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AVANT-PROPOS 
 

 

 

 

 

 

Ce cours de Thermodynamique est destiné aux étudiants de 2
ème

 année universitaire 

en Licence des Sciences de la Matière dans la filière de Physique Générale.  

Pour ces étudiants, la thermodynamique est généralement considérée comme une discipline 

totalement nouvelle et souveŶt diffiĐile à appƌĠheŶdeƌ. L’oďjeĐtif visĠ paƌ Đe Đouƌs est de 
rendre cette matière plus attrayante et faciliter son assimilation. Les lois fondamentales sont 

introduites progressivement en s'appuyant sur les outils mathématiques nécessaires et sur 

des applications concrètes. Le manuscrit comporte les chapitres suivants : 

- Le chapitre 1 est une introduction générale permettant de définir certaines notions de base 

telles que le système thermodynamique, les vaƌiaďles d’Ġtat, l’ĠƋuiliďƌe thermodynamique 

ainsi que les transformations réversibles et irréversibles. 

- Le Đhapitƌe Ϯ est ĐoŶsaĐƌĠ auǆ ŶotioŶs de teŵpĠƌatuƌe, de pƌessioŶ d’uŶ fluide, de tƌavail 
ŵĠĐaŶiƋue et de ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠe paƌ uŶ sǇstğŵe aveĐ l’eǆtĠƌieuƌ. 
- Le chapitre 3 est destiné à la description des différents modes de transferts thermiques : 

conduction, convection, ƌaǇoŶŶeŵeŶt theƌŵiƋue aiŶsi Ƌu’uŶ ďƌef apeƌçu des lois 
mathématiques régissant ces transferts. 

- Le chapitre 4 pose les bases théoriques du premier principe de la thermodynamique, la  

dĠfiŶitioŶ des foŶĐtioŶs d’Ġtat telles Ƌue l’énergie interne et l’enthalpie. Les relations entre 

les Đhaleuƌs ŵassiƋues d’uŶ gaz paƌfait et les pƌiŶĐipales tƌaŶsfoƌŵatioŶs theƌŵodǇŶaŵiƋues  
sont ensuite présentées en détail. 

- Le chapitre 5 concerne la théorie cinétique des gaz. On présente les hypothèses du modèle 

du gaz paƌfait, le ĐalĐul de la pƌessioŶ d’uŶ gaz, la teŵpĠƌatuƌe aďsolue et les capacités 

calorifiques. La notion de libre parcours moyen des particules peƌŵet d’Ġtaďliƌ les 

coefficients de conductibilité thermique et de diffusion gazeuse. 

- Le chapitre 6 est consacré à la présentation du second principe de la thermodynamique à 

paƌtiƌ de la ŶotioŶ d’eŶtƌopie. QuelƋues eǆeŵples de ĐalĐul de la  vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie d’uŶ 
système sont également traités. 

- Le Đhapitƌe ϳ pƌĠseŶte d’aďoƌd les ĠŶoŶĐĠs de KelviŶ et de Clausius du seĐoŶd pƌiŶĐipe de 
la thermodynamique, suivis de la définition des différents types de machines thermiques 

(moteurs thermiques, machines frigorifiques et pompes à chaleur). Le théorème de Carnot 

seƌt eŶsuite à Ġtaďliƌ la liŵite ŵaǆiŵale du ƌeŶdeŵeŶt theƌŵiƋue et de l’effiĐaĐitĠ de Đes 
machines. 

- Les critiques et suggestions sont les bienvenues. 
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NOMENCLATURE 
 

 

Symbole Définition Unité SI 

c  Chaleur massique J.kg
-1

.K
-1  

 

cp, cv Chaleur massique isobare, isochore J.kg
-1

.K
-1  

 

C Capacité calorifique molaire J.mol
-1

.K
-1  

 

Cp, Cv Capacité calorifique molaire isobare, isochore J.mol
-1

.K
-1

 

Ck 

D 

e 

e’ 

Capacité calorifique molaire polytropique 

Coefficient de diffusion  

CoeffiĐieŶt d’effiĐaĐitĠ 

CoeffiĐieŶt d’effiĐaĐitĠ theƌŵiƋue 

J.mol
-1

.K
-1 

m
2
.s

-1
 

/ 

/ 

g 

Gr 

Accélération de la pesanteur 

Nombre de Grashof 

m.s
-2 

/ 

H 

h 

h 

h 

Enthalpie 

Enthalpie massique  

Dénivellation 

Coefficient de transfert convectif 

J 

J.kg
1

  

M 

W.m
-2

.K
-1

 

k Exposant polytropique / 

k  Constante de Boltzmann k = 1.38×10
23

 J.K
1

 J.K
1

 

K                 

Lf 

Conductivité thermique 

Chaleur latente de fusion 

W.m
1

.K
1

 

J.kg
1

 

Lv Chaleur latente de vaporisation J.kg
1

 

m  Masse kg 

M 

M 

Masse molaire 

Emittance du corps rayonnant  

kg.mol
-1 

W.m
2

 

n  

Ŷ’ 
Nu                        

Nombre de moles 

Densité moléculaire      

Nombre de Nusselt 

mol  

molécules/m
3
 

/ 

P 

Pr 

Pression 

Nombre de Prandtl 

Pa 

/ 

Q Quantité de chaleur J 

r  Constante réduite des gaz parfaits J.kg
-1

.K
-1  

 

R 

Re 

Constante des gaz parfaits R = 8.314 J.mol
-1

.K
-1  

 

Nombre de Reynolds 

J.mol
-1

.K
-1 

/   

S 

s 

Entropie 

Entropie massique 

J.K
1 

J.K
-1

.kg
-1

 

t  Température Celsius °C 

T Température absolue K 

U Energie interne J 

u                 

V 

Energie interne massique                

Volume 

J/kg 

m
3
 

v      volume massique       m
3
/kg 

v     vitesse        m/s 

W     Travail mécanique                                                                      J 

x     Titre massique de vapeur       / 
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Lettres grecques 
    Coefficient de dilatation isobare  K

-1
 

 Coefficient de compressibilité isochore  K
-1

 

 Constante adiaďatiƋue d’uŶ gaz / 

 Masse volumique kg.m
-3

 

