

liers des deux dernières équations, comme on Je voit tout de suite
quand on pose pour L K la valeur particulière résultant de la
comparaison de (218) et (204) :

“ - + CLT —LK = LA — y L/J .

§ 258. — L’équation (218) permet d’établir pour un système chi-
miquement transformable autant de conditions d’équilibre qu’il y
a de sortes de transformations possibles, et naturellement chaque
fois la grandeur K a une valeur différente. Gela correspond tout
à fait aux exigences de la règle des phases de GIBUS applicable en :
général (§ 204). Caron doit bien distinguer le nombre des espèces j
de molécules existant dans le système du nombre des éléments
du système (§ 198). C’est ce dernier seulement qui décide du nom- 1
bre et de la nature des phases possibles, tandis que le nombre \
des espèces de molécules ne joue aucun rôle dans l’application
de la règle des phases. Car si on introduit une nouvelle espèce de j
molécules, le nombre des variables s’en trouve bien augmenté ; j
mais aussi le nombre des transformations chimiques possibles 3
dans le système s’accroît aussi, et dans le même rapport aussi le j
nombre des conditions d’équilibre, de sorte que le nombre des|
variables indépendantes reste sans être touché par cette augmen- !
tation.

g 259. — L’équation (218) enseigne encore que, à un point de
vue général, toutes les espèces de molécules qui sont possibles
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dans le système doivent être représentées dans chacune des diver-
ses phases, en nombre fini. Par exemple dans un précipité solide
obtenu dans une solution aqueuse, il y a toujours des molécules
d’eau, et même dans le contact de corps solides, si on attend suf-
fisamment longtemps, il se produit une dissolution partielle de
l’un dans l’autre. Car la grandeur K déterminante pour l’équilibre
possède d’après sa définition (218) une valeur finie et bien déter-
minée pour toute transformation chimique absolument possible :
ainsi d 'après (218) aucune des concentrations c ne peut être exac-
tement égale à 0, tant que la température et la pression restent
finies. Cette conception fondamentale fournie par la thermodyna-
mique s'est déjà révélée fructueuse sur divers domaines, comme
par exemple, dans l’explication de ce fait que jamais un gaz, un
liquide ni même un solide, ne peuvent être débarrassés des der-
nières traces de matières étrangères dissoutes. De là résulte
encore qu’au sens absolu il ne peut y avoir de cloison semi-
perméable, car dans toutes les conditions, la substance de la
paroi se saturera avec le temps de chacune des phases qui
l’avoisinent, et ainsi cédera chaque substance sur son autre face
(voir § 229).

D’autre part, cette manière de prendre les choses complique
notablement le calcul des propriétés thermodynamiques d'une
solution : il faut en effet , pour procéder sûrement, admettre
désormais toujours comme réellement existantes toutes les espè-
ces de molécules absolument possibles avec les éléments donnés:
et on peut se permettre d’en négliger, seulement après s’être con-
vaincu par un examen spécial que diverses espèces de molécules
n’v entrent pas en quantité appréciable. C’est à ce point qu’il
faut vraisemblablement attribuer le désaccord qui survient
manifestement dans de nombreux cas entre fa théorie et l’expé-
rience.

§ 259 a. — Toutes les propositions précédentes se rapportent
naturellement à des valeurs finies de la température et de la
pression. Mais quand la température T se rapproche du zéro
absolu, un coup d’œ il sur l’équation 219) nous montre que, tant
que l’effet thermique r de la réaction en question reste fini, la
quantité LK devient infinie positivement ou négativement quand
la température décroît d’une façon illimitée, selon le sens de la
réaction désignée par les signes des nombres v, et il s’ensuit que,
au zéro absolu de la température, la réaction se poursuit dans un
sens ou dans l’autre jusqu'à terminaison complète, de telle sorte
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que les concentrations des espèces de moléculesdisparaissant dans
la. réaction peuvent devenir égales à zéro.

Ce résultat concorde avec la conclusion générale du paragra-
phe 144, qu’à de basses températures les réactions se font d'or-
dinaire dans le sens de l’effet thermique positif ; il précise encore
davantage cette conclusion , attendu que nous avons affaire ici à une
solution diluée, dans laquelle l’allure de l’énergie totale ne per-
met généralement pas de conclure immédiatement pour l 'énergie
libre. Nous pouvons ainsi énoncer d’une façon tout à fait géné-
rale cette proposition : au zéro absolu de température , il manque
dans une solution qui se trouve en équilibre thermodynamique
toutes les espèces de molécules qui sont susceptibles d' une transfor-
mation qui développe de la chaleur.

Nous allons décrire de plus près quelques-uns des cas particu-
liers les plus importants. L’ordre dans lequel ils sont disposés
dicte en première ligne le nombre des éléments indépendants du
système (§ 198), en deuxième ligne parle nombre des phases.

§ 260. — Un élément indépendant dans une phase. — D'après
la règle des phases, l’état intérieur de la phase dépend de deux
variables, par exemple de la température T et de la pression p.
Et la phase peut renfermer un nombre quelconque d’espèces de
molécules. xVinsi une certaine quantité d’eau liquide peut conte-
nir en proportion finie outre les molécules simples IPO, aussi des
molécules doubles et multiples, des molécules IP et O2, aussi IPO-,
des ions chargés H, HO et O, etc. Les charges électriques des
ions ne jouent pas de rôle spécial en thermodynamique tant que
les forces électriques n’entrent pas en conflit avec les forces ther-
modynamiques, ce qui se produit seulement et toujours quand la
condition thermodynamique d’équilibre exige une répartition des
ions dans les diverses phases du système, au cours de laquelle, en
vertu des charges invariables des ions, de l'électricité libre devrait
apparaître à l’intérieur d’une phase. Les forces électriques s'op-
posent avec une grande énergie à un semblable état, et il se pro-
duit un écart par rapport à l'équilibre purement thermodynami-
que, lequel est compensé d autre part par les différences de
potentiel qui naissent entre les phases en question. On obtient une
vue d’ensemble de ces phénomènes électro-moléculaires en géné-
ralisant les valeurs de l'entropie et de l’énergie par l’addition
de termes électriques. Nous nous bornons ici à examiner des états
non électriques ; nous n’avons donc pas à tenir compte des char-
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ges électriques des ions que nous traiterons simplement comme
d’autres molécules.

Dans le cas présent les concentrations de toutes les espèces
de molécules sont ainsi déterminées par T et p. Le calcul des

4-
concentrations a jusqu’ici réussi seulement pour les ions H
et OH (le nombre des ions O est négligeable). On y est arrivé
par divers moyens, entre autres, en mesurant la conductibilité
électrique de la solution, laquelle provient uniquement des ions.
D’après KOHLRAUSCH et HEYDWEILLER le degré de dissociation de
l'eau, c’est-à-dire le rapport de la masse de l’eau dissociée en ions

i

H et HO à la masse totale de l’eau est à 18° G, égal à
14 ,3 xlO“ 10.

Ce nombre représente le rapport du nombre des molécules disso-
ciées au nombre total des molécules. La thermodynamique permet
de calculer la dépendance de la dissociation vis-à-vis de la tem-
pérature.

Etablissons la condition d’équilibre. Le symbole du système est
d’après (216) :

+nxHn0H2O,
Le nombre total des molécules est n — n0 + + n,, les concen-
trations des diverses espèces de molécules sont donc :

n2HO.

"2n,
CQ — C\ = Cii=n ’ n n

La transformation chimique en question :

v0 : Vj : Vj= Sn0 : : ou,

consiste en la dissociation d’ une molécule 11'0 en une molécule li
i-

et une molécule HO, on a donc :

vo=
Et d 'après (218), à l'état d 'équilibre :

J J C Q j— L C i — 1 J c2 — L I\
ou bien comme cx — c.2 et c0 voisin de 1.

2 L ct — L K.

I v, =1 V* =

Cela donne, pour la relation entre la concentration et la tem-
pérature, d’après (219) :

^ L C i- — R • T- * (2 2 1 )
16PLANCK.
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r , l'apport de chaleur nécessaire pour la dissociation d 'une molé-

cule IPO en les ions II et 110, est d’après ARRHéXIUS, égal à l’effet
thermique dans la neutralisation d'une base et d’ un acide forts
univalents, en solution aqueuse diluée , et ainsi avec le mode de
représentation introduit au paragraphe 97 :

+r -i -
= (H, CI, aq) -j- ( Na, HO, aq) — (Na, Cl, aq).

Cela donne d’après de récentes mesures de WORMANN :

r=27 837 — 48,5T cal.
Il s'ensuit d'après l’équation (221) :

QLci i
DT 4 X 1,983

v

j*
T\ 857 48,5 \ .

T2 T

et par intégration :

3047,3 — 12,123L10 T + Cte.L10 C\ — T

Cette relation entre le degré de dissociation et la température con-
corde bien avec les mesures de la conductibilité galvanique de
l’eau pure à diverses températures, de KQHLRAUSCH et IIëYDMEILLER,
NOYéS, LUNDEN.

Au zéro absolu de la température, la dissociation disparaît
complètement, d’accord avec la proposition gé nérale établie par
déduction au paragraphe 239 a.

§ 261. — Un élément indépendant dans deux phases. — Le sys-
tème est formé de deux phases, par exemple une phase liquide
et une phase gazeuse ou solide. Le symbole du système est
d’après (216) :

!nQwo n0'm0 .

Chaque phase contient seulement un seul genre de molécules.
Cependant les molécules ne sont pas nécessairement les mêmes
dans les deux phases, ainsi , une molécule liquide peut être qua-
druple de la molécule gazeuse.

Quand une molécule liquide se vaporise ou se solidifie, nous
avons, avec notre notation :

v0=— 1, v /
_ «g

0 — < *

c-(;= n4= i0 «0
co= Ho
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et par suite, l’équation de condition :

0 — L K =— + — <-°• 0 m0 *
(221 a )7 0 ’

et comme K dépend seulement de T et /;, cette équation exprime
une certaine relation entre /; et T qui est la loi de la dépendance
de la pression de vaporisation ou de fusion vis -à-vis de la tempéra-
ture, et inversement. Le contenu de cette loi s’obtient en exami-
nant comment K dépend de p et T. Si on.différencie totalement la
dernière équation , on a :

Z ÏJ KIJ 1\ irr\| UJK
ÿT^+^T dp = 0

ou d’après (219) et (220) :

~¥ drV Y dp — ü.

Or, si v{ ) et v0
r sont les volumes moléculaires des deux phases,

la variation de volume du système dans la transformation consi-
dérée, est :

m0 ,— ,vJ —ni ' pV —
par suite :

\ dp
" V° ) d'ï

f ni0r=T !^0m0

ou bien, en rapportant à limité de masse:

V\ dp
?n0 y dû ’

c’est la formule connue de CARNOT-CLAPEYRON (111).
Pour les applications plus étendues, voir plus haut le second

chapitre.

r v ,T
ni m.

§ 262. — Deux éléments indépendants en une phase (solution
d’un corps dans un dissolvant homogène). — D’après la règle des
phases, il y a, en outre de la pression et de la température, encore
une variable arbitraire, par exemple le nombre des molécules
de la substance dissoute contenues dans un litre de solution, tel
qu’on le détermine analytiquement. Ensuite, la concentration de
chaque espèce isolée de molécules est déterminée, qu elle pro-
vienne de dissociation, d’association, de formation d’hydrates ou
d’ hydrolyse affectant les molécules dissoutes. Examinons d’abord
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le cas simple d’un électrolyte binaire, par exemple l’acide acéti-
tique dans l’eau. Le symbole du système est d’après (216) ;

-f
n0H20, n2H. wsH8(X)s.

Soit le nombre total des molécules :

(presque égal à n0 ) .n~ n0 + + tu+ n

Les concentrations sont ;
3

n i
Cg =2i .8 n

L’unique transformation à examiner pratiquement :

: vt : yg : v3=3/?0 : 8nt : on2 : 3n9

consiste dans la dissociation d’ une molécule C2H402 en ses deux
ions, ainsi :

/ i /120 G* 2=c i = -r Il 9? ’n

vo

'h — — 1 v2= 1,

Par suite, d’après (218), à l’état d équilibré :
= 0 v g = t .vo î

— L C'j
_|— L c 2 — {-- L — L K

ou bien, comme c2 — c* :

— — K. (222)c

Or il faut regarder comme connue la somme :

Ci+Ct — C , fl
car le nombre total (n, -|- w2) des molécules d’acide non disso-
ciées et dissociées, et aussi le nombre total n0 des molécules
d’eau qui peut être posé égal à n, se mesurent directement. On
peut donc calculer cx et ct avec les deux dernières équations. 11
s’ensuit pour les concentrations ct et c3 des molécules non disso-
ciées et dissociées, par rapport à la concentration totale c :

ïïTTïïT — (\/1+ X — *)
È(\/1 + ï — * ) •

Ci
5c

712C2
tl\ *+ 712C

À mesure que croît la dilution, et que diminue la concentra-
tion c, le rapport — augmente d’une façon déterminée tendant

C
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vers 1 c’est-à-dire jusqu’à dissociation complète : et de là résulte
pour la conductibilité électrique d’une solution , de concentration
donnée la loi établie d’abord par OSTWALD, pour la dilution des
électrolytes binaires, que l’expérience a confirmée dans de nom-
breux cas. Les exceptions constatées surtout dans les électrolytes
fortement dissociés s'expliquent peut-être par ce fait que la con-
ductibilité électrique d’une solution n’est pas toujours une mesure
directe de l’état de dissociation.

La dépendance du degré de dissociation vis-à-vis de la tempé-
rature s’obtient ici de la même façon qu’au paragraphe 260, en
tenant compte de l’effet thermique qui se produit dans la disso-
ciation. Inversement, la variation de la dissociation avec la tem-
pérature permet de calculer la chaleur de dissociation, comme l’a
montré ARRHéNTUS pour la première fois ( I ).

§ 263. — Ordinairement dans la dissolution d’un corps, ce
n’est, pas une seule réaction chimique qui est possible, mais un
grand nombre, et par suite le système complet renferme une
longue série d’esj>èces de molécules. Nous traiterons comme
exemple encore le cas d’un électrolyte qui peut se dissocier de
diverses manières en ions par exemple une solution aqueuse d’acide
sulfurique.

Le système est d’après (216) :

w0H2O, SO*

Le nombre total des molécules est :

71' "==- ?7Q — }— 711 — j— 71.2 “I- ^8 “j- m
Les concentrations sont :

+ SO4.n,H, w2HSO4

( presque égal à n0 ) .

no nx >4n
Ci —C° n C2 ,n ’ = — .4 71

Il y a à examiner ici deux transformations d’espèces différentes:
v0 : vt : v2 : v8 : v4 =8n0

: 874 :Sn2 : o?i3 : on4

d’abord la dissociation d’une molécule IPSO" en les ions II et

c8=ii 9 n

HSO4 :
v.= 0 v»= l v.t =0V,= — 1 v,= l

(1) La relation de la constante K avec la pression p, telle qu’elle est donnée
par l’équation (220) a été examinée et confirmée expérimentalement par
FANJUNO-.
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4-
et ensuite la dissociation d’un ion TISOv en les ions H et SO* :

vs = l

D’après (218), les deux conditions de l’état d’équilibre sont :

— L c.i — J- L C' 2 -j— L ~ L Iv

li Cj — !J Cg -j— L CI — L Kf

v, — 0 V.=-l v*=1 .v0 = 0

ou encore :
C2C3 K.

= K'.
C3

Il faut ajouter encore la condition qui exprime que clans la
quantité totale de la substance dissoute, le nombre des radicaux
S0V (n, + n2 + îh ) , est la moitié de celui des atomes d’H
(2'Uj -f- nt + ; car autrement le système contiendrait plus de
deux éléments indépendants. Cette condition s’écrit :

2c% -f- c8 = c2 .

Enfin il faut regarder comme donnée la quantité totale d’acide
sulfurique dissous, c’est à-dire :

Ci + C2 + — c.
Les quatre dernières équations fournissent pour lesquatre concen-
trations cu cs , cs , c4 , des valeurs déterminées qui font troilVêr
l’état d’équilibre (1). 1

Pour avoir un calcul plus exact, il faudrait tenir compte en
tout cas d’autres espèces de molécules. Chaque nouvelle espèce
de molécule fournit une nouvelle inconnue, mais aussi un nou-
veau mode de transformation, et par suite une nouvelle condition
pour l’équilibre, de sorte que l’état d’équilibre reste déterminé
sans ambiguité.

