Objet de la thermodynamique de l'atmosphère

Prise dans son acceptation la plus générale, la thermodynamique de l'atmosphère a pour objet d'expliquer le phénomènes météorologiques où de la chaleur et du travail rentrent en jeu. Ainsi comprise cette branche de la physique de l'atmosphère comprend deux grandes parties:

1) l'étude des changements de phase d'eau dans l'atmosphère;

2) l'étude des transformations d'énergie dans l'atmosphère.

Dans ce cours nous nous sommes surtout attachées à l'étude des changements de phase de l'eau et à celle des transformations énergétiques que ces changements entraînent. Ici nous nous limitons à l'étude de la thermodynamique classique, qui considère la matière comme un milieu continu, en faisant abstraction du caractère discrète de la matière. De plus nous ne traiterons que de la partie classique de cette étude, c'est-à-dire celle où les phénomènes de surface et d'adsorption n'entrent pas en jeu.

La thermodynamique

La thermodynamique est une collection de concepts et équations qui décrit l'expérience accumulée par l'observation des processus physiques où on observe des flux de chaleur et des variations d'énergie ainsi que la transformation d'une forme d'énergie en autre. C'est une science confuse principalement parce que les explications des faits expérimentales ont précédé la formulation d'une théorie mathématique de la matière, et que ces explications ont souvent été mal interprétées.

Le même problème existait en mécanique avant que les lois de Newton ne mettent d'ordre dans cette science. Newton et Galilée ont fait abstraction de l'expérience de tous les jours et ont réussi a dégager des lois générales du mouvement. Les lois de Newton constituent les postulats utilisés dans le développement de la théorie des propriétés mécaniques du mouvement atmosphérique.

De façon analogue, la thermodynamique s'est doté des lois ou principes, qui permettent le développement  logique et mathématique de la théorie thermodynamique.

Notions fondamentales

On utilise pour l'étude théorique des propriétés de la matière deux méthodes qui se complètent mutuellement: la méthode statistique et la méthode thermodynamique.

1) La méthode statistique consiste à étudier les propriétés des systèmes macroscopiques à l'aide de méthodes de statistique mathématique, en se fondant sur les lois de l'agitation thermique d'un grand nombre de particules microscopiques formant ce système.

2) La méthode thermodynamique consiste à étudier les propriétés du système de corps en interaction par analyse des conditions et des relations quantitatives des transformations d'énergie se produisant dans le système. La méthode thermodynamique, à la différence de la méthode statistique, n'est liée à aucune représentation concrète de la structure interne des corps et du caractère du mouvement des particules les constituant. La thermodynamique opère avec les caractéristiques macroscopiques des objets qu'elle considère en se basant sur quelques lois ou axiomes établies expérimentalement: les principes de la thermodynamique.

Concepts fondamentales de la thermodynamique

Système thermodynamique: L'environnement physique dans lequel les échanges chaleur - énergie ont lieu. Un système thermodynamique est l'ensemble d'objets macroscopiques (corps et champs) échangeant de l'énergie sous la forme de travail et de chaleur aussi bien les uns avec les autres qu'avec le milieu ambiant, c'est-à-dire avec les corps et les champs extérieures au système.

Dans ce cours des parcelles d'air au repos constituent nos systèmes thermodynamiques. Plus précisément, notre système thermodynamique est une quantité définie de matière (portion de l'atmosphère), limitée par une surface fermée (réelle ou imaginaire) qui ne maintient pas nécessairement sa forme et son volume. Notre système contient un mélange homogène de gaz permanents (oxygène, azote, …) qui, comme nous le verrons par la suite, peut être considéré comme ne formant qu'un seul gaz: l'air sec. Il contient aussi de la vapeur d'eau qui peut se présente à l'état gazeux (vapeur d'eau), à l'état liquide (eau liquide) et à l'état solide (particules de glace). Ces systèmes comprennent donc soit une phase, c'est le cas de l'air humide non saturé, soit deux phases, c'est le cas des nuages chauds ou glacés, soit trois phases, c'est le cas des nuages mixtes contenant à la fois des gouttes d'eau et des cristaux de glace.