 Coefficient de compressibilité isotherme  Pa
-1

 

µ    Potentiel chimique       J.mol
-1

  

η    Rendement thermique      / 

σ    CoŶstaŶte de StefaŶ  σ = ϱ,ϲϳ. ϭϬ8
 W.m

2
.K

4   
W.m

2
.K

4
    

σ    Section efficace de collision      m
2
 

λ    Libre parcours moyen      m 

    Flux de chaleur       W 

    Densité de flux thermique      W.m
-2

 

    EŵissivitĠ d’uŶ Đoƌps ƌaǇoŶŶaŶt      / 
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CHAPITRE 1 

 GENERALITES 
 
 

 

 

 

1. BUT DE LA THERMODYNAMIQUE 

 

La thermodynamique, comme branche de la physique, se constitua au début du 19
ème

 

siècle avec le développement des machines thermiques (moteurs à combustion, machines à 

vapeuƌ,…Ϳ. Elle avait pouƌ oďjeĐtif d’Ġtaďliƌ les lois ƌĠgissaŶt la ĐoŶveƌsioŶ de Đhaleuƌ eŶ 
tƌavail ŵĠĐaŶiƋue daŶs les ŵaĐhiŶes theƌŵiƋues et d’Ġtudieƌ les ĐoŶditioŶs de l’effiĐaĐitĠ 
maximale de cette conversion. Par la suite, la thermodynamique dépassa progressivement le 

cadre de ces problèmes techniques et soŶ oďjeĐtif se gĠŶĠƌalisa à l’Ġtude des 
tƌaŶsfoƌŵatioŶs de sǇstğŵes loƌs des ĠĐhaŶges d’ĠŶeƌgie (chaleur, énergie mécanique, 

énergie ĐhiŵiƋue, …Ϳ avec le milieu extérieur, ainsi que les possibilités de conversion entre 

Đes diffĠƌeŶtes foƌŵes d’ĠŶeƌgie. 

 

On peut distinguer quatre branches principales de la thermodynamique : 

- La thermodynamique classique : elle s’iŶtĠƌesse auǆ sǇstğŵes ŵatĠƌiels fiŶis et les 
considère sous leur aspect macroscopique, en utilisant des grandeurs brutes mesurables à 

notre échelle (température, pression, volume, ..). 

- La thermodynamique statistique : doŶt le ďut est l’Ġtude de la ƌĠpartition statistique des 

gƌaŶdeuƌs ŵĠĐaŶiƋues ;positioŶ, vitesseͿ à l’ĠĐhelle ŵiĐƌosĐopiƋue, eŶ ĐoŶsidĠƌaŶt des 
hǇpothğses suƌ la stƌuĐtuƌe atoŵiƋue de la ŵatiğƌe. Elle pƌĠseŶte l’avaŶtage de ĐoŶduiƌe à 
une description plus fondamentale des propriétés de la matière et des phénomènes 

physiques. 

- La thermodynamique technique : qui traite des applications pratiques de la 

theƌŵodǇŶaŵiƋue à l’Ġtude des ŵaĐhiŶes theƌŵiƋues, ŵaĐhiŶes fƌigoƌifiƋues et iŶstallatioŶs 
thermiques. 

- La thermodynamique chimique : qui coŶĐeƌŶe l’Ġtude des pƌopƌiĠtĠs theƌŵodǇŶaŵiƋues 
des ĠƋuiliďƌes ĐhiŵiƋues, des Đhaleuƌs de ƌĠaĐtioŶ et des ĠĐhaŶges d’ĠŶeƌgie aĐĐoŵpagŶaŶt 
les réactions chimiques. 

 

2. SYSTEME THERMODYNAMIQUE 

 

           On appelle système thermodynamique un 

corps, ou ensemble de corps, entouré par une 

surface fermée dite paroi à travers laquelle se font 

les ĠĐhaŶges d’ĠŶeƌgie ;Đhaleuƌ Q, tƌavail WͿ et de 
matière avec le milieu extérieur (Fig. 1.1). 

 

Exemples de systèmes thermodynamiques : 

Gaz contenu dans un cylindre de moteur à 

ĐoŵďustioŶ, atŵosphğƌe, Đoƌps huŵaiŶ, … 

 
 

Fig. ϭ.ϭ. SĐhĠŵa d’uŶ sǇstğŵe 
thermodynamique 
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2.1. Cas particuliers   

On peut distinguer des systèmes particuliers suivants : 

- Système fermé : pas d’ĠĐhaŶge de ŵatiğƌe aveĐ le ŵilieu eǆtĠƌieuƌ : système à paroi 

imperméable. 

Le système reste à masse constante, ŵais peut ĠĐhaŶgeƌ de l’ĠŶeƌgie ;tƌavail W, Đhaleuƌ QͿ 
avec le milieu extérieur (Fig.1.1.a) 

- Système ouvert : possiďilitĠ d’ĠĐhaŶge de ŵatiğƌe ou d’ĠŶeƌgie aveĐ le ŵilieu eǆtĠƌieuƌ (Fig. 

1.1.b) 

- Système isolé : pas d’ĠĐhaŶge de ŵatiğƌe ou d’ĠŶergie avec le milieu extérieur; paroi 

imperméable, adiabatique et indéformable (Fig. 1.1.c) 

 
Fig. 1.1.a.  Exemple de système 

fermé: fluide contenu dans un 

récipient fermé 

 
Fig. 1.1.b. Exemple de système 

ouvert: liquide en évaporation  

 
Fig. 1.1.c. Exemple de système 

isolé : Liquide contenu dans une 

bouteille thermos fermée 

 

2.2. Convention de signe  

La convention internationale relative au signe du travail et de la chaleur est la suivante : 

- Toute énergie (chaleur Q, travail W) reçue par le système est comptée positivement. 

- Toute énergie cédée par le système vers le milieu extérieur est comptée négativement (Fig. 

1.2). 