§ 264. — Deux éléments indépendants dans deux phases. -
D’après la règle des phases l’état d'équilibre est déterminé par
deux variables, par exemple température et pression. Afin de
mieux embrasser ce large champ de phénomènes, il convient de
distinguer ici deux cas, selon que seule une des deux phases

( l ) Comparer les calculs de J. ~ B. GOEBEL, Zeitschr. f . physikal Chernie, 7i ,

p . 652. 1910.
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contient les deux éléments en quantités appréciables, ou que les
deux phases renferment les deux éléments.

Prenons d’abord le cas le plus simple : l’ une des phases (ll’°)
contient les deux éléments, l’autre phase (2°) contient un seul élé-
ment. Strictement parlant, d’après le § 259, cette supposition
n’est jamais exacte, mais dans un grand nombre de cas elle suffit
jusqu’aux erreurs inappréciables des faits observables. L’appli-
cation de la condition générale d’équilibre (218) à ce cas conduit
à des lois toutes différentes, selon que l’élément qui se trouve
isolé donc la seconde phase se présente dans la première phase
comme corps dissous ou comme dissolvant (§ 249). Nous subdivi-
sons dans le cas encore en deux autres sections.

§ 265. — L’élément isolé dans la seconde phase forme le corps
dissous dans la première phase. — Un exemple nous en est
fourni par l’absorption d’un gaz, soit l'acide carbonique, dans un
liquide de tension de vapeur relativement insensible ; ainsi beau
aune température pas trop élevée.

Le symbole du système composé de deux phases est, d’après

n0 IPO

Nous supposons ici que la molécule gazeuse CO2 est identique
avec la molécule dissoute CO2. Le cas plus général sera traité
plus bas au § 274. Les concentrations des diverses espèces de
molécules du système dans les deux phases sont :

(216) :
n.CO 2 | n’GO2.

nn n i c t _ % ^|co —CQ — =n0 + 1

La transformation examinée :

»0 + Ui »0

v« : V4 : v/ = on0
* Sn4 : on0

f

consiste ici en la vaporisation d’une molécule d’acide carbonique
sortant de la dissolution, et on a ainsi :

v* =- lV
0
« ()

La condition d’équilibre (218) :

'4 =1.

vo b c0 -H Vj L cx -H v0
f L CQ L K

devient ainsi : — Le, =L K (223)
c'est-à-dire à température et à pression déterminées (ce qui déter-
mine K) la concentration e , du gaz dans la dissolution est égale-
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ment déterminée. La variation de la concentration avec la pres-
sion et la température s’obtient par la substitution de la dernière
équation dans les équations (219) et (220). Il en résulte :

D L Ci 1 (224 )K * T

D L Ci j_
R * T2

v est l’augmentation de volume du système qui se produit dans la
vaporisation isotherme et isobare d’une molécule de GO2 ; r est
la quantité de chaleur qui doit être prise alors à Fextérieur.
Comme v représente à peu près le volume d une molécule
d ’acide carbonique gazeux, on peut poser approximativement
d’après (16) :

(225)DT

RTv — —P
et l’équation (224) donne :

P L çt 4
P

Si on intègre :
L c i = L p + const.

ou bieu :
C i = C p,

c’est-à-dire, la concentration du gaz dissous est proportionnelle à
la pression du gaz libre au-dessus de la solution (loi de Henry).
Le facteur de proportionnalité C, qui fournit une mesure de la
solubilité du gaz, dépend encore de la température suivant une
relation que nous enseigne l’équation (225) combiuée avec (226),
c’est-à-dire :

D L C
DT — R T2 *

Si la vaporisation du gaz hors de la dissolution se fait avec apport
de chaleur du dehors, r est positif , et la solubilité augmente
quand la température diminue. Inversement, on peut d’après la
variation de C avec la température, calculer reflet- thermique r dans
l’absorption. On a :

4 r

R T2 D G
C

* D T '

D’après les recherches de NACCARï et PàGLïANI , à 20° G. (T = 293)
la solubilité de l’acide carbonique dans l’eau , exprimée en une
unité qui importe peu ici, est 0,8928 et son coefficient de tempé-
rature est 0,02483. Ainsi, en tenant compte de (34) :
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r = 1.985 X 2932 X 0.02483 _ 4 700 cap
0.8928

THOMSEN a trouvé pour l'effet thermique, lors de l’absorption d’ une
molécule d’acide carbonique dans l'eau 5 880 cal. L’erreur pro-
vient ( d'après NERNST) de la mesure des coefficients de solubilité.

Sur le montant total de l’effet thermique, d’après (48), il
revient au travail extérieur la portion suivante :

RT ou 1,985 X 293 = 590 cal.
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§ 266. — Un autre exemple appartenant à ce cas est la satura-
tion d’un dissolvant liquide par un sel difficilement soluble ; par
exemple l’acide succinique dans l’eau. Le symbole de ce système
est, d ’après (216) :

n0 H20, nx IFOO|<1I6C 0V,

si on fait abstraction de la faible dissociation de l'acide dans la
solution. Le calcul de l’état d’équilibre donne exactement, avec la
même désignation que dans (223) :

— L cv = L K,
déterminé ainsi par la température et la pression : ensuite d’après
(219) on a :

T)T2 ^ f C|— lti IT *

C’est au moyen de cette relation que VAN î HOFF a calculé pour la
première fois r en partant de la solubilité de l’acide succinique à
0° (2,88) et à 8,5° ( 4 ,22). On a alors à peu près :

D L a L 4,22 — L 2,88
D T

Il s’ensuit pour T — 273 en calories :

r = — 1,98 x 273* X 0,04494 =- 6 600 cal. ,

c’est-à-dire que la précipitation d’une molécule de ce corps à l’état
solide dans sa dissolution doit coder au dehors 6600 cal . BERTHELOT
a trouvé 6 700 cal . pour la chaleur de dissolution.

Si on regarde r comme indépendant de la température, ce qui
dans de nombreux cas est permis comme première approximation,

l’équation (227) s’intégre en T et donne :

L ~ jf[’ + const.

(227)r =

= 0,04494.8.5
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§ 267. — La relation (227) entre la chaleur de dissolution et le
coefficient de température de la solubilité n’a plus de valeur
quand le sel subit dans la dissolution une transformation chimique
notable, par exemple, la dissociation. Il y a alors dans la solution
à coté des molécules normales, d’autres molécules dissociées,
comme par exemple dans le système suivant d’eau et d’acétate
d’argent :

; .

n0 LLO, ni AgïIsC302, n2 Ag, n3 VLG202 ] njAgïl3C202.
Le nombre total des molécules existant dans la solution est :

( presque égal à ?? 0),
ensuite les concentrations des diverses espèces de molécules dans
les deux phases sont :

n= / > 0 -f - n /u -f- n.di

n n.2// < >

n Ci n C 2 n
f

*

Les transformations possibles :
»0

: v 2 : v8 : v0'= ow0 : : o/?, : S/*3 : Sn0'
consistent d'abord en la précipitation d’une molécule d’acétate
d’argent dans la solution :

— 0 v, — — 1 va — 0 v 3 = 0 v/ = 1 I
ensuite dans la dissociation d’une molécule d’acétate d’argent :

= 0 Vj — — 1 v2 = 1 v8 — I v0
f = 0. M

Ainsi d’après (218), on a les deux conditions d’équilibre :

premièrement :

deuxièmement :

ou bien comme c,=

v0 •' vt

v«

— Le, = L K,
L ct -+- L c.2 -f- L cs — L K!

^ = TC'c,
c’est-à-dire, à température et à pression déterminées ; première-
ment, la concentration c. des molécules non dissociées danslasolu-
tion saturée de sel est tout à fait déterminée ; et, deuxièmement, la
concentration c2 dcs molécules dissociées se déduit à la concentra-
tion cj des molécules non dissociées d’après la loi de dissociation
d’un électrolyte établie plus haut sous (222). Or, comme on
obtient la valeur de c, + c-2 par la mesure de la solubilité et la
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valeur de c2 par la mesure de la conductibilité électrique de la
solution , les quantités K et K' peuvent se calculer avec ces don-
nées pour une température quelconque. Leur dépendance vis-à-
vis de la température fournit ensuite d’après (219) une mesure
dune part, pour l’effet thermique produit lors de la précipitation
d'une molécule non dissociée hors de la solution, d’autre part
pour celui qui est relatif à la dissociation d’une molécule dissoute,

et ou a là, d’après VAN T HOFF, une méthode pour calculer la véri-
table chaleur de dissolution du sel, en mesurant la solubilité du
sel solide et la conductibilité de la solution saturée à diverses
températures, c’est-à-dire l'effet thermique qui intervient quand
un poids moléculaire du sel solide se dissout et de plus une frac-

tion de2 se dissocie en ses ions, ainsi que cela correspond biendei -j- de=>
au processus effectif de la dissolution.

§ 2G8. — L'élément isolé dans la seconde phase forme le dissolvant
dans la première phase. — Ce cas sc trouve toujours réalisé quand,
d’une solution sous un état physique quelconque, le dissolvant pur
sc sépare sous un autre état physique, par exemple par congéla-
tion, fusion, vaporisation, sublimation. Le type général d’ un tel
système composé de deux phases est , d’après (216) :

w0m0, , tiJH -y , n9m3, ... J njm 1

dans lequel ou ne précise pas si le dissolvant possède un poids
moléculaire identique ou différent dans les deux états physiques.
La somme des nombres de molécules dans la dissolution est :

(presque égal à n0).
Les concentrations des diverses espèces de molécules sont c.

L 0 I — " 1•

0 j

n — n0 +- nt -f- n2 4- nz +...

n0 n i tu
C° — n

Une transformation possible :

c i =- C i = 11 ’ ’ * *11 no

!: v, : v4... : v0 =on0 : on, : o/*3:... : on0

est constituée par le passage d'une molécule de dissolvant de la
première phase dans la seconde, c 'est-à-dire :

vo — — 1

L’équilibre exige alors d’après (218) la condition :

-Lc+^L t ' = L K

VQ

?n0 (2281\ /V« — 0,... v '=v , = 0J / *

m0
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et en tenant compte des valeurs ci-dessus de c0 et c0
' :

L-= L K.
nQ

ni 4 n-2 -f- + . •ü-= l +O r
n0no

et ainsi comme la fraction du second membre est très petite :
}l\ -j- 71-2 + 77 -2 -j- . (229)-= LK.«O

D’après la définition générale contenue dans (218) on a ici :

^ (v»?o 4- v,?, + v2?2 + ... +LK —
ou. en tenant compte des valeurs des v dans (228 ) :

a i -f »a 4- + . . . 1
~ lî

D’après cette équation, l’expression du deuxième membre ou LK
est toujours très petite.

Prenons le cas particulier où le nombre des molécules dissou-
tes rii ?h + • • •, disparaît complètement, et où au lieu d’une
solution, le dissolvant existe pur. On a alors, d’après (230) :

ffioyor - fl
ainsi, réquation (221 aj, qui exprime la condition que T et p doi- .

vent remplir, quand le dissolvant pur se trouve dans deux états
physiques avoisinants. On peut alors regarder ou la pression
(tension de vapeur) comme dépendante de la température, ou la
température ( point d’ébullition, point de fusion) comme dépen-
dante de la pression.

Revenons maintenant au cas général exprimé par l’équa- I
tion (230). D’après celle-ci toute dissolution de molécules étran- :

gères itly n 2, nd . ., produit un écart correspondant par rapport à la j
relation valable pour le dissolvant pur, et cet écart dépend, comme 1
on le voit, uniquement du nombre total des molécules dissoutes, J
mais non de leur nature. Pour exprimer sa valeur au moyen de I
quantités directement mesurables, on peut à volonté introduire I
comme variable indépendante, soit /?, soit T. Dans le premier cas I
on dit : pour une pre - sion py la température d '

ébullition ou de j
fusion T de la dissolution diffère de celle du dissolvant pur (TJ. I
Dans le second cas, à une température déterminée T, la tension*

t l ü (230)= L K.— es7 0wo m<s

0= L K=
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de la vapeur ou la tension de congélation p de la solution diffère
de celle du dissolvant pur ( p0 ). Calculons les écarts dans les deux
cas.

§ 269. — Si T0 est la température d 'ébullition ou de congéla-
tion du dissolvant pur à la pression p, on a d’après (221 a) :

(L K)T == T0=0,
et par soustraction de ^230), il vient :

L K (L K)T=T0 =
Or, comme T diffère peu de T0, on peut écrire à la place de ce
dernier, en se servant de (219) :

^(T-T.) = -jjfT (T-T.) = Pi +U -2 + . * .
Wo

et il en résulte :
HVJ J

_ ^1 + ^2 + * • (231)n0

C’est là la loi de l’élévation du point d’ébullition et d’abaissement
du point de congélation établie pour la première fois par VAN T
HOFF pour la congélation, r, la chaleur apportée du dehors dans
la congélation d’une molécule, est négative. Comme nQ et r ne se
présentent qu'en se multipliant mutuellement, on ne peut rien
tirer de cette formule relativement au nombre des molécules n0

et le poids moléculaire m0 du dissolvant liquide. Si r est exprimé
en calories, on doit d’après (34) faire R — 1,985.

Ainsi pour la vaporisation d’un litre d’eau sous lu pression
atmosphérique on a environ w0r = 1000 x 539 cal. T0 = 373 et
par suite l’élévation du point d’ébullition d ’une solution aqueuse
diluée :

T — T0 = (», + n,+ «, + . . .0 10Ü U X 539 v r 1 1

= 0°ol ( iit + nt + n% + ...)
Dé plus pour la congélation d’un litre d’eau sous la pression atmos-
phérique, environ n0r = — 1 000 X 80 cal. T0 = 273 et par suite
l’abaissement du point de congélation d’ une solution aqueuse
diluée :

(232)

l ,98oX 273O
nj+n3 + ...)T;-T = 1 009 X «0

= l ü85 (n4 + n% -f- nz + ...) (233)
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§ 270. — Si p0 est la tension de vapeur du dissolvant pur à la
température T, on a d’après (221 a) :

(L K )p-Po — 0, ;

et en retranchant de (230), on a :

LK — (L K)p=Po = ?li +,t2 +
n0

Mais comme p diffère peu de p0 , on peut écrire au lieu de cela,
en se servant de (220) :

OUv ?/ 1 -f- U 2-h ...(
.P — Po )=— ^ ( P — P «) u0

et il suit de là, en posant v égal au volume des molécules gazeu-
ses qui prennent naissance dans la vaporisation d'une molécule

RTliquide v =~ .1 7)1 </ p
Po — P rnl /h -1- )h> + . . . (234)

P ?n0 n0

C’est là la loi de l’abaissement relatif de la tension de vapeur
établie pour la première fois par VAN T HOFF. Comme n( et m0 se
présentent seulement multipliés bun par l’autre, cette formule
ne peut rien nous apprendre sur le poids moléculaire du dissol-
vant liquide. On trouve fréquemment cette relation exprimée
sous cette autre forme : rabaissement relatif de la tension dé
vapeur donne le rapport du nombre des molécules dissoutes
( nl -f- n2 + ns -f* • • •) au nombre des molécules du dissolvant ; ou
bien ce qui revient au même pour les solutions diluées, au nom-
bre de toutes les molécules de la dissolution. Cette proposition,
cependant, connue on peut le voir ici, n’est exacte qu’autant que
mj= m\ c’est-à-dire quand on peut assigner aux molécules du
dissolvant dans la dissolution le même poids moléculaire que
dans la vapeur. Cette admission n’est pas exacte, en général, par
exemple pour l’eau. Aussi n’est-il pas inutile de faire remarquer
qu'on ne peut rien apprendre sur le poids moléculaire du dissol-
vant dans la dissolution, ni par rabaissement relatif de la tension
de vapeur, ni par son point d’ébullition ou de congélation. Dans
toutes les circonstances, ces mesures fournissent seulement le
nombre total ( nt -f- ns + ...) des molécules étrangères existant dans
la dissolution.

§ 271. — Il est intéressant de combiner les relations particu-
lières établies dans les derniers paragraphes avec les équations
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correspondantes établies précédemment pour les mêmes systèmes
physiques, en s'appuyant sur des hypothèses plus générales,
indépendamment de toute théorie moléculaire, aux paragraphes
224, 226 et 228.