Un système thermodynamiques peut être: 

· ouvert: celui où il existe de transfert de matière à travers sa frontière. Un nuage précipitant est un système ouvert.

· fermé: un système qui n'échange pas de masse avec son environnement. Une parcelle d'air conserve sa masse. Elle est donc un exemple de système fermé. S'il y a de la condensation suivi de précipitation la parcelle n'est plus un système fermé mais un système ouvert. La thermodynamique des systèmes ouverts est très compliqué. Nous effleurons à peine ce sujet.

· non adiabatique: s'il échange de l'énergie avec un autre ou plusieurs systèmes, en réalisant du travail ou par un flux de chaleur entre les systèmes. Les systèmes en contact mécanique ou thermique avec le système en étude constitue son environnement.

· adiabatique ou thermiquement isolé: S'il n'y a pas d'échange de chaleur entre le système et l'extérieur.

· mécaniquement isolé: un système qui échange de la chaleur avec son environnement sans échanges de travail. 

· isolé: aucun échange avec son environnement. Un système isolé est donc un système fermé, adiabatique et mécaniquement isolé.

· homogène ou hétérogène: on appelle homogène le système thermodynamique à l'intérieur duquel il n'y a pas d'interfaces séparant les parties macroscopiques du système. Le système thermodynamique que ne satisfait pas à cette condition est dit hétérogène. La phase est l'ensemble de toutes les parties homogènes du système thermodynamique qui en absence de forces extérieures, sont physiquement homogènes. Un nuage, par exemple, est constitué de deux phases: la phase gazeuse (le mélange d'air sec et vapeur d'eau saturée) et la phase liquide (gouttelettes de nuage).

L'état du système thermodynamique est déterminé par l'ensemble des paramètre thermodynamiques (paramètres ou variables d'état) qui représentent toutes les grandeurs physiques caractérisant les propriétés macroscopiques de ce système (densité, énergie, viscosité, polarisation, aimantation, etc.). Deux états d'un système sont dits différents si les valeurs numériques d'au moins un de leurs paramètres thermodynamiques ne sont pas les mêmes.

Types de paramètres ou variables thermodynamiques:

· paramètre intensif: une propriété dont la valeur est indépendante de la masse (ex: température)

· paramètre extensif: une propriété dont la valeur dépend de la masse du système (volume, énergie)

· paramètres extérieurs: dépendent seulement des coordonnées généralisées
 des corps extérieurs avec lesquelles le système est en interaction. Un exemple de paramètre extérieur pour un gaz est le volume, qui est fonction de la position des corps extérieures (les parois du récipient). Pour un gaz se trouvant dans un champ de gravitation ou dans un autre champ de forces quelconque, ce champ est également un paramètre extérieur. Les paramètres intérieures dépendent aussi bien des paramètres extérieurs que des valeurs moyennes des coordonnées et des vitesses des particules formant le système. La pression et l'énergie du système, par exemple, sont des paramètres intérieurs.

Dans la plus part des cas il est plus pratique de travailler avec des variables intensives, puisque celles-ci ne dépendent pas de la masse totale du système. Les équations sont alors indépendantes de la masse totale du système variable très difficile à évaluer… Une parcelle d'air de masse unitaire peut être considérée comme représentative du système, en supposant que les autres parcelles du système se comportent comme la parcelle caractéristique. Toutes les variables dites spécifiques sont des variables intensives. Spécifique veut dire "par unité de masse".

État thermodynamique: la spécification de toutes les variables intensives qui déterminent  complètement l'état du système.

L'état du système est stationnaire s'il est invariable dans le temps. L'état stationnaire du système peut être équilibré si son invariance dans le temps n'est pas due à l'évolution d'un processus extérieur au système. Un exemple d'un système thermodynamique stationnaire mais qui n'est pas à l'équilibre c'est un thermomètre à fil chaud. Ce système, à l'état stationnaire, perd continuellement de la chaleur vers son environnement mais reçoit la même quantité d'énergie d'une source extérieur. La définition d'état d'équilibre d'un système exige que ses variables thermodynamiques soient indépendantes du temps même si le système est isolé de son environnement.

Équilibre thermodynamique: état final d'un système isolé. 