Exemples :  

- Au Đouƌs d’uŶe ĐoŵpƌessioŶ, le sǇstğŵe reçoit du travail (W > 0) 

- Au Đouƌs d’uŶe dĠteŶte, le sǇstğŵe fouƌŶit du tƌavail ;W < 0) 

- Au Đouƌs d’uŶ ĠĐhauffeŵeŶt, le sǇstğŵe ƌeçoit de la Đhaleuƌ ;Q > 0) 

- Au Đouƌs d’uŶ ƌefƌoidisseŵeŶt, le sǇstğŵe Đğde  de la Đhaleuƌ ;Q < 0) 

Remarque : Les notions de travail et de chaleur seront abordées en détail dans le chapitre 

suivant. 

 

 
Fig.1.2. Convention de signe 

 
Fig.1.2.a.  

Compression, détente   
Fig. 1.2.b.  

Echauffement, refroidissement 

3. VARIABLES D’ETAT 

 

C’est uŶ eŶseŵďle de paƌaŵğtƌes utilisĠs pouƌ ĐaƌaĐtĠƌiseƌ de façon unique l’Ġtat 
macroscopique et les propriétés globales du système. On distingue deux types de 

grandeurs : 
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- variables intensives : indépendantes de la quantité de matière, par exemple la pression P, 

la température T, la masse volumique , la concentration C,…. Ce soŶt des gƌaŶdeuƌs loĐales 
définies en chaque point du système. 

- variables extensives : proportionnelles à la quantité de matière contenue dans le système, 

par exemple le volume V, la masse m, le nombre de moles n, … Toute propriété extensive est 

uŶe gƌaŶdeuƌ totale aǇaŶt uŶe valeuƌ uŶiƋue ĐaƌaĐtĠƌistiƋue de l’Ġtat du sǇstğŵe.  
Les ϰ vaƌiaďles de ďase gĠŶĠƌaleŵeŶt utilisĠes pouƌ dĠfiŶiƌ l’Ġtat theƌŵodǇŶaŵiƋue 

d’uŶ sǇstğŵe, soŶt la température T, la pression P, le volume V et le nombre de moles n. Ces 

vaƌiaďles Ŷe soŶt pas iŶdĠpeŶdaŶtes ŵais soŶt ƌeliĠes eŶtƌe elles paƌ l’ĠƋuatioŶ d’état du 

type f(P, V, T, n) = 0  caractéristique du fluide et Ƌui feƌa l’oďjet d’uŶe Ġtude ultĠƌieuƌe.  
 

4. ETAT D’EQUILIBRE THERMODYNAMIQUE 

 

UŶ sǇstğŵe est à l’Ġtat d’ĠƋuiliďƌe theƌŵodǇŶaŵiƋue loƌsƋue ses variables d’Ġtat 
sont définies et demeurent constantes et uniformes au cours du temps et Ƌu’il Ŷ’eǆiste 
auĐuŶ tƌaŶsfeƌt de ŵatiğƌe ou d’ĠŶeƌgie aveĐ le ŵilieu eǆtĠƌieuƌ. Dans ce cas, les trois 

équilibres (thermique, mécanique, chimique) sont réalisés simultanément, traduisant 

l’uŶifoƌŵitĠ de la teŵpĠƌatuƌe, de la deŶsitĠ et de la Đoŵposition de chaque phase en tout 

point du système.   

 

5. TRANSFORMATIONS THERMODYNAMIQUES  

 

5.1. Définition 

OŶ ĐoŶsidğƌe uŶe ŵasse dĠteƌŵiŶĠe d’uŶ fluide daŶs uŶ ƌĠĐipieŶt à paƌoi 
imperméable, formant un système fermé. On appelle transformation thermodynamique, le 

passage du sǇstğŵe d’uŶ Ġtat d’ĠƋuiliďƌe iŶitial (1) à uŶ Ġtat d’ĠƋuiliďƌe fiŶal (2) au cours de 

laquelle il échange de la chaleur ou du travail avec le milieu extérieur, conduisant à un 

ĐhaŶgeŵeŶt de ses vaƌiaďles d’Ġtat ;Fig. ϭ.ϯͿ.   
Pouƌ des ƌaisoŶs pƌatiƋues, daŶs le Đas d’uŶ fluide à ŵasse et ĐoŵpositioŶ ĐhiŵiƋue 

constante, on considère les 3 variables : pression, température et volume, dont deux 

suffiseŶt pouƌ ĐaƌaĐtĠƌiseƌ l’Ġtat du sǇstğŵe. L’ĠvolutioŶ de Đes vaƌiaďles est gĠŶĠƌaleŵeŶt 
représentée daŶs des sǇstğŵes de ĐooƌdoŶŶĠes appelĠs diagƌaŵŵes d’Ġtat, le plus utilisĠ 
étant le diagramme (P, V) ou diagramme  de Clapeyron (Fig. 1.4). 

DaŶs l’eǆeŵple ƌepƌĠseŶtĠ suƌ la Fig. ϭ.ϯ, le gaz daŶs le ĐǇliŶdƌe est à l’Ġtat iŶitial ϭ 
caractérisé par les variables P1, V1, T1. Si le piston descend, le gaz est comprimé conduisant à 

une augmentatioŶ de la pƌessioŶ  et uŶe diŵiŶutioŶ du voluŵe. Le gaz Ġvolue veƌs l’Ġtat 
final 2 correspondant aux valeurs des variables P2, V2, T2.  Cette transformation appelée 

compression est représentée dans le diagramme de Clapeyron par une courbe dont la forme 

dépeŶd de la vaƌiatioŶ des paƌaŵğtƌes d’Ġtat du gaz au Đouƌs de Đette tƌaŶsfoƌŵatioŶ ;Fig. 

1.4). 
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Fig. 1.3. Exemple de transformation thermodynamique 

 
Fig.1.4. Diagramme de Clapeyron (P,V) 

 

 

5.2. Quelques transformations particulières 

             Ce soŶt des tƌaŶsfoƌŵatioŶs s’effeĐtuaŶt 
sous certaines conditions extérieures 

particulières :  

- isobare : à pression maintenue constante,  

- isochore : à volume constant,  

- isotherme : à température constante,  

- adiabatique : sans échange de chaleur avec 

l’eǆtĠƌieuƌ.  
 

Ces transformations sont représentées dans le 

diagramme de Clapeyron par des courbes 

indiquées dans la Fig. 1.5. 