Dans ce but nous devons, d’après notre notation présente, poser
pour le c qui s’ y trouve, d’après (162) :

t Mg + ... (235)M n0m0

Il faut remarquer encore que m qui est là, poids moléculaire
du dissolvant en vapeur doit être désigné par et que r, rap-
porté là à l'unité de masse du dissolvant, doit être désigné par

m0

En effectuant ces substitutions, les équations antérieures (181)
et (183) deviennent ellectivement identiques avec les équa-
tions (234) et (231), si on attribue chaque fois à la grandeur posi-
tive <p qui y entre comme caractéristique pour toutes ces régulari-
tés, la valeur :

R ( // i -{- t i > -j- .. • ) (236)o —
£ 272. — De même la valeur de la pression osmotique P résulte

naturellement de la formule antérieure plus générale (190), quand
on y introduit la valeur de la grandeur caractéristique © qu’on vient
d’évaluer dans (236) ; et si on pose pour c l’expression (235) :

{ H i +U i + n3 + * *

UTP= (237)
nQ?n0c

Ici v signifie comme précédemment le volume spécifique de là dis-
solution, et ainsi le produit n0m0v est presque égal à tout le
volume de la dissolution V, et il s’ensuit :

UT (?i , + ws + r a a -f - . . .) (238)V

c'est la relation connue do VA.N
'T HOFP, laquelle d’après (16) est

identique avec l'équation caractéristique d'un mélange de gaz
parfaits avec les nombres de molécules ni 9 na,

§ 273. — Chacune des propositions établies dans les derniers
paragraphes constitue une méthode pour déterminer le nombre
total (ni + tt# -f - ... ) des molécules étrangères existant dans une
solution diluée. Si le nombre trouvé par une mesure de ce genre
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diffère du nombre calculé avec le pourcentage de la solution en y
admettant des molécules normales, il a dû nécessairement,
d’après la théorie qu’on vient de développer, se produire une
transformation chimique des molécules dissoutes ; par dissocia-
tion , association , ou autre phénomène analogue. C'est là une con-
séquence qui a une grande importance pour l’examen de la nature
chimique des solutions diluées.

Cependant la conclusion tirée du nombre total des molécules
relativement au nombre et à la constitution des diverses espèces
de molécules dans la solution est absolue seulement dans des
cas tout, à fait particuliers, c’est quand le corps dissous subit dans
la dissolution une transformation chimique seulement d'une seule
manière. On possède alors dans la masse totale connue du corps
dissous et dans le nombre total connu des molécules réellement
formées par lui dans la dissolution précisément les données néces-
saires pour calculer les nombres de toutes les diverses espèces de
molécules. Or nous avons fait remarquer plus haut (§ 259) que ce
cas forme, strictement parlant, seulement une exception : en effet
dans la solution il doit y avoir en nombre fini, nécessairement
toutes les espèces de molécules absolument possibles. Dès que,
à côté d’un mode de transformation chimique (par exemple

»
_ _

S04H2 en 2H et SO4) on constate un deuxième mode de transfor-
4- —mation (par exemple H2SOv en H et HSO4), le nombre des incon-

nues surpasse le nombre des équations qui servent à les détermi-
ner et l’analyse de l’état d’équilibre reste indéterminée.

Par suite, il n’existe pas en général de relation déterminée
entre l’abaissement du point de congélation, l’abaissement de la
tension de vapeur, l’élévation du point d'ébullition d’une part, et
la conductibilité électrique d 'autre part. Car les premières quan-
tités dépendent du nombre total de toutes les molécules dissoutes,
chargées ou non chargées. Mais la dernière quantité d épend du
nombre et de la nature des molécules chargées (ions) lequel ne se
calcule pas toujours d’office à partir du nombre précédent. Réci-
proquement une divergence entre l'abaissement du point de con-
gélation calculé à partir de la conductibilité et celui qu'on mesure
directement, ne peut être regardée en elle-même comme une
objection contre la valeur de la théorie, mais seulement comme
une objection contre les hypothèses faites au cours du calcula
partir de la conductibilité relativement aux espèces de molécules
existant dans la solution.

La relation entre l’abaissement du point de congélation et le
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nombre de molécules du corps dissous a été établie très nette-
ment d’une manière expérimentale d’abord par RAOULT ; VAN T

HOFF en a établi le fondement thermodynamique et l’a élargie au
moyeu de sa théorie de la pression osmotique, àRRHéNIUS a pu la
traiter complètement même pour les électrolytes au moyen de sa
théorie de la dissociation électrolytique, tandis que indépendam-
ment- de ces théories la thermodynamique, précisément parla voie
que nous venons de décrire, a fait progresser la notion des trans-
formations chimiques des corps dissous en solutions diluées.

$ 274. Chacune des deux phases renferme les deux éléments
. en quantité appréciable. — Le plus important des cas de ce genre

est celui de la vaporisation d’une solution liquide dans laquelle
non seulement le solvant, mais encore le corps dissous est volatil.
Or, la possibilité d'appliquer la condition générale de l’équili-
bre (218) à un mélange de gaz parfaits ne dépend pas du fait que
le mélange peut être regardé comme une solution diluée ; cette
équation conserve donc sa valeur approximative correspondante
sans égard à la composition de la vapeur, tandis qu'au contraire
le liquide doit être regardé comme une solution diluée.

Lu général , on obtient d ’après (216 ) pour symbole du systè me :

n /m/, aJmJ ...n0 w0, nYm 4.
où comme jusqu’ici le chitfre 0 se rapporte au dissolvant , les
chitires t , 2, 3 ... sc rapportent aux diverses espèces de molécules
des matières dissoutes. L’addition d’accents sur les poids molé-
culaires (m/, nit , m/, ... ) laisse la possibilité que les diverses espè-
ces de molécules possèdent dans la vapeur un poids moléculaire
autre que dans le liquide.

Dans le liquide le nombre total des molécules est :

(presque égal à n0 ).a — n0 + + n, + ...
Dans la vapeur on a de même :

i f! — nj -j- Tii -j- ïi* “ (” • • •

Ensuite les concentrations des diverses espèces de molécules
dans le liquide :

n r
_ "st.2 —' 0C0 — i7 5 * * * Jnn n

dans la vapeur :
i /0Cl — ey =7 7 ‘*t n'nil

.17l’ I.ANOK
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Gomme le système examiné ici peut subir diverses sortes d’alté-
rations, il faut satisfaire aussi à diverses conditions d'équilibre,
dont chacune se rapporte à un mode de transformation déter-
miné. Examinons d’abord la transformation suivante :

v0 : v, : Vg : . . . : v0
; : v/ : v/ : . . .

= on0 : on, : on2 : ... : on0
r : on, : on,; : ...

qui se réalise dans la vaporisation d’une molécule de la première
espèce , '

Nous avons : •

V ' — 3x' i ,V = o,

et la condition d’équilibre (218) devient :

— J. c, + L c!= L K

V , =- J y J =:0, .V, - 0v0 = 0 • 7 / »
//Il

X'

mi

ou bien :
mi

e/ mi = K.
C'I

Cette équation exprime la loi de partage de NERNST. Quand la
matière dissoute dans les deux phases y possède le même poids
moléculaire (m </ = nlo ) i ü existe alors dans l’équilibre un rapport
fixe, ne dépendant que de la pression et de la température, mais
indé pendant delà présence des autres espèces de molécules, entre
les concentrations c, et c/ dans le liquide et dans la vapeur ; mais
quand la matière dissoute peut se polymériser dans le liquide, on
prendra , à la place du rapport simple, la relation établie dans la
dernière équation.

Examinons d’autre part la transformation qui consiste dans la ‘

vaporisation d’une molécule du dissolvant, alors :

y t — m*0 "
_

/ 7 v/ = 0v2 = 0, . . . ' — o, . . .vi-0,
et l’écjuation de condition devient :

— Lr0 +^L *0'= EK .

— 1 v.vo = ??/ 0

Wo

ni -f - n > -f - • • -LC# = L -^- = L ( 1 +no \
On a ici : n0

a, -f- U j -f~ « . • ( 239)
"o

et par suite :
ni -f ?H + • • mo (210)E r j= E K- + w0'"n
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où les quotients —
cules dissoutes dans le liquide ont des valeurs petites. Il y a
alors deux cas à distinguer.

Ou bien : les molécules m0 dans la vapeur forment une portion
ou petite ou tout au moins modérée du nombre total des molé-
cules de la vapeur. Un peut alors négliger les petits nombres
cu c2 ... vis-à-vis du L et écrire :

— , c’est-à-dire les concentrations des molé-n0

L c0' = L K

c’est-à-dire : La concentration des molécules du dissolvant dans
la vapeur ne dépend pas du tout de la composition de la solu-
tion. Un exemple nous est fourni par la vaporisation d'une solu-
tion diluée quand le dissolvant n’est pas fortement volatil, par
exemple, l’alcool dans l’eau. Alors la pression partielle du dissol-
vant (eau ) dans la vapeur ne dépend pas du tout de la concentra-
tion de la solution : elle est ainsi égale à celle du dissolvant pur

Ou bien : Les molécules ru0 surpassent fortement en nombre
dans la vapeur les autres molécules comme par exemple quand
dans la phase liquide l’alcool est le dissolvant et, beau la matière
dissoute. Alors cj est voisin (le 1, et on ne peut sans erreur nota-
ble, effectuer la simplification de la condition d’équilibre : on a
alors comme dans (239) :

n%' + . . .",W=- "o

ce qui donne à l’équation (240) la forme :

+ "2' + • .//- i + "2 ?n0 -= LIv.1 ‘m0"o no
Traitons cette équation exactement sur le modèle de l’équation

(230), il viendra finalement comme dans (231) :

H \’ -f~ f l .2i"l "2 + • • • nTf>-o-r • • •r-T.= ( "0 '"0 rHo niQ

r est l’efièt thermique dans la vaporisation d’une molécule du
dissolvant, et ainsi — est l’effet thermique dans la vaporisation de

nio
l’unité de masse du dissolvant.

Nous faisons encore remarquer que le dissolvant entre toujours
dans Ja formule seulement par sa masse et non par son nombre
de molécules ou par son poids moléculaire ; tandis qu’au con-
traire dans les matières dissoutes l’état moléculaire est caractéris-

ai
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tique pour leur inlluenee sur la vaporisation. D'ailleurs la formule
renferme une généralisation delà loi précédente (§ 269) de VAUT
HOFF relative à l'élévation du point d’ébullition : seulement
ici intervient à la place du nombre [ nx + ns •+ . .. ) des molécules
dissoutes dans le liquide, la différence des molécules dissoutes
dans lunitc de masse du liquide et, des molécules dissoutes dans
l’unité de masse de la vapeur selon que l’unité de niasse du liquide

l’imité de masse de la vapeur renferme au total plus de molé-
cules dissoutes, il en résulte pour la solution une élévation ou un
abaissement du point d’ébullition. Au cas limite, quand ces deux
quantités sont égales, le mélange bout à température constaiffe, ia
variation du point d’ébullition est nulle, comme cela avait déjà été
établi (§ 219) à un point de vue plus général. Un établit naturelle-
ment des propositions analogues pour la variation de la tension de
vapeur.

Des propositions tout à fait analogues se déduisent écideminent
de la meme manière aussi pour d’autres états physiques : ainsi
par exemple la loi du point de fusion s’exprime plus généralement
de la façon suivante. Quand dans une solution diluée il se sépare
par congélation non seulement le dissolvant, mais encore la
matière dissoute de telle sorte que les matières solides forment
précisément une solution diluée comme par exemple dans la
solidification de nombreux alliages, rabaissement du point de
congélation n’est pas proportionnel à la concentration de la
matière dissoute dans le liquide, mais proportionnelle à la diffé-
rence des concentrations de la matière dissoute dans la phase
liquide et dans la phase solide : il change de signe aussi quand
cette différence change de signe.

Le cas limite est formé par les mélanges eutectiques qui ne
changent pas de composition dans la solidification. Chez ceux-ci
le point de solidification ne change pas avec la concentration (voir
ci-dessus § 219 5).

Pendant que la répartition de chaque espèce particulière de
molécules sur les deux phases est ainsi réglée, l’équilibre des
diverses espèces de molécules s’établit à l’intérieur de chaque
phase particulière tout <ï fait d’après les régularités développées
plus haut § 262 /'. Nous rencontrons ici encore les mêmes lois de
dissociation, d’association, etc.

THElOIOUYiNAMlQUE

O U

§ 275. Trois éléments indépendants dans une phase. — Quand
une solution diluée contient en outre du dissolvant deux coips dis-
sous différents, ceux-ci dans le cas où ils ne forment pas entre eux
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(le nouvelles espèces de molécules, ne s'influencent nullement
l’un L'autre ; car alors il n’y a aucune transformation possibleentre eux, et il n’y a aucune condition particulière d'équilibre à
remplir. Si on mélange ainsi par exemple une solution aqueuse
diluée d’un électrolyte avec la solution diluée d’ un autre électro-lyte absolument indifférent au point de vue chimique, chaque solu-
tion se conduira comme si elle était diluée avec la quantité cor-
respondante d'eau pure. Ainsi son degré de dissociation croîtra
en raison de la dilution.

Il en est autrement quand les deux électrolytes ont en commun
un ion , comme par exemple, l 'acide acétique et l’acétate de
sodium. Dans ce cas on a, avant le mélange des deux systèmes :

261

+n0 H*0, nsH, naH'C'0*
et

Tw0'HfOf n/NalWO2 y / 2Na n;/ IVC*Os
et on a comme dans ( 222) pour la première solution l'équation

— = K n22 = K (241)ou
Cl ni n0

et, de même, pour la deuxième solution

K= K7 ou n2' 2 = K'. (242)iii' nd

Mais, après le mélange on ale système :

Ci

H- +
yy ;jH, y? . Na / /JDG2!)*rc0H20, nyW C*0\ n2NaHsC202,

avec nécessairement :

(nombre des molécules IDO) ]
(nombre des atonies Na)
(nombre des atomes H)
( nombre des ions libres ) .

Dans le dernier système le nombre total des molécules est:

(presque égal à ?/ 0 ).
Les concentrations des diverses espèces de molécules sont :

n0 = 7i( ) + nj
+ nK = n/ + ni

nx -f n,= n, + n2

n,+ n4 = n. (243)

71 7l0 -f- 71i -f- 71« -(-7lz -f- -f - ?l?t

n2 'h >hn nio
C, C.i = ? c» -—ClCo n n nnn v
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Dans le système sont possibles deux transformations :

v0 : v4 : : v8 : : v3= ôn0 : on{ : on2 : : onk :Sa

premièrement : la dissociation d’une molécule d'acide acétique :

vo= 0’
ce qui donne, d’après (218), l’équation d’équilibre :

•N (S

:>

VS 1) Vt= 0, V,=lv.= 0v,=-1- î

— 1 J c } -} IJCJ 1 j C'ù — Ï-* K,
ou bien :

C3C3 }(
Ci

ou encore :
m • ns _ n^ n,-
wi .’So ~

ni ( no+ jio’ )

Deuxièmement : la dissolution d’une molécule d’acétate de
sodium :

(244)= K.

v8 =lv0 = 0, v,-0, vs = — 1, v3= 0, v,= l

qui donne l’équation d’équilibre :

— L C2 “ f- L — j— L C$ — L K',
ou :

ÇjC3 —
C2

ou encore :

n2nQ

>h>h, -=K'.
w2( n0 + n0')

Les grandeurs K et K/ sont ici les mêmes que plus haut dans (241) ;

et (242) , car elles dépendent, en outre de T et p, seulement du J
mode de la transformation en question, mais non des concentra- J
tions et des autres transformations possibles à côté. Les deux con-
ditions d’équilibre (244) et /245) jointes aux quatre équations (243)
donnent univoquement les six nombres de molécules ?ï1..., »S)|
quand les deux solutions primitivement existantes, et par suite les!
nombres de molécules n0 , nx ... et 11

donnés.
/ sont eux-mêmes0 >

§ 276. — La condition que les deux solutions primitives d’acide
acétique et d’acétate de sodium soient « isohydriques », c’est-à-
dire n 'éprouvent par leur mélange aucune espèce de variation de
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leur degré de dissociation, est évidemment exprimée par les deux
équations :

«3 — «/,

qui signifient que le nombre des molécules non dissociées d’acide
acétique et d’acétate de sodium dans les solutions primitives
est le même que dans le mélange. Il s’ensuit immédiatement
d’après (243) :

11 , = n

n*= n*+nj .nk = Wjr,
Ces valeurs transportées dans les équations (244) et (245) et jointes
à (241 ) et (242) donnent :

ih = w 2.

n2(^2 +^) — K
_ ?*22

Wl(Wo -h n0') W.4 n0

ni'riQ

il résulte de là, comme condition unique de l’isohydrie :

CS= C.' (= C8 — ci) ,

n-i' iiH + ni ) = K'= r >

w2 ouno'

c’est-à-dire : les deux solutions sont isohydriques quand en elles

la concentration de l’ion commun H3Cs0* est la même. Cette pro-
position a été énoncée pour la première fois par ARRHéNIUS et véri-
fiée par de nombreuses mesures.