Les paramètres thermodynamiques du système ne sont pas indépendants. C'est pourquoi l'état d'équilibre du système peut être déterminé de façon univoque par donnée des valeurs d'un nombre limité de ces paramètres. 

L'équilibre peut être stable, instable ou métastable.  Un équilibre est stable quand les petites perturbations du système n'éloignent pas le système de son état d'équilibre initial. Dans un équilibre instable, une petite perturbation provoque un déséquilibre dans le système (ultérieurement il pourra attendre un autre état d'équilibre). L'équilibre métastable correspond à un équilibre par rapport à des petits changements de pression et température mais instable par rapport à des perturbations mécaniques.

Dans un système thermodynamique homogène en équilibre toutes les variables d'état ont la même valeur en tout point du système.

Dans un système hétérogène en équilibre la température et la pression doit être la même par tout ce qui correspond à un équilibre dynamique (pas de force de pression) et thermique (pas de gradient de température) et chaque phase du système doit avoir la même densité en tout point.

Définition des variables thermodynamiques fondamentales

Les paramètres fondamentaux d'état sont la pression, la température et le volume spécifique (ou molaire).

On appelle pression la grandeur physique p égale à la limite du quotient de la valeur numérique de la force normale 
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On appelle volume spécifique ou massique 
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 la grandeur inverse de la densité 
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. Pour un corps homogène, le volume spécifique est égale au quotient de son volume par sa masse, autrement dit il est numériquement égale au volume de l'élément de ce corps dont la masse est égale à l'unité.

À l'occasion il nous faut employer la notion de "mole" et de poids moléculaire. À noter que le poids moléculaire n'est pas le poids de la molécule.

La molécule d'un corps pur est formée soit par un seul atome (par exemple la molécule monoatomique d'argon), soit par l'union d'atomes de même espèce (par exemple les molécules diatomiques d'oxygène et azote) ou d'atomes différentes (par exemple la molécule d'eau).

À chaque corps pur, on peur assigner un nombre appelé poids moléculaire, déterminé par la relation:
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C'est ainsi que le poids moléculaire du carbone 12 est, par convention représenté par le nombre 12.

La molécule gramme ou mole (molécule kilogramme ou kilomole) est une quantité de matière chimiquement pure dont la masse exprimée en grammes (kilogrammes) est numériquement égale à son poids moléculaire M. Le volume VM d'une mole de substance est appelé son volume molaire.

L'atome gramme (atome kilogramme) est une quantité de matière chimiquement simple (élément) dont la masse, exprimée en grammes (kilogrammes) est numériquement égale à son poids atomique. 

Loi d'Avogadro: le nombre de molécules contenues dans la molécule gramme, ainsi que le nombre d'atomes renfermés dans l'atome-gramme, est le même pour toutes les substances. Ce nombre est appelé nombre de Avogadro NA = 6,023.1023 mole-1.

On appelle température une grandeur physique caractérisant le degré d'échauffement du corps. A l'état d'équilibre thermodynamique du système, la température de tous les corps constituant le système est la même. La mesure de la température n'est possible qu'indirectement en se fondant sur la dépendance entre la température et les propriétés des corps, mesurables directement. Les substances utilisées à cet effet sont appelés thermométriques et l'échelle de température établie à leur aide, échelle empirique.

Le défaut principal des échelles empiriques de température consiste en leur dépendance des particularités spécifiques des substances thermométriques concrets. En tant que valeurs initiales servant à construire l'échelle de température pour établir son origine et son unité, le degré, on utilise les températures de passage des corps chimiquement purs d'un état d'agrégation à un autre, par exemple la température de fusion de la glace (t0) et la température d'ébullition de l'eau (tb) sous pression atmosphérique normale de 760 mm Hg. Les valeurs de t0 et tb selon le type d'échelle ont les valeurs suivantes:

a) échelle Celsius (échelle centésimale) : t0 = 0 ºC,  tb = 100 ºC

b) échelle Farenheit: t0 = 32 ºC,  tb = 212 ºC
La relation qui lie les températures exprimées en degrés Celsius et en degrés Farenheit  est de la forme:
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c) échelle Kelvin ; la température T est comptée à partir du zéro absolu (t = ‑273,15 ºC), elle est appelée température absolue. La relation entre les valeurs de température d'après l'échelle Kelvin ( T  K)  et l'échelle Celsius (t ºC) est de la forme:
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Variable d'état: toute variable intensive qui défini l'état du système en équilibre thermodynamique.