 

 
 Fig. 1.5. Différents types de transformations  

               a: isochore,      b: adiabatique,   

               c: isotherme,   d: isobare 

 

5.3. Transformation réversible  

Une transformation réversible est un processus idĠal Ƌui s’effeĐtue paƌ uŶe 

suĐĐessioŶ d’Ġtats d’ĠƋuiliďƌe très voisins. Théoriquement, Đ’est uŶe transformation très 

lente pouvant être décrit par une courbe continue passant par des états d’ĠƋuiliďƌe 
intermédiaires successifs depuis l’Ġtat iŶitial jusƋu’à l’Ġtat fiŶal. Les variables ;P, T, …Ϳ 
dĠfiŶissaŶt l’Ġtat du sǇstğŵe oŶt des valeuƌs bien déterminées en tout point du système 

durant tout le parcours. En outre, le système peut repasser par les mêmes états 

intermédiaires par modification des variables extérieures. Cette réversibilité est 

théoriquement obteŶue loƌsƋu’il Ŷ’Ǉ a auĐuŶ phĠnomène dissipatif (frottements solides, 

viscosité, effet Joule, ...).  

 

5.4. Exemple de transformation réversible 

OŶ ĐoŶsidğƌe uŶe ŵasse dĠteƌŵiŶĠe d’uŶ gaz daŶs uŶ ƌĠĐipieŶt feƌŵĠ paƌ uŶ pistoŶ 
mobile à son extrémité supérieure. On suppose tous les frottements négligeables.  

- Etat initial (1) : Pression P1, Volume V1, température T1 

Le piston étant en équilibre mécanique : F 0       

Par projection des forces sur un axe z dirigé vers le bas, il vient : 

   PatmS + mg  P1S = 0                      

D’où :  P1 = Patm + mg/S   

P1 = pression interne du gaz 

Patm = pression atmosphérique extérieure 
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m = masse du piston            

S = surface du piston 

- Déroulement de la transformation : 

On dépose progressivement sur le piston des masses m très petites. Le piston descend 

petit à petit.  A tout iŶstaŶt, à l’ĠƋuiliďƌe, oŶ peut ĠĐƌiƌe :  

P+P = Patm + (m+m)g/S    

- Etat final (2) : Pression P2, Volume V2, température T2 

La tƌaŶsfoƌŵatioŶ peut ġtƌe ĐoŶsidĠƌĠe ƌĠveƌsiďle Đaƌ elle s’effeĐtue paƌ uŶe suite d’Ġtats 
d’ĠƋuiliďƌe tƌğs voisins où les variables (P, V, T) sont bien définies. 

- Transformation inverse 2-1 : 

Si on enlève les masses une à une, le piston revient progressivement à son état initial en 

repassant par les mêmes états intermédiaires. 

 

 
Fig. 1.6.  Transformation réversible 

(courbe du bas) et transformation 

irréversible (en haut) 

 
     Fig. 1.7. Exemple de transformation réversible 

 

5.5. Transformation irréversible  

En fait, les transformations réelles sont en général irréversibles, car elles ne sont pas 

suffisamment lentes, de sorte que les états intermédiaires ne sont pas bien définis. De plus, 

les fƌotteŵeŶts Đauses d’iƌƌĠveƌsiďilitĠ soŶt eŶ gĠŶĠƌal iŶĠvitaďles. Dans ce cas, les 

transformations ne peuvent pas être rigoureusement représentées dans un diagramme 

d’état (Fig. 1.6).  

Toutefois, les transformations réversibles ont une importance théorique considérable 

car elles constituent généralement de bonnes approximations, donnant lieu à des lois assez 

simples. Elles peƌŵetteŶt ĠgaleŵeŶt de dĠteƌŵiŶeƌ le tƌavail thĠoƌiƋue ŵaǆiŵal d’uŶe 
machine à fonctionnement supposé réversible. Les écarts entre les deux types de 

tƌaŶsfoƌŵatioŶs Ŷe soŶt pas tƌop gƌaŶds si les vitesses d’ĠĐouleŵeŶt Ŷe soŶt pas ĠlevĠes et 
si les frottements sont négligeables.  

Exemple :  Dans le schéma de la figure 1.7, si on dépose (ou si on enlève) toutes les masses 

en même temps, on obtient une évolution brutale du système, où les états intermédiaires ne 

peuveŶt pas ġtƌe dĠfiŶis. C’est uŶe transformation irréversible. 

 

6. VARIATION DES GRANDEURS THERMODYNAMIQUES 

 

Pour un fluide homogène à composition chimique constante, on considère les 3 

variables : pƌessioŶ, teŵpĠƌatuƌe et voluŵe pouƌ ĐaƌaĐtĠƌiseƌ l’Ġtat du sǇstğŵe. Ces ϯ 
variables sont ƌeliĠes eŶtƌe elles paƌ l’ĠƋuatioŶ f;P, V, TͿ = Ϭ. L’eǆeŵple le plus ĐouƌaŶt est le 
gaz paƌfait doŶt l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat est : f(P, V, T) = PV–nRT = 0     
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6.1. Relations entre les dérivées partielles 

Soit uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ iŶfiŶiŵeŶt petite de l’Ġtat iŶitial ;P, V, TͿ à l’Ġtat fiŶal ;P+dP, 
V+dV, T+dT). Les variations dP, dV, dT sont des différentielles totales exactes. Du fait de 

l’eǆisteŶĐe de l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat f;P, V, TͿ = Ϭ, les dĠƌivĠes paƌtielles soŶt ƌeliĠes paƌ les 
relations suivantes : 

V V

T P
) ) 1

P T

                         

P T V

T V P
) ) ) 1

V P T

                            

Démonstration : 

EŶ ĠĐƌivaŶt suĐĐessiveŵeŶt l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat sous la foƌŵe P = P(V, T) puis T = T(P, V), les 

différentielles dP et dT s’ĠĐƌivent :  

T V

P P
dP ) dV ) dT

V T

                                   

V P

T T
dT ) dP ) dV

P V

                                      

Tirons dT de la première équation : 

T

V V

P / V)1
dT dP dV

P / T) P / T)

                                  

Comme les 2 équations en dT doivent être compatibles, les coefficients de dP et dV sont 

égaux : 

V V

T
) 1/ ( P / T)

P

                      

T
P

V T V

P / V)T 1
)

V P / T) V / P) P / T)

                           

Ce qui entraîne les 2 relations suivantes : 

V V

T P
) ) 1

P T

                          

P T V

T V P
) ) ) 1

V P T

                                                            

En permutant les rôles des variables (P, V, T), on obtient des relations analogues. 