Dans les cas où la condition dite de l’isohydrie n’est pas réali-
sée, il doit se produire dans le mélange des solutions des trans-
formations chimiques : dissociation ou association. On a une idée
de la direction et de la grandeur de ces transformations quand
on se représente les deux corps dissous (acide acétique et acétate
de sodium ) comme séparés, et toute la masse du dissolvant (eau)
répartie sur eux de telle façon que les solutions soient isohy-
driques. Si par exemple les deux solutions sont à l’origine à dilu-
tion normale (1 molécule-gramme dans 1 litre de solution), elles
ne seront pas isohydriques parce que l’acétate de sodium en dilu-
tion normale est notablement plus dissocié, et possède ainsi une

concentration en ions H3Câ02 plus grande que l’acide acétique.
Or pour répartir de cette manière toute l’eau de dissolution sur
les deux électrolytes de telle façon que la concentration de l’ion

commun H3C202 soit la même dans les deux solutions, il faut enle -
ver de l ’eau à l’électrolyte acide acétique plus faiblement dissocié
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d’où il suit d’après (218) pour la condition d'équilibre:

— B + B co — L K
ou bien :

I (246)ci = K

c’est-à-dire : la concentration des molécules non dissociées de
bromate d’argent dans la dissolution saturée dépend exclusive-
ment de la température et de la pression el ainsi n’est pas du
tout influencée par le nitrate.

Ensuite il faut examiner la dissociation d'une molécule AgBrO *

en les deux ions :

v5 =0, v0
f =0v0 = () , v , =~ 1 , v2 =0

ce qui donne d’après (218) :

V8 = l v -1

Bct -f ~ B c3 -j- BCi — L K',
K'Ci

ou bien d’après (246) :
ce — ECaCi rr (247)

K

c’est-à-dire : le produit des concentrations des ions Ag et BrO *
dépend seulement de la température et de la pression. Toute
circonstance qui produit une variation dans la concentration cs

“ b
des ions Ag influence en rapport inverse la concentration des
ions BrO3 : comme par l’addition de nitrate d’argent le nombre

des ions Ag dans la solution est augmenté en tout cas, cette addi-
tion agit ainsi justement pour réduire le nombre des ions BrO 1 et
ainsi réduit aussi la solubilité du sel bromique, laquelle est natu-
rellement mesurée par la somme c1 + c4.

Enfin il y a encore à examiner la dissociation d’une molécule
AgNO* en ses deux ions :

vo = <>, VI = 0, -'2 =— !, V,=l, V4 = 0, vs=l, V=0,
laquelle, d’après (218) , exige pour l’équilibre la relation :

M. — K". (248)
( 2

Aux trois équations (246), (247) et (248) s’ajoute encore une qua-
trième condition :

c* — + cw
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et comme cinquième équation, la valeur de c± + £3 donnée parla
quantité de nitrate ajouté, de sorte que les cinq inconnues cu c2 ,

r3, c~ sont univoquement dé terminées dans l’équilibre par ce
système d’équations.

La théorie des influences de ce genre sur la solubilité a été
d’abord développée par NHRNST, et confirmée par des mesures
expérimentales ensuite, par lui-même et par NOYéS.

§ 278. — Le cas plus général où chacune des deux phases
renferme tous les trois éléments est réalisé entre autres par la
répartition d une substance solide entre deux dissolvants qui se
dissolvent réciproquement assez peu (ainsi beau el l’éther). L’état
d’équilibre du système est complètement déterminé en combinant
les conditions applicables au passage d ' une molécule d’une phase
clans l’autre, et à la transformation chimique des molécules à l’in-
térieur d'une seule et même phase. Les premières se résument
dans la loi de répartition de NERISST (§ 274) d’après laquelle pour
chacune des espaces de molécules existant dans les deux phases
avec le même poids moléculaire il existe un rapport de partage
constant, indépendant de la présence d’autres molécules dissou-
tes, et Les dernières dans les propositions valables pour trois
éléments indépendants dans une seule phase (§ 275) et auxquel-
les appartient aussi la théorie des solutions isohydriques d’ÂRRHÉ-
NIUS.

§ 279. — On traitera absolument de même le cas de quatre
éléments indépendants, ou davantage , se rencontrant dans une
seule ou dans plusieurs phases. L’état du système s’explique tou-
jours par le symbole ( 215) et toute transformation possible du
système se ramène toujours à la forme (217) , à laquelle corres-
pond alors l’équation d'équilibre (218). Toutes les conditions
d’équilibre jointes avec les conditions iixes fournissent alorsle
nombre d’équations à prévoir d’après la règle des phases, pour
déterminer l’état d'équilibre du système.

Quant il s’agit d’ une solution de plusieurs matières réciproque-
ment capables de transformations, par exemple des sels ou des
acides électrolytiquement dissociables avec ions communs, cela
n’a plus de sens en général, de parler d’un « degré de dissocia- j
tiou » déterminé de ces matières, attendu que les ions peuvent
se combiner tout à fait arbitrairement aux molécules dissociées.
Par exemple dans la solution :

n0H“ 0, zqNaCl, udvCl, n,NaNO», n ,KNO\ n;,Na, n. K, n:Cl, H,NO3,
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on ne peut pas du tout décider lesquels des ions Na. doivent être
attribués à NaCl et lesquels à NaNO3. Pour caractériser cet état il
ne reste plus qu’à revenir aux nombres de molécules réellement
contenues dans la solution, ou aux concentrations correspon-
dantes, et se borner simplement à l’indication de celles-ci.

Le système susdit est formé par de l’eau et quatre sels : il con-
tient malgré cela en outre du dissolvant seulement trois éléments
indépendants parce que les quantités de Na, de K et de Cl déter -
minent conjointement la proportion de NO 5 dès le début (§ 198 ).
D’après cela, les concentrations de toutes les diverses espèces de
molécules d’après le § 204 (a — 1, [ï 1) sont complètement
déterminées par trois de celles-ci à température et pression don-
nées. Cela s’applique naturellement d’ une façon indépendante de
la probabilité plus ou moins grande qu’il y a de devoir examiner
dans l’établissement des conditions d’équilibre pour la solution
considérée, encore d ’autres espècesde molécules et d’autres tra ns-
formations chimiques que celles prévues ici.

§ 280. — Si dans le système (216) d’un nombre quelconque
d’éléments indépendants dans un nombre quelconque de phases,
la condition d’équilibre (218) n’est pas réalisée, quand on a ainsi
pour une variation virtuelle isotherme-isobare,

Zv0 Lc0 + Vj Lc, + vJ,c, +
Je sens de la variation se produisant réellement dans la nature
est déterminé parla condition (Aï> > 0 (§ 1 -47). Si nous désignons
par vô, Vj, vâ , ... des nombres entiers simples qui sont non seule-
ment proportionnels, mais encore de même signe que les varia-
tions des nombres de molécules intervenant dans la transformation
réelle, alors il résulte de (215) pour le sens de la variation iso-
therme-isobare se produisant dans la nature, — et cela d’ une façon
tout à fait générale, qu’il s’agisse d’une transformation chimique à
l’intérieur d’une phase unique ou du passage de molécules entre
diverses phases, — l’inégalité suivante :

2V
0 L £0 “ b vi L C i -f v2 L + ... <C L K,

où K est encore défini par (218).
Il est naturel d’établir une relation entre la différence des deux

membres de cette inégalité et révolution de la variation, et en
effet on tire de là une proposition générale pour la vitesse de pro-
cessus irréversibles isothermes-isobares ; en posant la vitesse de
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la réaction proportionnelle à cette différence. Il ne faut pas pour-
tant poursuivre plus loin cette idée, attendu que le facteur de pro-
portionnalité intervenant dans l'équation en question, ne peut pas
se déterminer plus exactement sans faire appel aux représenta-
tions atomiques particulières.



CHAPITRE VI

VALEUR ABSOLU K D û L ENTROPIE. TH ÉOR È ME DE NERNST

§ 281. — En de fréquentes occasions précédemment uous avons
été conduit à faire remarquer que dans son ensemble l'allure
thermodynamique d’une substance est déterminée par une seule
fonction caractéristique, dont la connaissance suff î t une fois pour
toute à déduire sans ambiguïté toutes les conditions d’états d’équi-
libre physico-chimiques, auxquels la substance peut participer.
Selon le choix des variables indépendantse, la forme delà fonction
caractéristique diffère. Pour l’énergie U et le volume V prises
comme variables indépendantes, l’entropie S est la fonction carac-
téristique ; pour la température T et le volume V pris comme
variables indépendantes, c’est l’énergie libre F ; pour la tempé-
rature T et la pression p prises comme variables indépendantes,
c’est la fonction <J> (voir § 152 a ) .

Dans chaque cas l’expression de la fonction caractéristique se
trouve en intégrant certaines quantités, dont les valeurs peuvent
être déterminées par des mesures convenables, mais il reste encore
dans l’expression de l’entropie S une constante additive a, dans
l’expression de l’énergie libre F’, une fonction de la forme a ï -h b
(§ 146), et dans celle de la quantité (I> une fonction de la forme
a ~ , arbitrairement choisie (voir § 152 b , § 23i) j. Ces termes
additifs sont absolument sans signification physique car dans les
processus de la nature, ce ne sont jamais que des diff é rences de
l’énergie, de l’entropie, de l’énergie libre, etc., qui jouent un rôle
dans les différents états d'une substance, dans la formation des-
quels ces termes additifs se compensent mutuellement.

Mais une fois que le terme additif a été üxé pour un état d éter-
miné quelconque d’une substance, ce terme garde naturellement
sa valeur invariable pour tous les autres états de la substance, et
non seulement pour le même état physique, et la même modifica-
tion chimique, mais encore pour d’autres états physiques et.
d’autres modifications, dans lesquels la substance peut se trouver.
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Si donc on veut, puisque la valeur absolue de la fonction carac-
téristique d’une substance peut être établie à volonté pour une
modification déterminée, trouver cette valeur pour une autre
modification, il faut chercher un passage physique réversible
entre les deux modifications, lequel soit accessible à la mesure,
pour pouvoir exécuter d’une manière quelconque à travers la
région de passage, l’intégration nécessaire au calcul de la fonc-
tion caractéristique. Dans bien des cas on ne peut réaliser des pas-
sages de ce genre, attendu qu’ils font fréquemment traverser des
régions d’états instables, et par suite on n’est généralement pas
en état de tirer des propriétés thermo-dynamiques de l’ une des
modifications, des conclusions directement applicables à l’autre.

§ 282. — C’est dans cette lacune de la théorie que vient s’insé-
rer un théorème que W. Nernst a établi en janvier 1906 (1) et qui
s’est trouvé bien confirmé par les faits constatés depuis lors. Il se
formule ainsi : au zéro de la température absolue, l'entropie de
tout corps chimiquement homogène (§ 67) solide ou liquide, pos-
sède une valeur déterminée indépendante de l’état physique et de
la modification chimique particulière (2).

La. question intéressante de savoir quel sens possède cette pro-
position pour la théorie moléculaire cinétique de l’entropie, ne
peut pas être exposé ici car nous n’avons affaire ici qu'à la thermo-
dynamique générale. Mais les importantes conclusions que cette
proposition contient pour les lois des états d’équilibre physico-
chimiques, doivent être décrites à cette place.

D’abord il est facile de voir que, la valeur de l'entropie conte-
nant une constante additive arbitraire, on peut poser cette valeur
entrant pour T = 0, égale elle-même à zéro sans nuire à la géné-
ralité, de telle sorte que le théorè me de la chaleur de NERNST,
s’exprime présentement ainsi. Au zéro de la température absolue
f entropie de tout corps chimiquement homogène solide ou liquide
possède la valeur zéro. Ainsi on vient de disposer sans ambiguïté

Wissensch car Gœ ttinyen Math , p/iys. Kl . , ( 006.
Hett. 1, Sits-Ber. d . preuss. Akad . d . Wiss , v. 20 Dezbr, 1908.

(2) Exprimé ainsi le théorème possède une compréhension un peu plus grande
que celle que lui a donnée Nernst lui-m ême, eu un autre passage ; d’après cette ,
l’orme l à , pour T := 0 la différence des entropies d’un tel corps sous deux modi-
fications différentes est égale à 0. Cette dernière proposition laisse encore la
possibilité que l’entropie elle-même devienne infinie négativement pour T — 0.
Cette différence devient pratiquement importante entre autres dans la question
de la valeur de la chaleur spécifique au zéro de la température absolue (voir
plus de détails là-dessus au paragraphe 284).

(1 ) Nachr. d . (les. d .
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de la constante additivc a de l’entropie pour toutes les substances
chimiquement homogènes, pourvu que chacune puisse exister à
l’é tat solide ou liquide à la température zéro (même s'il n est pas
stable ) ci on peut désormais parler en ce sens d’une valeur abso-
lue de l’entropie.

Au contraire, d’après le paragraphe 281 , il reste dans la valeur
de l'énergie U et dans celle de l ’énergie libre V d’un corps une
constante additivc /> , et dans la valeur de la lonction <I> encore un
terme additif de la forme-
ment.

indéterminé, et à choisir arbitraire-

§ 283. — Pour les applications du théorème de la chaleur de
NERNST qui vont suivre, nous devons d’abord décider le choix des
variables indépendantes pour l’état d'une substance ; et nous pren-
drons encore pour cela, comme dans notre précédente exposition ,
la température T et la pression /;, parce que ces quantités sont
d'abord très commodément mesurables et ont ensuite l’avantage
de garder pour un système composé de plusieurs phases les
mêmes valeurs dans toutes les phases.

Les variables indépendantes T et p imposent nécessairement le
choix de la fonction <I> comme fonction caractéristique, et nous
avons pour déterminer ‘J > l’équation générale (150) du paragra-
phe 210 :

w*= S — - (250)T
et, d’après (150 h )

*T
c / (•251)

W = U + p\.et (252)
Si est connue en fonction de T et p , il en résulte sans ambi-
guïté, les valeurs de la fonction thermique W , du volume V et
de l’entropie S en fonction de T et p :

W = T2 — (253)

(254)
DT

y rp D‘l»

S = <ï> + T^. (255)DT

Pour introduire le théorème de NERNST dans ces équations appli-
cables en général, imaginons que le système examiné consiste en
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an corps chimiquement homogène, solide ou liquide alors, d’après
le théorème susdit (§ 282) pour T = 0, S — 0. Par suite, d’après
l’équation (251) :

j ^ == 0.

Comme aussi bien Cp que T sont essentiellement positives, cette
équation est toujours satisfaite quand la limite inférieure de l’in-
tégrale est nulle, mais seulement dans ce cas. Mais comme la
limite inférieure ne dépend pas de T, on a pour une température
quelconque T.

T1 (256) .°- dT.S = T

Cette équation est l’expression mathématique générale pour le
théorème thermique de NERNST dans sa plus grande extension
(voir§ 284) . Il résulte de là, d’après (256) :

T C«=JJ o
vvf «T — (257)ï

ou encore, en substituant la valeur de W, d’après (150 a) :-y. s \ rTj Cpdl .p dT — (258)

Ainsi, la fonction caractéristique d> est déterminée pour tout corps
chimiquement homogène solide ou liquide, et ramenée à des
mesures de la capacité calorifique Cp, sauf un terme additif de la
forme — , lequel provient de la limite inférieure de la deuxième
intégrale. La quantité b indépendante de T peut encore dépendre
de la pression p et de la composition chimique du corps. Il reste
en elle une constante additive tout à fait arbitraire voir § 282 à la
fin ).