Les quantités qui sont fonction des variables d'état sont aussi des variables d'état.

Procédés thermodynamiques

On appelle transformation ou procédés thermodynamique chaque modification de l'état du système thermodynamique. Le processus thermodynamique lors duquel le système passe par une suite continue d'états équilibrés est dit équilibré ou réversible. La transformation fermé ou cycle est un processus thermodynamique lors duquel le système revient à son état initial après avoir subi une série de transformations.

Processus thermodynamique: n'importe quel changement d'une variable d'état qui vas amener le système à un autre état d'équilibre thermodynamique.

Processus réversible. Une succession d'états d'équilibre.

La transformation isochore est un processus qui se déroule à volume constant du système. La transformation isobare est un processus thermodynamique évoluant sous pression constante. La transformation qui se déroule à température constante est dite isotherme.

La transformation thermodynamique subie par le système sans échange de chaleur avec les corps extérieurs au système est considérée comme adiabatique.

On appelle relaxation le processus ramenant à son état d'équilibre thermodynamique le système sortie d'un état d'équilibre initial. La vitesse des processus de relaxation est caractérisé par le temps de relaxation, qui représente  l'intervalle de temps au cours duquel l'écart d'un paramètre quelconque par rapport à sa valeur à l'équilibre diminue de e fois.

Si le processus de passage d'un état d'équilibre à un autre se réalise de telle façon qui à tout instant la pression, la densité et la température sont identiques à chaque point des parties homogènes du système le processus est dit réversible.

Si il a des éloignements de l'état d'équilibre pendant le processus celui-ci est dit irréversible.
Nous étudierons en général des processus considérés réversible ce qui revient à dire que les changements de variables d'état se font par des variations infinitésimales, toujours à l'état d'équilibre (temps de relaxation très petit…).

Fonction d'état

On appelle fonction d'état une caractéristique physique du système dont la variation lors du passage du système d'un état à l'autre, ne dépend pas du genre de processus thermodynamique correspondant à ce passage; elle est entièrement déterminée par les valeurs des paramètres de l'état initial et final. L'énergie interne U, l'enthalpie H, l'entropie S, le potentiel isochore - isotherme F et le potentiel isobare - isotherme 
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 représentent des fonction d'état fondamentales.

L'équation d'état

Les états d'équilibre d'un système physiquement homogène et les processus équilibrés (réversibles) dont il est siège peuvent être représentés graphiquement par des points et par des courbes sur un plan de coordonnées orthogonales cartésiennes en portant sur les axes les paramètres d'état du système ou les fonctions d'état reliées à ceux-ci de façon univoque. Une telle représentation graphique est appelée diagramme thermodynamique. Les diagrammes V-p, S-T et S-H sont les diagrammes les plus utilisés. 

Les paramètres intérieures du système thermodynamique en état d'équilibre dépendent uniquement de ses paramètres extérieures et de la température:

yk = f(x1, x2, …, xn,T), 

où yk est le paramètre intérieur, x1, x2, …, xn, les paramètres extérieurs. L'état d'équilibre d'un système physiquement homogène, par exemple, conformément à la règle de Gibbs
 est déterminé par deux paramètres. C'est pourquoi la pression de ce système est déterminée par son volume spécifique et sa température (la masse du système est supposée fixe):

 p = f1(
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En thermodynamique, les équations d'état du système considéré sont supposées connues de l'expérience. La déduction théorique de ces équations est réalisée à l'aide des méthodes de physique statistique.

Les gaz parfaits

Gaz parfait

On appelle gaz parfait un gaz dans lequel sont absentes les forces d'interaction intermoléculaire. Avec une précision suffisante les gaz sont admis parfaits si leurs états sont considérés loin des domaines de transformations de phase.