 

ϲ.Ϯ. CoeffiĐieŶts theƌŵoĠlastiƋues d’uŶ fluide 

Les coefficients thermoélastiques sont des paramètres qui décrivent la variation de 

l’uŶe des vaƌiaďles eŶ foŶĐtioŶ d’uŶe autƌe loƌsƋue la tƌoisiğŵe est fiǆĠe. On définit ainsi 3 

coefficients : 

- coefficient de dilatation isobare : 

P

1 V
)

V T

                       

- coefficient de compressibilité isochore : 

V

1 P
)

P T

                      

- coefficient de compressibilité isotherme : 

T

1 V
)

V P

                        

Le sigŶe ŵoiŶs pouƌ χ peƌŵet à Đe paƌaŵğtƌe d’ġtƌe positif. EŶ effet, uŶe augŵeŶtatioŶ de 
pression à température constante produit une diminution de volume. 
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En utilisant les dĠfiŶitioŶs de α, β, χ, il vient : 

P

V
V )

T

   ,  V

P
P )

T

   ,  T

V
V )

P

                     

1
( )( V)( P) 1

V
                         

Les 3 coefficients sont donc reliés par la relation :  

α = βχP                      

 

Exemple : 

CalĐuleƌ les ϯ ĐoeffiĐieŶts theƌŵoĠlastiƋues d’uŶ gaz paƌfait d’ĠƋuatioŶ PV–nRT = 0 

 

Solution : 

EĐƌivoŶs l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat sous la foƌŵe : V = nRT/P, il s’eŶsuit : 

   P

V nR
)

T P

  , T 2

V nRT V
)

P P P

                       

D’où les eǆpƌessioŶs des ĐoeffiĐieŶts α et χ : 

1 nR 1

V P T
                      

1 V 1
( )

V P P

                      

En écrivant : P = nRT/V, on obtient : 

  V

P nR
)

T V

                     

D’où l’eǆpƌessioŶ du ĐoeffiĐieŶt β :  

 
1 nR 1

P V T
                                  

On vérifie également la relation: 

 α = βχP                    

 

Remarques : 

- Les ĐoeffiĐieŶts α, β et χ sont indépendants de la masse m du fluide. 

- DaŶs le Đas des liƋuides, seuls α et χ peuveŶt ġtƌe ŵesuƌĠs aveĐ pƌĠĐisioŶ. OŶ peut eŶsuite 
eŶ dĠduiƌe β à paƌtiƌ de la dernière relation exprimée ci-dessus. 
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CHAPITRE 2  

NOTIONS DE TRAVAIL ET DE CHALEUR 
 

 

 

 

 

 

1. NOTION DE TEMPERATURE  

 

1.1. Définition 

A l’ĠĐhelle ŵiĐƌosĐopiƋue, la ŶotioŶ de teŵpĠƌatuƌe peut ġtƌe dĠfiŶie à paƌtiƌ de 
l’ĠŶeƌgie ĐiŶĠtiƋue ŵoǇeŶŶe Ec liĠe au degƌĠ d’agitatioŶ theƌŵiƋue des paƌtiĐules, atoŵes et 
molécules (Fig. 2.1). On montre, en théorie cinétique des gaz, que pour un gaz parfait: 

c

r
E kT

2
            

Où k est la constante de Boltzmann (k = 1.38×10
23

 J.K
1

), T est la température absolue et r 

uŶ Ŷoŵďƌe eŶtieƌ dĠpeŶdaŶt de l’atoŵiĐitĠ du gaz. 
Lorsque T tend vers le zéro absolu (0 K), Ec = Ϭ ;pas d’agitatioŶ des paƌtiĐulesͿ. 

Du point de vue macroscopique, la température est une grandeur qui trouve son 

origine dans nos sensations de chaleur et de froid, provenant du transfert de chaleur entre le 

corps humain et son environnement. Ainsi la valeur de la température augmente par 

ĠĐhauffeŵeŶt et diŵiŶue paƌ ƌefƌoidisseŵeŶt d’uŶ Đoƌps.  
Remarque : Dans le cas des changements de phase, un corps pur reçoit (ou cède) de la 

chaleur mais reste à température constante (Fig. 2.2)  
 

 
Fig. 2.1. Agitation thermique des particules  

               d’uŶ gaz  

 
       Fig. Ϯ.Ϯ. EďullitioŶ de l’eau ;t = ϭϬϬ °CͿ  
                      Fusion de la glace (t = 0 °C) 

                       à la pression P = 1 atm 
 

1.2. Echelles de température 

1.2.1. Echelle Celsius 

L’eǆpĠƌieŶĐe ŵoŶtƌe Ƌue toutes les 
propriétés physiques (résistivité électrique, 

ŵasse voluŵiƋue, …Ϳ d’uŶ Đoƌps vaƌieŶt aveĐ la 
température. En particulier, si on chauffe un 

corps (solide, liquide ou gaz), son volume 

augmente : Đ’est le phĠŶoŵğŶe de dilatation 

thermique.   
Fig. Ϯ.ϯ. DilatatioŶ theƌŵiƋue de l’eau 
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Ce phénomène est utilisé pour établir une échelle de température appelée échelle Celsius 

(notée °C) et définie par les 2 repères fixes suivants (Fig. 2.2): 

- t = 0 °C ĐoƌƌespoŶd à la teŵpĠƌatuƌe d’uŶ ŵĠlaŶge glaĐe – eau pure à la pression P = 1 atm, 

- t = ϭϬϬ °C pouƌ l’eau puƌe eŶ ĠďullitioŶ à la pƌessioŶ P = ϭ atŵ 

Une échelle centésimale linéaire nécessite une grandeur thermométrique linéaire. La 

dilatatioŶ d’uŶ liƋuide (mercure, alcool) dans un tube en verre étant proportionnelle à la 

vaƌiatioŶ de teŵpĠƌatuƌe, il s’eŶsuit la loi d’ĠvolutioŶ liŶĠaiƌe suivaŶte : 

100 0
0

(V V )t
V(t) V

100

    

où Vl00, V0 désignent respectivement les volumes de liquide à t = 100 °C, 0 °C.  