§ 284. — Les dernières équations permettent de tirer d’impor-
tantes conclusions relativement à l’allure thermodynamique des
substances solides et liquides à d’assez basses températures.
D'abord l’équation (256) fournit cette conclusion remarquable, que
la capacité thermique Cp de tout corps chimiquement homogène,
solide ou liquide, s’approche indéfiniment de zéro quand la
température diminue indéfiniment : autrement en effet l’entro-
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pie S ne pourrait plus posséder de valeur finie pour des tem-
pératures finies (1).

Quelque surprenant que paraisse ce résultat au premier abord,
il a été plutôt confirmé par les mesures effectuées jusqu’à présent.
11 est vrai qu’une vérification plus exacte exige qu'on s’approche
du zéro de la température bien plus qu’on ne peut y arriver com-
modément avecles méthodes de mesure présentes.

§ 285. — Relativement au volume V d’un corps, le théorème de
NERNST fournit également une conclusion intéressante. Car d’après
l’équation (8-46), on a, en utilisant (256) :

T JL ,/T
T ï p '=- (DV OS

OT ? p

Si on emploie ici l’équation (85), il vient :
T^V (/T =, >VXOV

OT OP oT

/ o \r \et par suite : f — \ = 0, c'est-à-dire : le coefficient de dilatation
de tout corps chimiquement homogène, solide ou liquide, s’appro-
che indéfiniment do zéro quand la température diminue. Et cette
conclusion finale a bien aussi pour elle quelque vraisemblance,
attendu que les coefficients de dilatation de la plupart des corps
offrent une diminution marquée quand la température s’abaissc (1).

§ 286. — Examinons maintenant deux phases en contact, et
formées de la même substance chimiquement homogène et solide
ou liquide (par exemple, point de fusion, point de transformation

( 1 ) D'après l'expression donnée par NEIIXST lui - môme (§ 282) : l'équation
(256), est remplacée parla suivante :

s- - s = rTiv =Jo T=üa. dr .

Dans laquelle S' — S désigne la différence des entropies d’un corps solide ou
liquide dans deux modifications différentes. On peut ensuite, pour T = 0, con-
clure seulement que Cp' — Cp, mais non pas que Cp'= Cp = 0. Si Cp et C p
restent finis pour T — 0, l'entropie S no sera pas nulle pour T — 0, mais
infinie négativement . Par suite il importe de remarquer que si la conclusion
Cp =: 0 devait ê tre confirmée par l’expérience, l’expression donnée par NERNST
au théorème ne pourrait plus être maintenue, pour cette raison.

(1) Voir M. THIESEN, Verh. d . deviseh Phys. Ges , 10, p. 410, 1908 et
E. GUUNKISEN, Ann. d . Phys., 33, pp. 33, 1010.

PLÀNCK 18
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de modifications allotropiques. Alors, si n et n! sont les nombres
de molécules des deux corps :

(I> = ncp ~ n'o .
i 7

et ç' se rapportant chacun à une molécule m et m1 et dépendant
seulement de T et p et de la nature de la phase en question. Nous
représenterons de même les valeurs, rapportées à une molécules,
de rentropie S, de l’énergie U, de la fonction thermique W, du
volume V par les minuscules correspondantes Y, 2/ , p , i>, sans
accent ou avec accent, selon qu’elles appartiennent à la première
ou à la seconde phase.

Alors la condition de l’équilibre des deux phases est d’après le
paragraphe 2G1, équation (221 a ) :

il L — o

i î

m' m
ou en substituant (257)

/K CP ( ]p \ j ry 1 / W
T U'

12- 1= 0.mrrv m

Posons ici :
Cp'

m 1

différence des chaleurs spécifiques, et

(259)m'

— = rw (260)m' m

chaleur à apporter de l’extérieur dans le passage isotherme-isobare
de l’unité de masse depuis la phase sans accent à la phase accen-
tuée, et on a, plus brièvement :

-Ép- rfr-^oX (261)

ou bien, comme d'après (150 «) et (260)

ACv=—Dïri» C/T -J o

Cette équation peut servir à calculer le point de fusion ou la tem-
pérature de transformation de la substance, quand la chaleur de
transformation r est trouvée en fonction de la température au
moyen de mesures calorimétriques.

(262)0.T
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Ainsi par exemple, pour la transformation du soufre monocli-
nique en soufre rhombiquc, on a d’après les mesures de BROENS-
TE ü. en calories :

r — 1,57 + 1,15X10” 5 XT2.
Cela donne pour la température de transformation T d’après la
dernière équation :

1 ,572,3x l O“ M ~ — l,15xlO“ 8.T = 0.T

ou bien : T =369°5
tandis que la mesure a donné 368,4.

Pour le point de fusion de la glace,, ou a encore :

j .

r=80,
Par suite d’après l’équation (261) :

r/T= 8-°- =. 0,293.
Tt'd ’

T = 273.

i

Or pour T = 273° la différence des chaleurs spécifiques de Peau
et de la glace est Acp = l,00 — 0,51 — 0,49.

Ainsi quand la température diminue, cette différence ne tend
pas linéairement vers zéro, mais tantôt plus vite ou plus lente-
ment. Si Acp pouvait se représenter par une formule du second
degré :

A C p — aT -j- pT“

d'après les deux dernières équations les constantes a et p devraient
avoir les valeurs suivantes :

P =5,29X 10"®.
Si, ce qui semble un peu plus vraisemblable, Acp pouvait s’expri-
mer par une formule exponentielle :

Acp=cJTn,

a =3,52 X10"*

dif îérence des chaleurs spécifiques de l’eaualors n = 1,67 et c
et de la glace à 1°, serait :

n

c, = 4,13x10“ ®.

§ 287. — Pendant que pour des corps chimiquement homogè-
solides et liquides, Pentropie, d’après le théorème de NERNSTnos
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s’approche indéfiniment de la valeur zéro quand la température
décroît indéfiniment, pour des gaz parfaits l’entropie pour T = 0
et sous pression p maintenue constante devient infinie avec un
logarithme négatif . Car d’après l’équation (195) on a pour un gaz
parfait :

S=n(CpLT — R L p+k ).
En y adjoignant l’énergie exprimée par (192) :

(263)

(264)U = n(C„T + ô)
et le volume :

Y =n (265)
P

d'un gaz parfait, on obtient les expressions pour la fonction tliei-
mique :

W = U + î> V =fc (CpTH- ô)
et pour la fonction caractéristique :

(266)

*=S— Ç.=»(CpLT-RL/» + fl *-|) (267)= no

d’un gaz parfait chimiquement homogène.
Ces formules, déjà établies précédemment, gagnent ici un nou-

vel intérêt par la signification de la constante a. Car, d’après les
explications du paragraphe 282 cette constante, que NERNST
appelle la « constante chimique » du gaz en question, est complè-
tement déterminée et mesurable en valeur absolue. Pour la trou-
ver, il faut amener le gaz à l’état liquide par une voie réversible
quelconque accessible à la mesure. Cette transformation s’obtient
le plus commodément par condensation directe. Par suite la
recherche des lois de la vapeur saturée offre le moyen le plus
direct pour déterminer les constantes chimiques a.

§ 288. — Pour l’équilibre d’un liquide chimiquement homogène
en contact avec sa vapeur chimiquement homogène, on a d’après
le paragraphe 261, équation (221 a ) , la relation :

m' m

Remplaçons cp qui se rapporte à une molécule liquide m par
l'équation (257), et o r qui se rapporte à une molécule de
vapeur m1 par l’équation (267) en assimilant la vapeur à un gaz
parfait, nous aurons :
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C p' L T-R L p + a-A m
T

f/T“ f Ym

Cette formule exprime la relation entre la tension de la vapeur
saturée et la température. La constante 6, conjointement avec les
constantes additives contenues dans w, se ramène à la chaleur de
vaporisation . Pour une molécule en vapeur, d’après (266) , la
fonction thermique est :

u/ = Cp'.T+ b

et ainsi la chaleur de vaporisation rapportée à la masse d’une
molécule de vapeur m' :

r=W — ^ w =CPT + b — — w.m 1 m (268)

Ceci substitué dans la dernière équation donne :

TCfm!Cp'L T + GP'-RL *> +*=-£ + -2 t/T. (269)m

Au zéro absolu de la température la chaleur de vaporisation r0

est, d’après (268) :

m= b — -

m' [ io — io0 ) t et d’après (150 a ) :et ainsi : f — ro= Cp'T — m

T — — Cp'T— — CpdT .m

Cela donne pour la tension p de la vapeur saturée, en élimi-
nant r d’après (269) :

L» = -̂ L T — + — 4-1 R RT 1 R 1

T ^2 </TY (270)m' (VT — o TmR

Pour des températures suffisamment basses, on peut négliger les
intégrales dans cette équation. On obtient alors pour la tension
de la vapeur saturée (1).

Lo=^LT —1 R
JL JL JL
RT ‘ R ‘

Ainsi avec des mesures de tension de vapeur, particulièrement à

(271)

(!) Voir W. NERNST, Ver/i . d . Deutschen. Phys . Ges 11, p . 313, 1909 , 12,
p . 565, 1918.
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des températures assez basses, on peut trouver la constante chi-
mique a pour toute vapeur chimiquement homogène. Le facteur
-̂ - dans le premier terme du second membre est, pour un gaz
i» «

M p / K

monoatomique, voisin de ~ , car alors ~ et Cp! — G»7 =R.
Z UU O

§ 289. — Les lois des vapeurs saturées peuvent s'établir encore
d'une autre manière. Nous avons vu autrefois dans les applica-
tions du deuxième principe (§ 172) que la tension de la vapeur
saturée est complètement déterminée par l’équation caractéristi-
que générale p — /(T, v ) d'une substance homogène, applicable
à l’état liquide et à l'état gazeux.

Si i\ et v2 représentent les volumes spécifiques à l’état gazeux
et liquide, p ï et p* les tensions correspondantes, alors la tension
de la vapeur saturée est déterminée en fonction de la température

• seule, d 'après (102), au moyen des deux équations :

pdv — p^i\ — r2) .et/b = p%
v*

L’intégration doit se faire à température constante.
11 résulte immédiatement de tout ceci que la constante chimi-

que a peut être calculée dès qu’on connaî t l’équation caractéristi-
que générale de la substance.

Malheureusement tel n’est pas encore le cas pour aucune
substance. On a proposé, il est vrai, un certain nombre d équa-
tions : en dehors de celles de VAN DER YAALS (12) et CLAUSï US (12 A),
il y a encore une série d’autres qui sur des domaines limités
atteignent leur but avec une très bonne approximation. Mais
aucune d’entre elles, que je sache, n’est assez extensive pour être
utilisée dans l’état liquide jusqu’aux plus basses températures ; et
par suite aucun ne donne pour la tension de la vapeur saturée
une formule qui devienne l’équation (271) pour de basses tempe- ’
ratures.

L’équation de VAN DER VAALS (12) par exemple, donne, ainsi
qu’on le voit par des calculs simples, pour la tension de la vapeur
saturée à de basses températures la relation :

11 manque ainsi le terme avec L T. Cela provient au fond de ce que
d’après l’équation caractéristique de VAN DER VAALS, au zéro de la
température, la chaleur spécifique à l’état gazeux possède la

(272)
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même valeur qu’à l'état liquide, ce qui est inconciliable avec le
théorème de NERNST. Une autre exigence du théorème, laquelle
n’est satisfaite par aucune des équations caractéristiques propo-
sées jusqu’à ce jour, est que le coefficient de dilatation de la
substance liquide s’annule pour T = 0 (§ 285). Avant qu’on
puisse penser à calculer la constante chimique avec l’équation
caractéristique, il faut avoir trouvé pour cette dernière une forme
qui, pour T = 0 et pour une pression finie positive, se concilie
avec le théorème de NERNST.

§ 290. — Pour un mélange de gaz par faits avec les nombres de
molécules nu n2 y w8, ..., les valeurs de l’entropie déduites d’après
(197) dans les paragraphes 233-239 sont applicables :

S=Sn^C*L T — R L ( c t p ) +h)
celles de la fonction thermique d’après (193) et (191) :

w= u + p\r =s^uyr + bt )
et celles de la fonction caractéristique d’après (199) et (199 a) :

(273)

(274)

*= S«,(CP1 L T-R L (ciP ) + a,-A) (275)

dans lesquelles ciy ciy c3,.... sont les concentrations moléculaires :

n2n\ ^2 =Ci = 7Î1+ W2 + ...
Les constantes chimiques aiy a2, a3, ont pour chaque espèce

de molécules des valeurs particulières et se déduisent ainsid’après
l’allure des divers éléments chimiquement homogènes entrant
dans le mélange, par exemple, des mesures de tension de vapeur ;
quand cela est fait, on peut, pour toute réaction chimique se pro-
duisant entre les diverses espèces de molécules du mélange :

oîii : Sns : ... — Vj : v2 : ...
immédiatement donner la constante caractéristique de l’équilibre
thermodynamique dans l’équation (201 b ) :

-f- V-2^2 ~f ~

U i + n2 + W3+...

R

et par là les constantes et la condition d’équilibre (203 a ) :
n

.. — Ae T Tcp — v =K (27G )
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sont simultanément ramenées à des mesures indépendantes. Car B
se calcule par (205) d’après l' effet thermique de la réaction et C
par (203) d’après les chaleurs spécifiques des divers genresde molé-
cules, tandis que v signifie d’après (201 a) l’augmentation pro-
duite parla réaction dans le nombre des molécules.

Mais ce n’est pas seulement pour les réactions à l’intérieur de
la phase gazeuse, mais pour toute réaction quelconque à laquelle
participe le mélange gazeux, et qui peut aussi être accompagnée
par la précipitation des matières solides ou liquides, que les cons-
tantes æ4 , tf 2 , . .. gardent leur sens, attendu que l’expression (275)
de la fonction caractéristique <f> gouverne d’une façon tout à fait
générale les lois de l’équilibre thermodynamique. On n’a qu’à
introduire la valeur de <I> dans la condition générale de l’équili-
bre (145) , et on peut ici se servir de l’équation (275) pour la phase
gazeuse, et de l’équation (255) ou (258) pour des phases chimique-
ment homogènes solides et liquides.

§ 29J . — Examinons maintenant l’allure de solutions solides ou
liquides. Le symbole d’une semblable solution sera exprimé
d’après (216) par :

n^nUj ??3m3, ...
La solution n’a pas besoin d’être diluée, c’est pour cette raison
qu’ici , contrairement à ce qui a é té fait dans notre précédente dési-
gnation, l’indice 0 a été laissé de côté.

Pour trouver une expression de la fonction caractéristique $ (le
la solution, enquérons-nous d’abord (le l’entropie S de celle-ci.
Tandis que pour un corps chimiquement homogène, pour!— h
S devient égal à 0 d’après le théorème de NERNST (§ 282 ) , tel n’est
sûrement pas le cas pour une solution. Car déjà dans le cas par-
ticulier d’une solution diluée, pour lequel l’entropie peut s’indi-
quer directement, S ne décroît pas du tout indéfiniment quand la
température s’abaisse indéfiniment, ainsi que nous l’apprend un
coup d’œ il sur l’expression (213), attendu que cette expression
contient des termes additifs, qui ne dépendent pas de la tempéra-
ture. 11 est naturel d’admettre que les termes de S dépendant de
la température T disparaissent de même pour T — 0, comme le fait
l’entropie d’une substance chimiquement homogène, et qu’ainsi
pour T ~ 0 :

S — — RS^ Lc,.
Pour des solutions de dilution arbitraire, le même résultat sera
applicable, car l’expression — L cl ne se présente pas comme
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terme additif dans la valeur de l’entropie seulement pour les
petites valeurs des concentrations cj 5 c.2 , . . . mais aussi pour des
valeurs quelconques de celles-ci, etcela indépendamment de l’état
physique, pour des corps solides, liquides et gazeux. En effet ,
pour des corps gazeux, cela est directement démontré par l'équa-
tion (197), et des corps solides et liquides peuvent toujours être
supposés d’après le paragraphe 254, amenés d’une façon continue
à l’état gazeux, en maintenant constant le nombre n des molécules
par une variation convenable de la température e' de la pression.