Les gaz parfaits obéissent aux lois suivantes:

1) Loi de Boyle - Mariotte : à température et masse constantes le produit de la pression par le volume du gaz est constant :
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2) Loi de Gay - Lussac : sous pression constante le volume d'une masse de gaz donnée est proportionnelle à sa température absolue :
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 est le coefficient de dilatation volumétrique à pression constante (souvent représenté par le symbole 
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, qu'on évite ici pour ne pas le confondre avec le symbole consacré en sciences de l'atmosphère pour le volume spécifique).

3) Loi de Charles : à volume constant la pression d'une masse de gaz donnée est proportionnelle à sa température absolue:
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où 
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4) Loi d'Avogadro : les volumes égaux de tous les gaz parfaits pris dans les mêmes conditions de pression et température renferment un même nombre de molécules ou, à mêmes pressions et températures les molécules grammes de différents gaz parfaits occupent un même volume. Ainsi dans des conditions normales (
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) les molécules grammes de tous les gaz parfaits occupent le volume 
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L'équation d'état d'un gaz parfait est de la forme:
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où p, V, T et n sont respectivement la pression, le volume, la température absolue et le nombre de moles. 
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 est la constante universelle des gaz, numériquement égale au travail effectué par une mole de gaz parfait lorsque l'on réchauffe à pression constante de 1 degré:
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La masse de n molécules d'un gaz est 
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 où M est la masse molaire du gaz. L'équation d'état des gaz parfaits peut alors s'écrire:
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où R est la constante spécifique du gaz dépendant du poids moléculaire du gaz et 
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 est le volume spécifique ou massique du gaz. L'équation 
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 est appelée Mendéléev - Clapeyron.

Mélanges de gaz parfaits

Le mélange de gaz est l'ensemble de plusieurs gaz différents qui, dans des conditions données, n'entrent pas en réaction chimique l'un avec l'autre. Le mélange de gaz représente un système thermodynamique homogène.

On appelle concentration pondérale gi (fraction gravimétrique, concentration de fraction gravimétrique) du i-ème gaz faisant partie du mélange le rapport de sa masse mi à la masse m de tout le mélange.
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où N est le nombre totale de gaz différents constituant le mélange.

On appelle concentration molaire xi du i-ème gaz le quotient du nombre de moles de ce gaz par le nombre total de moles du mélange.
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où MI  est la poids moléculaire du i-ème composante.

On appelle pression partielle pi du i-ème gaz du mélange la pression qu'exercerait ce gaz si tous les autres gaz étaient éliminés du mélange, le volume et la température étant les mêmes:


[image: image35.wmf]V

T

R

M

m

V

T

R

n

p

i

i

i

i

*

*

=

=


où V et T sont le volume et la température du mélange.

La loi de Dalton: la pression totale d'un mélange d'un gaz parfait est la somme de leurs pressions partielle:
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Il suit de la loi de Dalton que la pression partielle du i-ème gaz est égale au produit de la pression du mélange par la concentration molaire de ce gaz: 
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On appelle volume partielle Vi du i-ème gaz du mélange le volume qui occuperait ce gaz si tous les autres gaz étaient éliminés du mélange, la pression et la température étant les mêmes:
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Des deux dernière équations on déduit la loi d'Amagat ou deuxième lois de Dalton: le volume d'un mélange de gaz parfaits est égale à la somme de leurs volumes partielles:
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Le volume partiel du i-ème gaz est égale au produit du volume du mélange par la concentration molaire de ce gaz: 
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Pour calculer les paramètres d'état d'un mélange de gaz parfaits, on peut utiliser l'équation de Clapeyron écrite sous la forme:
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où 
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 est la poids moléculaire apparent du mélange, 

et 
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 la constante spécifique des gaz du mélange.

===========
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� On appelle coordonnées généralisées d'un système mécanique les paramètres indépendantes qui déterminent complètement la configuration du système, c'est-à-dire la position de tous ses points par rapport au référentiel choisi.


�  La règle des phases de Gibbs: le nombre f de degrés de liberté thermodynamiques d'un système comprenant  � EMBED Equation.DSMT4  ��� phases et N constituants est: f = N - � EMBED Equation.DSMT4  ��� + 2. Puisque f ( 0, le nombre de phases présentes dans le système satisfait l'inégalité suivante � EMBED Equation.DSMT4  ��� ( N + 2 
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