 

 
 

Fig. Ϯ.ϰ. DilatatioŶ d’uŶ liƋuide aveĐ la 
température  

 
Fig. Ϯ.ϱ. EvolutioŶ liŶĠaiƌe de la dilatatioŶ d’uŶ 
liquide en fonction de la température 

 

1.2.2. Température absolue 

Paƌ ailleuƌs, oŶ dĠfiŶit aussi l’ĠĐhelle aďsolue de teŵpĠƌatuƌe doŶt l’uŶitĠ est le 
Kelvin (K).  C’est l’ĠĐhelle de ƌĠfĠƌeŶĐe pouƌ le sǇstğŵe S.I. Elle adŵet Đoŵŵe poiŶts fiǆes de 
référence : 

- le zĠƌo aďsolu T = Ϭ K ;liŵite ŵiŶiŵale Ƌue l’oŶ Ŷe peut eŶ pƌincipe jamais atteindre)  

- et le poiŶt tƌiple de l’eau T = Ϯϳϯ.ϭϲ K ;poiŶt d’ĠƋuiliďƌe des ϯ phases glaĐe – liquide – 

vapeur).  

La ƌelatioŶ eŶtƌe les ĠĐhelles Celsius et KelviŶ s’ĠĐƌit Đoŵŵe suit :     

T = t + 273.15 

T est la température absolue (en K) et t la température exprimée en °C. 
 

 
 

1.3. Thermomètre  

Le theƌŵoŵğtƌe à dilatatioŶ de liƋuide est l’iŶstƌuŵeŶt le plus ĐlassiƋue utilisĠ pouƌ 
la ŵesuƌe des teŵpĠƌatuƌes. Il est ĐoŶstituĠ d’uŶ ƌĠseƌvoiƌ suƌŵoŶtĠ d’uŶ Đapillaiƌe de 
section faible et régulière (diamètre  0.2 mm) et réalisé le plus souvent en verre. Sous 

l’effet des vaƌiatioŶs de teŵpĠƌatuƌe, le liƋuide se dilate plus ou ŵoiŶs. SoŶ Ŷiveau est 
ƌepĠƌĠ à l’aide d’uŶe ĠĐhelle theƌŵoŵĠtƌiƋue gƌavĠe suƌ l’eŶveloppe. L’espaĐe liďƌe au 
dessus du liquide, est ƌeŵpli d’uŶ gaz Ŷeutƌe ;azote ou aƌgoŶͿ pouƌ eŵpġĐheƌ la ĐoloŶŶe de 
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liquide de se fractionner facilement. Lorsque le thermomètre est plongé dans le milieu 

baignant, le liquide qui se dilate remplit plus ou moins une colonne graduée. Ce qui permet 

la lecture de la valeur de la température. 

 

 
Fig. 2.6. Thermomètre à dilatation de liquide 

 
Fig. 2.7. Thermomètre à mercure 

 

2. NOTION DE CHALEUR 

 

2.1. Quantité de chaleur 

La Đhaleuƌ est uŶe foƌŵe d’ĠŶeƌgie qui apparaît par suite de la différence de 

teŵpĠƌatuƌe eŶtƌe Ϯ Đoƌps, ou loƌs du ĐhaŶgeŵeŶt de phase d’uŶ Đoƌps ;solide-liquide-gaz).  

 

 
Fig. Ϯ.ϴ. TƌaŶsfeƌt de Đhaleuƌ d’uŶ Đoƌps Đhaud veƌs 
un corps froid (T2  < T1)  

 
Fig. 2.9. Chaleur latente de fusion à 

température constante 0°C 

 

Considérons 2 corps (1) et (2) à des températures différentes (T2 < T1) mis en contact. Le 

système formé par les 2 corps évolue de façon irréversible vers un état final d’ĠƋuiliďƌe 
thermique à une température Tf  telle que T2 < Tf < T1. Il y a donc eu transfert spontané de 

chaleur du corps chaud (1) vers le corps froid (2).  
 

Quantité de chaleur Q1 dégagée par le corps (1) :  

Q1 = m1c1(Tf  – T1) < 0,   

Quantité de chaleur Q2 absorbée par le corps (2) :  

Q2 = m2c2(Tf  – T2) > 0    

Le Đoƌps ϭ s’est ƌefƌoidi ;Tf < T1Ϳ  et le Đoƌps Ϯ s’est 
échauffé (Tf > T2). 

Si on suppose les pertes de chaleur négligeables, en 

utilisaŶt le pƌiŶĐipe de ĐoŶseƌvatioŶ de l’ĠŶeƌgie : 

             Q1 + Q2 = m1c1(Tf  – T1)+ m2c2(Tf  – T2) = 0 

On en déduit la température finale :  

 1 1 1 2 2 2
f

1 1 2 2

m c T m c T
T

m c m c

    

 
 

       Fig. 2.10. Transfert de chaleur  

                         entre 2 corps 
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Unités SI : 

c1, c2 = chaleurs massiques des corps 1 et 2 (en J.kg
1

.K
1

) 

m1, m2 = masses des corps 1 et 2 (en kg) 

Q1 et Q2 en joules (J) 

Autre unité :  Q en calories (cal) 

 

Définition de la calorie : 

La Đaloƌie ;ĐalͿ ĐoƌƌespoŶd à la Đhaleuƌ Ƌu’il faut fouƌŶiƌ à ϭ gƌaŵŵe d’eau sous la pƌessioŶ ϭ 
atm pour élever sa température de 14.5 °C à 15.5 °C :   1 cal = 4.185 J 

 

2.2. Généralisation à N corps  

On considère N corps à températures Ti ;i = ϭ,…NͿ ŵis eŶ ĐoŶtaĐt. A l’ĠƋuiliďƌe 
thermique à température finale Tf, la somme algébrique des quantités de chaleur échangées 

par ces corps est nulle. 
N

i i i f i
i 1

Q m c (T T ) 0


     

On en déduit la température finale Tf : 
N N

f i i i i i
i 1 i 1

T m c T / m c
 

   

 

 
Fig. 2.11. Transfert de chaleur entre N corps 

 

2.3. Chaleur massique 

Définition :  

La Đhaleuƌ ŵassiƋue Đ d’uŶ Đoƌps est la ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ à fouƌŶiƌ à l’uŶitĠ de 
masse de ce corps pour élever sa température de 1°C.                    

c = Q/m.T   

Corps de référence :  

Pouƌ l’eau pure à t = 15°C et P = 1 atm :  c = 1 cal.g
1

.K
1 

= 4185 J.kg
1

.K
1

 

A titre indicatif, le tableau ci-dessous présente également quelques valeurs de c.   