Aussi étendrons-nous le théorème de NERNST, énoncé plus haut
seulement pour des corps chimiquement homogènes dans l'équa-
tion (256),
liquide avec les nombres de molécules n
prend la valeur :

en disant que pour toute solution quelconque solide et
;< 2, nz , ... l’entropie

S = ( — RS/i. Lcx.
J 0 1

(277)

De plus, la fonction caractéristique <T> de la solution est :

T c*= [J 0
Û’ rfT- RSn.Ltf, (278)

et les autres propriétés thermodynamiques de la solution sont,
sans ambiguïté, déterminées par Je paragraphe 283. Pour un corps
chimiquement homogène, ces équations se transforment naturel-
lement en celles qu'on a obtenues plus haut, attendu qu’alors
Cj = 1, c2 = 0, cz = 0, ...

Dans le cas particulier d’une solution diluée, toutes les relations
établies au cinquième chapitre s’appliquent encore, évidemment.
11 faut leur ajouter présentement la conclusion qui découle de
l'équation (277), à savoir que les termes slf s„s3i ... qui se présen-
tent dans l’expression (213) d'une solution diluée disparaissent tous
pour T = 0.

§ 292. — Il résulte immédiatement de l'équation (277) , exacte-
ment comme de l’équation (256) aux paragraphes 284 et 285 pour
un corps chimiquement homogène, que : La capacité calorifique
et le coefficient de dilatation de tout corps solide ou liquide tendent
tous deux vers 0 quand la température décroît indéfiniment.

§ 293. — Pour un système formé d’un nombre quelconque de
phases solides ou liquides, représenté par le symbole suivant :

n f m f y n f m f ... |n{ m{ . n* mnpnj , ?i .2?n2, 2 , • * *0 •
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dans lequel est possible une transformation isotherme-isobare du
type :

oru : S;i2 : ... : 8n/ : on/ : ... : 8 : 8nsf / : ...
= v. : v2 : ... : v / : v

i

• v '/ • v " •.• . ' 1 • *8 •

la condition d équilibré £8$ — 0 s’applique d’une façon tout à fait
générale d’après (79) et ainsi :

r .
i i • • •« •

le signe S devant s’étendre à toutes les phases. Si on substitue ici
la valeur de <E> tirée de (278), on voit que l’équilibre est essentiel-
lement déterminé par les valeurs des quantités

(279)
P /22i

3 P G.P .. et> •Zrii Pa 2

c’est-à-dire par la manière dont la fonction thermi-
?H i D«2

L

que W et la capacité thermique Cpde chaque phase dépendent du
nombre des molécules. Cp est naturellement déterminé conjointe-
ment avec W, car on a d’une façon générale d’après (150 a)

DWQP = 3T *

bar suite, la détermination des lois de l’cquilibre chimique paraît
complètement ramenée à des mesures de capacités et d’effets
thermiques. 11 est vrai que les données numériques existant pré-
sentement ne sont pas encore assez étendues pour permettre d’éta-
blir sûrement à cette heure ces conclusions théoriques d ’une large
portée.

Nous emploierons, pour abréger, dans ce qui suit, les dénomi-
nations :

DWDW (280 )= . ..— wu P?l2D?lj

et par suite d’après (150 a), également :

DCp ûw i

DWJ DT 9

Ensuite, réquation d'équilibre (279) s’écrira comme il suit, en
tenant compte de (278) :

(281)
D/22

Tpwn <f r
DT TxV f-R L C lZà

>l

T 7m\dT
3T ïU f-ü L c, + ••• = o.+ v
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Svl^l + V»M?i

pour la quantité de chaleur qu’il faut apporter du dehors dans la
transformation isotherme-isobare exprimée par les v : par suite la
'Condition d’équilibre devient plus simplement :

T il
DT T

or, on a :

/ — q; — ll^Vj L Ci + v2 L C2 -f~ = 0

ou :

;UT ILa
DT T

M = LK. (282)^vi L C i v2 L c2 —|— ... =
Si on compare avec (2 (8), on voit que cette forme concorde tout à

avec la condition d’équilibre d’un système de solutions
diluées. Une différence essentielle est en premier lieu qu’ici la
grandeur d’équilibre LK apparaît comme complètement déter-
minée par l’effet thermique r , sans constante additive restant incon-
nue (1) , et ensuite, parce qu’ici la quantité Iv de même que rt
dépend non seulement de T et p mais encore des concentrations
(finies) cif c2 j ... ce qui n'était pas dans l’autre cas. Cette circons-
tance fait qu’ici les concentrations d’équilibre ne peuvent s’expri-
mer immédiatement en fonction de T et p , comme cela avait réussi
pour les solutions diluées.

•N ^Pour que la quantité K soit finie, il faut évidemment que ~ dispa-
raisse pour T = 0. D’où il résulte que : Tout effet thermique d'une
réaction entre corps solides et liquides au zéro absolu de la tempé-
rature possède un coefficient de température égal à 0.Cette propo-
sition constitue une importante condition préalable imposée à
toute formule empirique proposée pour l’effet thermique, si on
peut calculer d’après elle la valeur de la constante d’équilibre K.

Au lieu de l’équation (282) , on aura fréquemment avantage à
utiliser la relation suivante qui lui est exactement équivalente :

fait

KJ?^di - r»2V|L C\ -f- v2 L c2 -j- • • * = = LK (283)T2 T

où v est la chaleur de réaction à T = 0.
Pour T= 0, il est évident que L K devient infini, ce qui concorde

avec la conclusion déjà é tablie au paragraphe 239 a pour les solu-
tions diluées, que au zéro absolu de la température toutes les

(1) L’intégration par rapport h T doit se faire évidemment en supposant
constantes la pression p et les concentrations.
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On a posé ici , pour abréger :

?•'= r- r0 — RCT,
et les constantes A, G et v se rapportent comme dans (276) à la
phase gazeuse seule.

Cette seule équation (286) contient toutes les conditions d'équi-
libre établies dans les trois derniers chapitres (changements d’état
physique, solubilité, dissociation, abaissement du point de congé-
lation , élévation du point d’ébullition, isohydrie, etc. ) comme cas
particuliers. Aussi nous allons, pour terminer, présenter encore
une fois l’ensemble des désignations employées ici.

Dans le premier membre, la somme 2! doit s’étendre à toutes les
phases du système cjy cà , c3, on y représentent les concentrations
moléculaires des différentes espèces de molécules, avec les nom-
bres de molécules n, ? n2

... dans chaque phase :

(287 )

U iniC i = , ...»1+«Ï+ W3+ - * - ’
Vi , v2, v3 ... sont les variations simultanées des nombres des molé-
cules nly /i 2 , n3 ... pour une transformation isotherme et isobare
examinée pour le système, soit que celle-ci ait lieu à l’intérieur
d’une seule phase, soit qu’elle comporte aussi le passage de molé-
cules d’une phase à une autre.

Dans le deuxième membre, R est la constante absolue du gaz,
r1 est Rexpression (287) , r est la chaleur totale de réaction corres-
pondant à la transformation isotherme-isobare, positive, quand la
chaleur est apportée du dehors, r0 est la valeur de r pour T = 0.
Les constantes À, C et v sc rapportent seulement à la phase
gazeuse s'il en existe une. Pareillement v est d’après (201 a) la
variation produite par la transformation dans le nombre total des
molécules gazeuses, tandis que A se compose des diverses espèces
de molécules gazeuses d’après (201 b ) , et C est formé avec les cha-
leurs spécifiques d’après (203). L’intégration en T doit se faire
en laissant constantes p et les concentrations.

Pour que l’intégrale de température conserve une valeur finie
malgré la limite inférieure 0 , il faut évidemment que rJ aussi bien
que — r disparaissent pour T = 0. La première condition se* voit

immédiatement d’après (287) , la deuxième s’aperçoit, si on réflé-
chit que — est d’après le paragraphe 105 généralement égal à la

différence des capacités thermiques du système avant et après la
transformation , et que cette différence disparait pour les phases

W l + W3+ r t 3 +—
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solides et liquides à T = 0, mais que pour la phase gazeuse,
d’après (203), elle devient égale à RC.

Il sera fréquemment avantageux d’écrire l’intégrale de tempé-
rature sous la forme suivante :

287

r T ïJo T
T ï r' d'ï

»T TXL- cn= — ïL+T2 T
~

r — r0 — UCT — — RC\^DT liL ) T 'T

Car ~ se détermine, d’après ce qu’on vient de dire, au moyen de
mesures de capacités thermiques.

Pour un système condensé, v, C et LA sont égaux à zéro, pour
une phase gazeuse unique on a d’après (20o), P = 0, pour des
corps chimiquement homogènes les termes avec les concentra-
tions Ci, Ci .... disparaissent, de façon que pour chacun de ces cas
particuliers on obtient comme résultat les équations simples trou-
vées plus haut.
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PAR

LE L1' MAX PLANCK
Professeur de physique théorique à l’Université de Berlin.

Messieurs

Si, répondant à l'amicale invitation de votre honorable prési-
dent, je vais essayer de développer devant vous une série d 'idées
d’une importance toute caractéristique pour les récents progrès
de la thermodynamique, je dois auparavant vous demander la
permission de vous résumer quelques points principaux dans le
développement suivi par ta thermodynamique jusqu’à ce jour.
Je risquerai peut-être ainsi de vous répéter inutilement des choses
que vous savez amplement ; mais je n’ai que ce moyen de vous
faire ressortir plus clairement les points auxquels s’est attachée
la récente recherche, et de mettre en parallèle devant vous, d'une
façon bien conforme au sujet, les acquisitions de longue date et
les conquêtes nouvelles.

Si on veut essayer de se faire une opinion d’ensemble sur les
acquisitions de la thermodynamique jusqu a ce jour, le meilleur
procédé sera de distinguer nettement entre deux méthodes d'in-
vestigation très différentes. L’une d’elles s’appuie uniquement sur
les deux principes de la thermodynamique et se refuse à faire
appel à aucune hypothèse un peu spéciale sur la nature de la
chaleur ; — l’autre hypothèse part du point de vue plus précis
de la théorie mécanique de la chaleur ; elle s’appuie sur des repré-
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sentations atomistiques convenables, et cherche à pénétrer plus
profondément dans les régularités présentement constatées. Les
avantages et aussi les inconvénients de chacune de ces deux
méthodes qui fréquemment se sont très heureusement complétées,
ont été exposés si souvent et si bien à fornique je n’ai pas besoin
de revenir sur ce point.

En présence de cet état de choses, je voudrais, dans la pre-
mière partie des expositions qui vont suivre, me servir exclusive-
ment de la première méthode, pour aborder seulement dans la
deuxième partie, la signification atomistique des théories récen-
tes, autant qu’elles sont abordables à l’heure présente.

I

Le premier des deux principes de la théorie de la chaleur
d’après le nom que CLAUSIUS leur a donné d’abord en les introdui-
sant dans la thermodynamique, est le principe de ta conservation
de rénergie. Cette proposition parait aujourd’hui si bien établie,
et sa généralité si intelligible en soi, qu’on entend quelquefois
dire de côté et d’autre que le principe de l’énergie ne représente
pas, au fond, un principe expérimental, mais plutôt une espèce
de définition avec laquelle tout fait expérimental futur devra
s’accommoder, pourvu qu’on sache seulement bien l’interpréter.

Si on se place au point de vue de la pratique des sciences natu-
relles, bien des personnes peuvent trouver un peu subtil et
oiseux de prétendre justifier cette conception. Cependant, je vous
prierai de vouloir Lien suivre un peu l’exposé que je vais en faire,
parce que plus tard nous aurons à nous appuyer sur ce point.
D’ailleurs il n’y a pas bien longtemps qu’une occasion particulière
a provoqué juste sur ce sujet ' une vive discussion alors qu’il
s’agissait de l’interprétation énergétique à donner pour l’émission
continue et très notable de chaleur que fournissent les composés
du radium. On pouvait lire alors dans des articles scientifiques,
très estimables par ailleurs, que ces nouvelles découvertes si sur-
prenantes mettaient sérieusement en question, à côté de maintes
autres théories jusqu’à présent acceptées, encore aussi le principe
de l’énergie. Plus tard, quand le principe de l’énergie se fut
cependant affirmé victorieux, on prétendit alors que cela n’était
nullement étonnant, attendu que le principe de l’énergie n’avait
absolument qu’une valeur de forme et par suite se laissait finale-
ment adapter à tous les faits. Si le principe refusait de servir sous
sa forme pratiquée jusqu’à maintenant, il suffisait d'introduire une
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nouvelle forme d'énergie, par exemple de nature potentielle, pour
tout faire rentrer dans l’ordre.

Qu’est -il advenu présentement de ces opinions ? Si nous cher-
chons à formuler d’après les faits le principe de l’énergie, nous
obtiendrons sû rement un acquiescement général en disant que
dans un système de corps, protégé contre toutes les actions exté-
rieures, l’énergie reste constante :

A U — 0.

U étant l’énergie du système, et le signe A se rapportant à la dif-
férence des valeurs de l’énergie dans deux états du système diffé-
rant entre eux de façon finie.

Mais cette équation ne possède évidemment un sens utilisable
qu’autant qu’on peut indiquer réellement la valeur de l’énergie U
dans un état déterminé du système, et sous cette présente forme
elle est encore insuffisante. Car, si on venait demander par exem-
ple : Quelle est la valeur de l'énergie d’un gramme d’eau à 0° ?
Bien des gens seraient embarrassés pour donner une réponse
exacte. Et cela, par la simple raison que cette question au point
de vue thermodynamique n’a pas un sens déterminé. En effet :
nous ne mesurons dans la nature jamais des énergies, mais pas
autre chose que des différences d’énergie ; et la variation que subit
l’énergie d’ un système de corps dans un phénomène naturel quel-
conque, est égale à la somme de tous les travaux A exercés du
dehors contre le système, et de toutes les quantités de chaleur Q,
fournies du dehors au système, et mesurées avec une unité couve-«J '
nable :

AU =- 2A + IQ. (O
Cette équation constitue en même temps une généralisation de la
formule posée plus haut pour le principe de l’énergie ; car elle se
réduit à celle-ci dans le cas où le système ne subit aucune influence
extérieure (A = 0, Q = 0).

A cette heure, ils pourraient sembler avoir raison, ceux qui
affirment que le principe de l’énergie n’est au fond qu’une défini-
tion ; car la dernière équation n’apprend visiblement rien de plus
que la mesure d’une variation d’énergie. Mais en parlant ainsi, on
méconnaissait le contenu essentiel de l’équation. Celle-ci renferme
eu effet bien plus qu’une prescription relative à la mesure de
l’énergie. Car si le premier membre de l’équation : la différence
d’énergie AU, est rapportée à deux états déterminés du système
de corps considérés, ce qui en fixe complètement la valeur, le
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second membre signifie l'équivalent mécanique des actions exté-
rieures SA SQ effectuées dans un passage quelconque du pre-
mier au second état, et pour chacun de ces passages l'équation
prétend être valable. Si donc un système de corps est amené par
deux voies différentes d’un état déterminé à un autre état déter-
miné, l’équivalent mécanique des actions extérieures est le même
dans les deux cas. En d’autres termes, le principe de l’énergie,
appliqué au passage d’un système de corps d’un état déterminé
à un autre état ne consiste pas en ce que la variation d’énergie
est égale à la somme du travail extérieur et de la chaleur exté-
rieure mais bien en ceci que la somme du travail extérieur et de
la chaleur extérieure ne dépend pas du mode de passage.

On voit aussitôt d’après cela que le principe de l’énergie n’est
aucunement une simple définition , mais qu’il renferme une affir-
mation dont l’exactitude peut se confirmer ou s’infirmer dans une
multitude de cas, pourvu qu’un système de corps puisse être
amené d’un état à un autre par des voies différentes.

Ainsi par exemple, on peut élever la température d’un liquide
de deux manières distinctes : ou bien directement, en lui appor-
tant un certain nombre de calories, ou exclusivement par frotte-
ment, comme dans les célèbres expériences de JOULE avec les
roues à palettes mises en rotation. Dans le premier cas i l ) , le
travail apporté est A , — 0, et Q, est la quantité de chaleur com-
muniquée. Dans le second cas (2) , le travail apporté A2 est égal au
travail mécanique anéanti par le frottement, et la chaleur apportée
Q2 — 0. Le principe de l’énergie exige qu’on ait pour la diffé-
rence entre les énergies du liquide à l’état échauffé et à l’état
primitif :

AU = A, -f- Qi — A2 -+- CL
et ainsi dans notre cas :

Qi — A2

et c’est cette considération qui a conduit JOULE à calculer l’équi-
valent mécanique de la chaleur. Il ne s’agit évidemment pas du
tout ici de savoir quelle représentation on se fait sur la nature de
la chaleur ou sur le phénomène de la production de la chaleur
par le frottement en particulier, mais uniquement de ceci : l'état
produit dans le liquide par le frottement est exactement le même
que l’état produit par l’apport de chaleur. Si, en variant les con-
ditions de l’expérience par l’emploi de différents liquides, de
divers dispositifs de frottement, de différentes températures, on
constatait dans un seul cas une valeur discordante pour l’équiva-
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lent mécanique de la chaleur, ce qui est dès l'abord parfaitement
dans le domaine des possibilités, le principe de l’énergie en
serait complètement anéanti, et aucune interprétation, aucune
adaptation, aucun complément nouveau ne pourrait plus le sauver.
A côté de l’exemple cité viennent évidemment se ranger d’in-
nombrables cas analogues.

Le principe de lféncrgie prend une forme tout à fait simple et
importante quand les deux états auxquels se rapporte la différence
des énergies AU, sont choisis identiques entre eux ; car alors
AU = 0, et le principe de l’énergie signifie que dans une trans-
formation qui ramène à son état initial le système de corps consi-
déré, par ce qu’on appelle un cycle, la somme de tout le travail
et de toute la chaleur communiqués du dehors est égale à zéro.

Si nous jetons à cette heure un regard en arrière sur le dévelop-
pement spontané de chaleur mentionné plus haut chez les subs-
tances radioactives, nous reconnaissons que la valeur du principe
de l’énergie pourrait très bien se vérifier aussi sur ces phénomènes
particuliers, pourvu qu’on réussisse à ramener une substance
radioactive à un état antérieur, ou bien si on réussissait à amener
la substance d’un état à une autre par deux voies différentes. Il
nous faut renoncer pour toujours au premier desideratum, mais
pour le second, on peut bien imaginer qu’on arrive un jour à
influencer d’une certaine manière, par des moyens extérieurs, le
cours des phénomènes radioactifs, bien qu’il faille avouer que,
parmi les tentatives dirigées vers ce but d’une haute portée de
principe, pas une n’a jusqu’à présent été couronnée de succès.

Comme on le voit d’après l’expression générale de l’équation de
l'énergie, il s’offre d’ordinaire bien des voies différentes pour cal-
culer l'énergie d’un système de corps, et toutes ces voies diverses
doivent conduire à un seul et même résultat. Mais de quelque
façon que puissent varier le traitement et les méthodes, on
n’obtiendra jamais que des différences d’énergie et jamais la
valeur de l’énergie elle-même. Aussi dit-on d’ordinaire que dans
la valeur de l’énergie il reste toujours une constante additive indé-
terminée. La valeur de cette constante est tout à fait sans intérêt
pour les phénomènes thermodynamiques. On doit avouer que cette
indétermination qui s’attache à la valeur de cette quantité si extrê-
mement importante au point de vue physique et chimique, a
quelque chose de peu satisfaisant, et il existe des puristes scienti-
fiques qui ne veulent jamais pour cette raison, parler de l’énergie
elle-même, mais seulement de transformations de l’énergie. Ils
se refusent par principe à regarder l'énergie comme une propriété
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des corps eux-mêmes, en alléguant qu'on mesure l’énergie d’un
corps toujours uniquement par des actions extérieures exercées
sur le corps, et que, par suite, on devrait chercher en tout cas la
signification de cette notion en dehors du corps. Mais ce point de
vue, quelque justifié qu’il doive paraître d’abord, reste infécond :
appliqué avec suite, il conduit non pas à de nouveaux aperçus,
mais à une complication très incommode dans l’exposition et les
calculs, sans fournir en m ême temps aucun avantage : aussi con-
vient-il sans nul doute, si ce n’est pour d'autres raisons, au moins
pour des raisons pratiques, de calculer directement avec les éner-
gies des corps eux-mêmes et de prendre par-dessus le marché la
constante additive indéterminée provisoirement ; car on est bien sur
que dans le calcul d’effets thermiques ou de travaux fournis, tous
deux mesurables, les constantes indéterminées encore inhérentes
aux énergies des corps intéressés s’entre-détruisent par soustrac-
tion.

Cependant, pour être complet, je voudrais ici ne pas manquer
de dire que la lacune encore ainsi laissée dans la définition de
l’énergie par la thermodynamique a été comblée récemment d’un
tout autre côté. D’après le tout moderne principe de relativité, de
Loventz-Einstcin, la valeur absolue de l’énergie d’un corps au
repos, quand la pression extérieure est négligeable, est , mesurée
mécaniquement, égale au produit de sa masse par le carré de la
vitesse de la lumière dans le vide c’est là un nombre extrême-
ment grand, qui n’intervient nulle part en Thermodynamique, et
qui, par suite n’a reçu jusqu’à aujourd’hui encore aucune signi-
fication pratique.

Si jai été assez complet dans les remarques sur le premier prin-
cipe de la thermodynamique, c’était avec l’intention de simplifier
par là l’exposé de deuxième principe, car précisément ces consi-
dérations auxquelles j’ai jusqu’à présent attaché une importance
particulière s’étendent sans plus au deuxième principe. .

Le fond du second principe est formé comme on le sait par
cette proposition d’expérience que, pour parler bref, le monde
est en continuel progrès, c’est-à-dire que son retour complet à un
état antérieurement adopté une fois, est impossible. Par suite,
aucun phénomène naturel ne peut être complètement repris en
sens inverse. L’expression mathématique de cette proposition est
rendue possible parce que, pour chaque système de corps on peut
assigner une quantité déterminée par l’état instantané du système
laquelle possède la propriété, dans toutes les variations physi-
ques et chimiques qui peuvent se dérouler dans le système, quand
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celui-ci est soustrait à toutes les influences extérieures, de varier
elle-même toujours dans le même sens, c’est-à-dire de croître
toujours, sans jamais décroître.

Cette quantité qu'il faut regarder avec l’énergie comme une pro-
priété parfaitement déterminé du système de corps en question, a
reçu de CLAUSIUS le nom d'entropie S du système, et l’expression
générale du deuxième principe est donc pour un changement
d’état quelconque d’un système de corps isolé de l’extérieur :

AS > 0.
AS signifiant la différence des valeurs de l’entropie dans l'état pos-
térieur et l’état antérieur.

Cette inégalité garantit le sens unique de tout le devenir natu-
rel. Elle épuise aussi tout le contenu du deuxième principe, car
elle ne fournit aucune indication sur la valeur de l’augmentation
de l’entropie. C’est seulement dans le cas limite idéal des phéno-
mènes réversibles, auquel seul nous nous tiendrons dans ce qui va
suivre, que l’inégalité se réduit à l’équation :

AS = 0,
parce qu’alors les états postérieur et antérieur du système peu-
vent échanger leurs rôles.

La dernière équation, valable pour tous les phénomènes réver-
sibles est alors le départ de considérations tout à fait analogues
à celles qu’on a émises plus haut sur le principe de l’énergie.
Elle ne possède évidemment un sens utilisable qu’autant qu’on
peut réellement assigner aussi la valeur de l’entropie S, et par
suite, elle trouve son complément nécessaire en s’étendant par
généralisation à une variation d’état du système de corps consi-
déré telle qu’il lui corresponde du travail fourni par l’extérieur
au système, et de la chaleur cédée par l’extérieur à ce même
système. Alors la variation d’entropie du système est :

AS = S
T̂

où T signifie la température absolue de la quantité de chaleur Q
cédée au système.

Cette équation représente ainsi la généralisation de la précé-
dente, comme l’équation (1) forme pour la variation d’énergie Al;
la généralisation de l’équation A U = 0 pour des systèmes isolés.
Par suite elle fournit les conclusions exactement correspondantes.
Il ne faut surtout pas croire que l’équation pour AS signifie simple-
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ment une définition de la variation d’entropie. En effet, lorsque le
système des corps passe d’un état déterminé à un autre état déter-
miné, l’entropie du système subit une variation tout à fait déter-
minée , de quelque façon que procède la variation d’état et
réquation d’entropie exprime que si la variation d’état est réver-
sible, l’expression S est indépendante du mode de passage, par
exemple que cette expression est nulle pour un cycle. C’est là une
affirmation dont l’exactitude peut être vérifiée par des mesures.

11 est vrai qu’on 11e mesure ici aussi, de même que pour l’éner-
gie, que des différences et non pas la valeur absolue de l’entropie,
et par suite on doit ici aussi s’en tenir à ce que dans la valeur de
l'entropie il reste encore une constante aclditive indéterminée.
Cela ne nous empêchera cependant pas de parler de l’entropie,
de même que nous l’avons fait pour l’énergie, comme d’ une quan-
tité déterminée par l’état lui-même.

Voilà la thermodynamique classique. Avant de pousser plus
loin, je reviens encore à quelques applications plus particulières.

Pour des transformations isothermes qui jouent un rôle particu-
lièrement important dans la chimie physique, la température T
est constante, et il s’ensuit, d’après la dernière équation d’entro-
pie (2), conjointement avec l’équation d’énergie (l ) que :

AU — T.AS = SA.
Si pour abréger, on pose la quantité :

U — TS = F.
On peut écrire :

(3)AF = SA.
Dans les transformations isothermes et réversibles, 011 appliquera
au travail extérieur fourni SA les mêmes conclusions que celles
admises dans des transformations quelconques pour la somme du
travail extérieur et de la chaleur SA + SQ : il est indépendant de
la voie par laquelle le passage a été effectué, et il est égal à la
différence des valeurs que la quantité F possède à la fin et au
début de la transformation.

Cette quantité F a donc, dans les transformations susdites pour
le travail extérieur librement convertible, tout à fait la même
signification que dans le cas général l’énergie U pour la somme
du travail extérieur et de la chaleur. Pour cette raison HELMHOLTZ
l’appelle « l'énergie libre » par opposition à l’énergie totale U. En
particulier pour des cycles, AF — 0, et aussi SA = 0.
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Admettons encore enfin que la transformation réversible sc fait
d u n e manière non seulement isotherme, mais encore isobare c’est-
à-dire à pression constante, alors le travail extérieur s'exprime
immédiatement :

SA = — p\V
AV désignant la variation de volume produite dans le système du
corps considérées. Nous avons alors :

AU — TAS + pAV = 0
ou :

A ( U — TS + pV) = 0 (i)

équation qui exprime que dans des variations d’état réversibles
isothermes et isobares, la quantité :

U — TS + pV = P
ne varie pas, c’est-à-dire reste constante.

Le domaine où s’applique cette simple proposition comprend en
particulier les cas de changement d’état physique : vaporisation,
fusion , sublimation, ou bien encore transformation d’une subs-
tance en une modification allotropique, autant que la transforma-
tion se fait par voie réversible, isotherme et isobare. Nous pou-
vons exprimer aussi cette proposition sous cette autre forme :
pour deux phases coexistantes d’une matière déterminée, la quan-
tité P qui est appelée ordinairement potentiel thermodynamique
rapportée à une même masse, possède dans les deux phases la
même valeur. Dès que l’expression de P est connue, par là-même
la condition de l’équilibre do deux phases avoisinantes se trouve
donnée, et par là aussi la plus importante de toutes les questions
de la théorie des phases reçoit sa réponse.

Or l’expression de P contient, comme on le voit , les quantités U
et S, et comme il existe dans celle-ci une constante additive
indéterminée, il reste dans la valeur de P deux termes inconnus.
La thermodynamique classique ne connaît aucun moyen de com-
bler cette lacune d’une façon générale. Ce n’est pas que la signi-
fication du potentiel thermodynamique en devienne illusoire. Car
une constante, même quand sa valeur est complètement indéter-
minée, possède dès l’abord évidemment d’importantes qualités vis-
à-vis d’une variable, mais nous voyons pourtant que la question
de l’équilibre de phases coexistantes ne reçoit pas de la thermo-
dynamique classique une réponse complète, attendu que cette
thermodynamique n’est pas en état d’exprimer la loi de l’équilibre
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par une équation de condition dans laquelle n’entrent que des
grandeurs se rapportant à des propriétés, susceptibles de mesure,,

des diverses phases.
Tel était l’état de la théorie, quand il y a juste six années

W. NERNST s’est distingué par une hypothèse nouvelle et surpre-
nante qui, en résumé, exprime d’une façon très simple et tout à
fait générale la constante additive laissée encore indéterminée par
la thermodynamique classique dans l’expression de l’entropie S.

Pour pouvoir apprécier dans toute son étendue la fécondité du
théorème thermique de Nernst, je crois que le meilleur est d’en
exprimer le contenu sous la forme qui, selon moi, est à la fois la
plus extensive et la plus simple. Le voici : IJentropie dyune matière
condensée ( c'est-à-dire solide ou liquide ) et chimiquement homo-
gène , est nulle au zéro de la température absolue.

Au premier coup d’œ il, cette proposition paraît encore être une
définition, car comme en thermodynamique il ne s’agit jamais que
de différences de l’entropie, fixer d’une façon générale la cons-
tante additive semble être sans conséquence pour les mesures.
Mais l’insuffisance de cette appréciation se révèle déjà par ce fait
qu’une matière condensée peut se présenter sous diverses modi-
fications ou états physiques, et on ne sait dès l’abord absolument
pas si son entropie au zéro de la température absolue dépend de
la modification et de l’état physique comme le veut le théorème
de NERNST. Sa portée s’exprimera le plus clairement si je recours
à quelques exemples particuliers ; et pour assurer une meilleure
comparaison , j'exposerai chaque fois d’abord les conclusions à
tirer de la thermodynamique classique seule, et ensuite le complé-
ment apporté à celles-ci par le théorème de NERNST.

Pour calculer l’entropie S d'un corps condensé, la thermodyna-
mique classique fournit d après réquation (2) la relation :

J Hs =

(Cp, capacité thermique à pression constante ; l’ intégration se fera
à pression constante).

La limite supérieure de l’intégrale est T, la limite inférieure est
laissée indéterminée par la thermodynamique classique, mais le
théorème de NERNST exige comme limite inférieure zéro, et l’entro-
pie a alors pour expression complète :

S = ( T ^ dT .
J o

(5)T
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De cette équation résulte tout de suite que Gp disparait pour
T = 0, et en même temps, nous avons comme première consé-
quence de très large portée que les capacités thermiques de toutes
les matières condensées chimiquement homogènes convergent
vers zéro à mesure que la température diminue, c’est là une pro-
position qui aurait sonné tout à fait étrangement il y a dix ans à
peine, mais qui a été récemment confirmée de manière surpre-
nante, surtout par les mesures de NERNST et ses élèves.

Il y a une relation étroite entre cette première proposition et
cette autre ; que le coefficient de dilatation thermique de tout
corps condensé chimiquement homogène s’annule au zéro absolu
de la température. Si cette proposition n'a pas été aussi bien mise
en évidence que la précédente par les mesures faites jusqu'à ce
jour, il existe pourtant aussi même à présent certains indices en
faveur de sa généralité.

Examinons encore le changement d’état ou la transformation de
deux modifications allotropiques d’un corps condensé. Pour l’équi-
libre des deux phases avoisinantes la thermodynamique classique
fournit la relation (-5 ), ou , en désignant la deuxième phase par des
accents :

(6)U' — U — T(S'- S) + p{ Y' — V) = 0.
Ici U' — U + p( V' — V) est égal à la chaleur de transformation r.
Nous obtenons ainsi la condition de l’équilibre des deux phases
en utilisant (5) :

T cy- c (7)S- dtï = 0.rpr — 1 T

Si on conna ît la chaleur de transformation r et les chaleurs spé-
cifiques Gpr et Gp dans leur relation avec la température on peut
calculer par là la température de fusion ou de transformation du
corps, mais la thermodynamique classique ne le peut pas, car elle
laisse indéterminée la limite inférieure de l'intégrale.

Ainsi par exemple, pour la transformation du soufre rhombi-
que en soufre monoclinique les mesures de BROENSTED donnent
approximativement :

r = 1 ,57 + 1,15 X 10-3. T-

Cp' - Cp =g= 2,3 X 10-5. T.et. :

Il suit de là , d'après (7) pour la température de transformation :
T = 369,8.