 

Corps 

 

c (J.kg
1

.K
1

) 

Fer 472 

Zinc 390 

Cuivre 397 

Argent 234 

Mercure 140 

Alcool  2500 

Eau 4185 

Tableau 2.1. Chaleurs massiques de divers corps (à 15°C) 

 

OŶ ĐoŶstate Ƌue l’eau est le liƋuide doŶt la Đhaleuƌ ŵassiƋue la plus ĠlevĠe. Cette 
propriété fait de lui un fluide caloporteur de grand intérêt (circuit de refroidissement des 

ŵoteuƌs, Đhauffage ĐeŶtƌal,…Ϳ   
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Remarque  

Dans la relation précédente : Q = mc(TfTi), c est supposée invariable avec la 

teŵpĠƌatuƌe daŶs l’iŶteƌvalle ΀Ti, Tf ].  En réalité, c dépend de la température T : c = c(T).  

Pour un corps dont la température varie de Ti à Tf , la quantité de chaleur élémentaire 

s’ĠĐƌit:    Q = mc.dT  

Par intégration :   

 
f f

i i

T T

T T

Q mc.dT m c.dT    

OŶ dĠfiŶit aiŶsi la Đhaleuƌ ŵassiƋue ŵoǇeŶŶe daŶs l’iŶteƌvalle ΀Ti, Tf] : 
f

i

T

f i T

1
c c(T).dT

T T
    

Avec :  f iQ mc(T T )     

 

2.4. Capacité calorifique  

Pour un corps de chaleur massique c et de masse m, on définit aussi: 

- la capacité calorifique :  

 µ = mc (en J.K
1

)  

- la capacité calorifique molaire :  

C = Mc  (en J.mol
1

.K
1

)
  

La ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ s’ĠĐƌit : 

Q = µ.dT  ou  Q = µ(TfTi) Q = nCdT ou Q = nC(TfTi) 

Avec    m = nM 

M = masse molaire,  n = nombre de moles,  m = masse 

 

Exercice 2.1  

On considère le système constitué: 

-  d’uŶ vase de laitoŶ de ŵasse ŵ1 = 230 g et de chaleur massique c1 = 400 J.kg
1

.K
1

  

- d’uŶ theƌŵoŵğtƌe ĐoŶteŶaŶt uŶe ŵasse ŵ2 = 8 g de mercure (c2 = 140 J.kg
1

.K
1

) ainsi que 

le verre du réservoir et de la tige (m3 = 4 g, c3 =  837 J.kg
1

.K
1

) 

 - et d’uŶe ŵasse ŵ4 = ϭϬϬ g d’eau ;Đ4 = 4185 J.kg
1

.K
1

) 

1. Calculer la capacité calorifique totale du système vase + thermomètre + eau 

2. Ce système est initialement à tempĠƌatuƌe t = ϮϬ°C. OŶ Ǉ iŶtƌoduit eŶsuite uŶe ŵasse ŵ’ = 
ϭϬϬ g d’eau à t’ = ϱϬ °C. CalĐuleƌ la teŵpĠƌatuƌe fiŶale tf du sǇstğŵe à l’ĠƋuiliďƌe theƌŵiƋue, 
en supposant les pertes de chaleur négligeables. 

 

Solution : 

1. Calcul de la capacité calorifique : 

- Vase :  µ1 = m1c1 = 0.23*400 = 92 J.K
1

 

- Thermomètre :  µ’ = ŵ2c2+m3c3  

            µ’ = Ϭ.ϬϬϴ*ϭϰϬ+Ϭ.ϬϬϰ*ϴϯϳ = ϰ.ϰϳ J.K1
 

- Eau :  µ4 = m4c4 = 0.1*4185 = 418.5 J.K
1

 

- Système :  µ = µ1+µ’+µ4 = 515 J.K
1 

Remarque :  

µ’;theƌŵoŵğtƌeͿ est supposĠ ŶĠgligeaďle  
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Ϯ. PƌiŶĐipe de ĐoŶseƌvatioŶ de l’ĠŶeƌgie : 

 µ(tftͿ + ŵ’Đ’;tft’Ϳ = Ϭ   

D’où :   f

µt m'c' t '
t

µ m'c'

  = 33.45 °C 

 

2.5. Loi de Dulong et Petit 

A haute température, les capacités calorifiques molaires des solides tendent vers une 

valeur limite indépendante de la nature du solide :  

C = 3R = 3*8.314 = 24.9 J.mol
1

. K
1

  

Pour la plupart des solides, cette loi est assez bien vérifiée. 

- Exemple :   

Aluminium : M = 0.027 kg/mol et c = 920 J.kg
–1

.K
–1  

C = Mc = 24.2 J.mol
–1

.K
–1

  3R 

 

2.6. Chaleur latente de changement de phase 

EŶ theƌŵodǇŶaŵiƋue, uŶ ĐhaŶgeŵeŶt d’Ġtat est uŶe tƌaŶsitioŶ de phase loƌs du 
passage d’uŶ Ġtat de la ŵatiğƌe à uŶ autƌe ;solide, liƋuide, gazͿ. Les ĐhaŶgeŵeŶts d’Ġtat d’uŶ 
corps sont de six types : fusion, solidification, vaporisation, liquéfaction, sublimation, 

condensation solide (voir Fig. 2.12).  

Au Đouƌs d’uŶ ĐhaŶgeŵeŶt d’Ġtat d’uŶ Đoƌps puƌ, la teŵpĠƌatuƌe et la pƌessioŶ 
restent constantes. En effet, la chaleur absorbée par le corps ne se traduit pas par une 

augmentation de température, mais elle est utilisée pour le changement de phase.        