Or la mesure directe adonné 368, 4.
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Pour un gaz chimiquement homogène à l’état parfait, la thermo-
dynamique classique donne comme expression de l'entropie :

S = n(CpLT — RLp + k ) (8)

n étant le nombre des molécules-grammes, p la pression, Cp la
chaleur moléculaire à pression constante, R la constante absolue
des gaz et k une constante restant indéterminée. Au zéro de la
température absolue, l’entropie n’est évidemment pas nulle, mais
elle est infinie négativement.

Le théorème de NERNST précise cette expression davantage encore
en ce que, d’après lui, la constante k possède une valeur tout à
fait déterminée et mesurable, laquelle est caractéristique pour
toutes les propriétés physico-chimiques du gaz, et qui par suite
peut être appelée la constante chimique du gaz.

En général, pour calculer À', ce qui convient le mieux est de
mesurer la tension de vapeur. Pour l’équilibre d’ un liquide et d’une
vapeur, l'équation (6), jointe à (5) et (8), donne, quand la chaleur
moléculaire Cp’ se rapporte à l’état gazeux :

fT 9E dT = 0J o Tf-Cp'LT + IÏ L p- k +
Cette équation fournit pour tout liquide la tension p de sa vapeur

saturée en fonction de la température T, autant que la vapeur
peut être traitée comme un gaz parfait.

Elle a déjà été confirmée par de nombreuses mesures et elle a
conduit à un calcul plus ou moins approché de la constante k pour
une série de gaz et de vapeurs. Cependant mon collègue, M. le
professeur NEUNST viendra bientôt vous donner lui-même un exposé
plus complet.

Le théorème de NER.NST paraît avoir une grande portée, non seu-
lement pour les matières chimiquement homogènes, mais encore
pour les mélanges et les solutions. En tout cas, l’entropie d’une
solution, même condensée, n’est pas nulle au zéro de la tempéra-
ture absolue, mais elle dépend d’une façon déterminée des con-
centrations des matières dissoutes. Cependant pour cette raison
subsiste encore la proposition d’après laquelle aussi bien la capa-
cité thermique que le coefficient de dilatation thermique de toute
solution condensée s’annulent au zéro de la température absolue,
ce qui concorde avec les expériences existant jusqu’à aujour-
d'hui.

Je voudrais, pour vous montrer d'autres applications, citer
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encore quelques exemples. Relativement à l’équilibre chimique
de divers genre de molécules réagissant les unes sur les autres à
l'intérieur d’une solution, la thermodynamique classique fournit
comme on sait la condition donnée par la loi des actions des
masses :

ci’W3 = KcyViVv‘2Wv3

où les concentrations c correspondent aux genres de molécules
prenant naissance et les concentrations c1, aux genres de molé-
cules disparaissant dans la réaction, tandis que les quantités v
sont les nombres des molécules participant à la réaction. La quan-
tité K est indépendante des concentrations et elle est déterminée
par la température et la pression.

Relativement à la valeur absolue de Iv, la thermodynamique
classique ne peut rien dire, elle n’indique que la relation entre
cette quantité de la température et la pression. Ainsi on a comme
relation avec la température l’équation bien connue de VAN T
IIOFF :

d LK
dT RT2

Mais le théorème de NERNST va plus loin. Pour le cas d'une solu-
tion condensée, on a directement :

r
-L «f î L
dT ' T T ‘:R L K =

de sorte qu’il n’ y a besoin que de mesurer l’effet thermique r à
diverses températures pour déterminer complètement la loi de
l’équilibre chimique. Quand au contraire la solution est gazeuse,
il entre dans l’expression de K encore les constantes chimiques k
du genre de molécules gazeuses de la pression /?.

Le cas est particulièrement simple pour r= 0, c’est-à-dire pour
une réaction thermiquement neutre. Ici la thermodynamique clas-
sique dit seulement que la constante d’équilibre K est indépen-
dante de la température, mais elle laisse complètement indéter-
minée la valeur de cette constante. Le théorème de NERNST exige,
comme on le voit, que pour une solution condensée Iv soit égal
à 1.

Le cas de neutralité thermique se trouve réalisé en toute rigueur
dans le passage d’un corps à une forme énantiomorplie, par exem-
ple dans la transformation d'un genre actif de molécules en son
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antipode. Par contre une solution réciproque des deux combinai-
sons actives et opposées se trouve en équilibre stable seulement
quand elle forme un mélange racémiquc optiquement inactif .
C’est là une déduction confirmée par l’expérience, que des com-
posés optiquement actifs se changent souvent par chauffage spon-
tanément en le racémate. Si cela n’a pas lieu dans tous les cas et
déjà à la température ordinaire, il faut voir là un des nombreux
phénomènes de retard connus en thermodynamique. D’autres
transformations qui possèdent au moins approximativement le
caractère de neutralité thermique, ont été examinés par J. H. VAN T
HOFF dans son dernier travail présenté à l’Académie des sciences
de notre ville, Etudes sur /'action synthétique des ferments, et il a
trouvé confirmée dans ces réactions la relation K — 1.

Ainsi pour nous le théorème de NERNST, en établissant la valeur
absolue de l’entropie, représente un complément apporté au fond
du deuxième principe de la thermodynamique, et qui permet dans
chaque cas particulier qui se présente, cl’avoir une expression
précise, et par suite d’obtenir une vérification exacte. De même
qu’aux deux principes thermodynamiques, une exception unique
lui ravirait son rang et c’est justement sur ce point que repose
son éminente portée pour la thermodynamique.

On pourrait ici demander avec quelque raison pourquoi ce qui
est valable pour le deuxième principe ne s’applique pas aussi au
premier, c’est-à-dire pourquoi l’établissement de la valeur abso-
lue de l’énergie, telle qu elle se fait par le principe de relativité
d’après une remarque que j’ai faite plus haut, ne s’accompagnerait
pas pour la thermodynamique de conséquences aussi étendues. Et
en effet, si l’énergie de toute matière peut se mesurer dans sa
valeur absolue, on peut parla calculer immédiatement par sous-
traction l’effet thermique dans la réaction de deux corps quelcon-
ques. Cela est absolument incontestable, mais malheureusement la
signification pratique de cette proposition ne correspond pas à sa
signification théorique. Car pour pouvoir utiliser thermodynami-
quement la méthode, il faudrait pouvoir mesurer la masse inerte
d’une matière avec la précision d'un millionième de milligramme.
Alors il devrait se trouver que par exemple la vapeur d’eau pos-
sède une masse notablement moindre que le gaz tonnant à la
même température. On ne doit jamais affirmer qu'une chose logi-
quement acceptable sera pour toujours en dehors du domaine des
possibilités : mais provisoirement cette réflexion nous servira
comme nouvelle preuve que la valeur d’une proposition dépend
non seulement de son exactitude, mais encore de sa fécondité.
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II

Quel est le sens propre et profond, au point de vue physico-
mnique, du théorème de NERNST ? Aujourd’hui il n’est plus
uère nécessaire, tout au moins devant une assemblée de chimis-
îS, de répéter que la question de la signification atomistique d’une
areille proposition fondamentale est justifiée et même nécessaire,

t en réalité, non seulement parce qu’elle promet une plus grande
arté, mais principalement parce qu’elle seule peut aider à décou-
’ir, dans le jeu alternatif et varié des phénomènes, des régula-
tés et des relations qui ne sont absolument point touchées parla
lermodynamique pure. Il est vrai qu’on pénètre alors dès l’abord
ms le domaine nouveau et étranger des hypothèses ; et si
essaie de vous conduire ici dans un chemin praticable, je dois
conna ître auparavant que les remarquables et séduisantes per-
ectives que nous offrira le parcours de ce chemin ont encore bien

îsoin en particulier d’une plus grande clarté. Aussi nous parait-il
autant plus important de faire remarquer encore que la question
; la valeur du théorème de NERNST peut être traitée et résolue
ut à fait indépendamment des hypothèses atomistiques. Car pour
la, la théorie purement thermodynamique décrite plus haut
ffit parfaitement.
Le théorème thermique de NERNST étant une proposition rela-
e à l’entropie, il ne peut y avoir aucun doute que sa significa-

•n atomistique doive se comprendre seulement en connexion
ec la signification atomistique de l’entropie, c’est-à-dire avec la
unification atomistique du deuxième principe de la thermody-
rnique. Et il ne peut pas être plus douteux, depuis les travaux
ldamentaux de L. BOLTZMANN, qu’à la lumière de l’atomistique
deuxième principe soit une proposition de probabilité, et l’en-

>pie une grandeur appartenant à la probabilité. La proposition
îrmodynamique : dans toute transformation irréversible l’entro-
i des corps intéressés augmente, devient, traduite en langage
mistique : Tout phénomène naturel fait passer les corps qui y
rticipent dans un état de plus grande probabilité. Par suite,
itropie doit simplement être regardée comme une mesure
lérale de la probabilité, et en effet BOLTZMANN a montré com-
nt l’entropie d’un gaz, bien connue d’après la thermodynami-
3, peut être calculée tout à fait indépendamment de toute ther-
dynamique et uniquement par des considérations de probabilité,
st-à-dire par l’emploi des propositions élémentaires de la
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Dans la théorie du rayonnement calorifique le profond désac-
cord existant entre la formule du rayonnement d’après la dyna-
mique classique et les résultats des mesures, avait conduit à cette
conclusion particulière que, pour la chaleur rayonnante, il existe
des régions élémentaires de probabilité, et la comparaison avec les
observations avait même appris à calculer avec une exactitude
suffisante la grandeur de ces régions élémentaires ou quantum
universel d'action. Même si on devait incliner à voir dans cette
rencontre un simple hasard, il semblerait cependant intéressant
de comparer entre eux les résultats acquis sur des domaines tota-
lement différents. Gela a été fait, et l’issue a été telle qu’on
n’eût pu l’attendre meilleure avec la différence des objets.

D’abord la comparaison des lois du rayonnement avec les lois
du gaz a fourni une méthode pour calculer les quanta élémentai-
res de la mati ère et de l’électricité, qui rivalise d’exactitude avec
les plus délicates mesures directes. Cet accord ne reposerait-il
donc que sur le hasard ? Mais il y a plus. A. EINSTEIN d’une part et
W. NERNST et F. À. LINDEAIANN, d’autre part, ont trouvé qu’en se
servant du quantum universel d’action on peut calculer la chaleur
spécifique de toute une série de corps solides, aussi bien en valeur
absolue que dans sa relation avec la température, pourvu qu’on
attribue aux corps certaines oscillations moléculaires propres, et
les oscillations propres ainsi calculées concordent avec toute
l’exactitude désirable, pour quelques matières, telles que NaCl,
KC1, KBr, avec les oscillations propres mesurées optiquement par
H. RUBENS et H. HOLLNAGEL. En présence de ces résultats, il ne
semble plus guère permis de parler encore d ’un hasard ; mais
quelque idée qu’on ait d’ailleurs sur ce point, ce sera maintenant
dans toutes conditions une tâche aussi significative qu’attrayante
d’aller au fond de l’hypothèse suivant laquelle il existe pour la
probabilité thermodynamique certaines régions élémentaires tout
à fait déterminées — et c’est ainsi que je voudrais résumer le con-
tenu propre de ce qu’on a appelé Y hypothèse des quanta — et en
rechercher la signification physique profonde.

C’est là un problème extraordinairement difficile. Car si simple
soit-il dans de nombreux cas de calculer les régions élémentaires
de probabilité — pour du gaz O. SACKUR a exécuté récemment un
semblable calcul — la question de leur origine physico-chimique
se présente sous une forme bien complexe. Il faut se rappeler
qu’on a ici à tirer d’une loi purement statistique des conclusions
se rapportant à la loi dynamique, c’est-à-dire à la relation causale
des phénomènes isolés. Un problème de même nature serait par
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exemple de conclure de la vitesse d une réaction chimique aux
forces chimiques agissant entre les molécules en réaction mutuelle.
Il s'offre évidemment ici dès l’abord toute une série de possibili-
tés, et il n’est point surprenant que les vues des divers chercheurs
diffèrent encore aujourd’hui largement entre elles.

L'explication la plus simple, et pour ainsi (lire la plus naïve,
serait en tout cas que l’énergie possède elle-même une structure
atomistique : alors s’expliquerait tout naturellement et sans nouvel
artifice l’existence de régions élémentaires de probabilité, déter-
minées et discontinues. Mais il ne peut être déjà question de réa-
liser une vue de ce genre, parce qu’il nous est impossible d’imagi-
ner l'énergie cinétique d’un mouvement à trajectoire rectiligne
variant d’une façon discontinue. Au contraire, on a plusieurs fois
soutenu l’opinion que l'énergie du rayonnement ondulatoire élec-
tromagnétique, ou tout au moins l'énergie de vibration des élec-
trons qui forme en même temps la source du rayonnement calo-
rifique, est de constitution atomistique, en tant qu’elle doit toujours
être égale à un multiple entier d’un quantum d’énergie détermine,
Je me suis rangé moi-même autrefois à cette dernière opinion,
mais j’en suis présentement revenu parce que je la regarde
comme encore trop radicale pour pouvoir m’en tirer avec elle
dans tous les cas.

Mais il n’y a pas besoin d’aller si loin. L’hypothèse des quanta
exige seulement que dans les lois élémentaires régissant les forces
atomiques, il existe implicitement certaines discontinuités qui
auront ensuite pour conséquence les régions discontinues de pro-
babilité. Quant à la nature de ces discontinuités, il n'est pas pré-
sentement possible d’en rien dire : il faut remarquer spécialement
que la structure en quanta ne se rapporte pas immédiatement à
l’énergie, mais à la probabilité. On ne peut, d’ une façon absolue,
parler de quanta d’énergie que dans les phénomènes périodiques.
Selon moi, on tiendra complètement compte de l’hypothèse des
quanta si dans un oscillateur moléculaire à vibration périodique
on regarde seulement l’émission de l’énergie comme gouvernée
par les quanta, et au contraire l’absorption, tout au moins pour la
chaleur rayonnante, comme parfaitement continue dans son
allure. Pour les phénomènes non périodiques, A. SOMMERFELD a
récemment tracé les lignes fondamentales d’une théorie des
quanta, très hardie et fort intéressante, et dans laquelle 11e
jouent naturellement un rôle que des quanta d’action sans quanta
d’énergie.

Il ne faut pas reprocher à l’hypothèse même des quanta cette
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chatoyante variété d'opinions. Au contraire : c'est justement quand
on examine dans toutes les directions possibles, c’est quand cha-
cun des chercheurs, sans se troubler d’objections qu’il estime
sans valeur, poursuit sa propre voie sur des terrains où lui-même
se sent le plus assuré, que nous pouvons légitimement espérer
voir se manifester le véritable caractère de l’hypothèse. Ainsi, en
effet, en dehors du rayonnement calorifique et de la chaleur spé-
cifique, un grand nombre d’autres phénomènes physiques ont été
peu à peu rapprochés de l’hypothèse des quanta : l’effet de
DOPPLKN dans les rayons-canaux, ] 'effet lumineux-électrique, la
tension d’ionisation, la production des rayons ROENTGEN et des
rayons y avec leur inversion : la mise en liberté de rayons catho-
diques secondaires par des rayons ROENTGEN , la résistance de con-
duction électrique, les forces thermo-électriques, la loi de forma-
tion des lignes spectrales en série, l’émission des électrons dans
les réactions chimiques, — partout, au moins avec quelque bonne
volonté, on peut retrouver la trace de la domination encore bien
mystérieuse du quantum universel d’action. Et bien plus, le fait
remarquable établi par 0 . I IAIIN, et ses collaborateurs, qu’une
substance radioactive, pourvu qu'elle soit de nature chimique
unique, émet des rayons de vitesses parfaitement déterminées,
semble démontrer pour ainsi dire de - visu l’émission des quanta .

Le plus gros reste encore à faire, et maint résultat qui semble
plein de promesse, tombera encore connue une fleur flétrie de
l’arbre de la connaissance : mais l’élan est donné. L’hypothèse des
quanta 11e disparaitra plus du monde, caries lois du rayonnement
calorifique y veillent déjà. Et je ne crois pas trop m’avancer en
exprimant l’opinion, qu’avec cette hypothèse les fondations
sont établies pour l’édification d’une théorie destinée à pénétrer
un jour les particularités des actions rapides et subtiles du monde
moléculaire.
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