Pour un corps pur de masse m, la quantité de chaleur nécessaire :  

- pouƌ la fusioŶ de Đe Đoƌps ;passage de l’Ġtat solide à liƋuideͿ : Q = mLf   

- pouƌ la vapoƌisatioŶ ;passage de l’Ġtat liƋuide à vapeuƌͿ : Q = mLv 

- pouƌ la suďliŵatioŶ ;passage de l’Ġtat solide à vapeuƌͿ : Q = mLs 

Lf = chaleur latente de fusion,     

Lv = chaleur latente de vaporisation,    

Ls = chaleur latente de sublimation  

Lf, Lv, Ls  en J.kg
1 

Inversement, la condensation de vapeur 

ou la solidification de liquide, libère la 

même quantité de chaleur :    

 Q = mL < 0 

 
Fig. 2.12. Changements de phase solide-liquide-gaz 

 

Exercice 2.2 

Calculer la chaleur totale absorbée par une masse m = 1 kg de glace pour passer de la 

température de t = ϱϬ °C ;glaĐeͿ à t’ = ϭϬϬ °C ;vapeuƌ puƌeͿ à la pƌessioŶ P = ϭ atŵ.        
On donne :  

- chaleur latente de fusion de la glace à t = 0 °C et P = 1 atm : Lf = 80 cal/g  

- Đhaleuƌ lateŶte de vapoƌisatioŶ de l’eau à t = ϭϬϬ °C et P = ϭ atŵ : Lv = 540 cal/g 

- chaleur massique moyenne de la glace cg = 2090 J.kg
1

.K
1

 

- Đhaleuƌ ŵassiƋue ŵoǇeŶŶe de l’eau liƋuide cL = 4180 J.kg
1

.K
1
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Fig. 2.13. Transformations successives subies par le corps 

 

Solution : 
 

Transformations subies par le corps  Etat Chaleur absorbée 

A : échauffement glace de t = –50 °C à 0 °C  

B : fusion totale de la glace à 0 °C   

C : échauffement de liquide de 0°C à 100°C 

D : vapoƌisatioŶ totale de l’eau à ϭϬϬ °C  

Solide 

Solide  liquide 

Liquide 

Liquide  vapeur 

QA = mcg(0–t) = 1.045*10
5
 J  

QB = mLf = 3.35*10
5 

J 

QC = mcL(100–0) = 4.18*10
5
 J  

QD = mLv = 22.6*10
5
 J 

 

Chaleur totale absorbée : 

Q = QA+ QB+ QC+ QD  = 31.17*10
5
  J 

 

 

 

 
Fig. Ϯ.ϭϰ. MoŶtĠe eŶ teŵpĠƌatuƌe depuis l’Ġtat 
solide ;glaĐeͿ jusƋu’à l’Ġtat vapeuƌ 

 

3. PRESSION DANS UN FLUIDE EN EQUILIBRE 

 

3.1. Définition 

 Soit un fluide (liquide ou gaz) en équilibre dans un 

récipient. La force pressante dF


exercée par le fluide sur 

uŶ ĠlĠŵeŶt de suƌfaĐe dS de la paƌoi s’ĠĐƌit :     

 dF P.dS.n 
 

n


est le vecteur unitaire normal à dS et dirigé vers 

l’eǆtĠƌieuƌ.  
P est la pression du fluide au point A de la paroi. 

Le même raisonnement peut être fait en un point 

ƋuelĐoŶƋue au seiŶ du fluide. La pƌessioŶ eŶ uŶ poiŶt d’uŶ 
fluide eŶ ĠƋuiliďƌe est aloƌs iŶdĠpeŶdaŶte de l’ĠlĠŵeŶt de 
suƌfaĐe Ƌui la dĠfiŶit. C’est uŶe gƌaŶdeuƌ ĐaƌaĐtĠƌistiƋue 
de l’Ġtat du fluide. 

 

 
Fig. 2.15. Force pressante dans un 

fluide en équilibre 

 

Unités de pression : 

L’uŶitĠ SI de pƌessioŶ est le PasĐal ;PaͿ.  
Parmi les autres unités, citons en particulier :   

1 bar = 10
5
 Pa,   1 millibar = 10

3
 bar = 100 Pa,    1 atm = 1.013×10

5
 Pa 
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3.2. Pression atmosphérique 

 EŶ l’aďseŶĐe de veŶt, l’aiƌ atŵosphĠƌiƋue est uŶ gaz eŶ ĠƋuiliďƌe. DoŶĐ, eŶ tout poiŶt 
de l’atŵosphğƌe, il Ǉ’a uŶe pƌessioŶ, appelĠe pƌessioŶ atŵosphĠƌiƋue. A faiďle altitude, sa 
valeur ŵoǇeŶŶe est d’eŶviƌoŶ ϭ atŵ. OŶ dĠfiŶit uŶe pƌessioŶ de ƌĠfĠƌeŶĐe appelĠe  pƌessioŶ 
atmosphérique normale :   Patm = 1 atm = 1.013×10

5
 Pa 

 

3.3. Equation fondamentale de la statique des fluides 

 Soit un fluide (liquide ou gaz) en équilibre dans le champ de pesanteur. On montre, 

eŶ Đouƌs de ŵĠĐaŶiƋue des fluides, Ƌue la ĐoŶditioŶ d’ĠƋuiliďƌe du fluide s’ĠĐƌit : 

 gradP g  
  

 = masse volumique du fluide 

g


= accélération de la pesanteur (g = 9.8 m/s
2
) 

La pƌojeĐtioŶ de l’ĠƋuatioŶ Đi-dessus sur un axe z vertical dirigé vers le haut devient :    

 
dP

g
dz

   

Remarque :  

Comme dP/dz < 0, la pression diminue lorsque la hauteur z augmente.   

 

a. Cas d’uŶ liƋuide 

 Les liquides sont considérés comme des fluides 

incompressibles ( constante). Par intégration entre 2 points 

quelconques 1 et 2 du liquide, on obtient :  

 
2 2

1 1

dP g.dz     

 2 1 2 1P P g(z z ) gh       

La différence de pression entre 2 points situés dans le même 

liquide, est proportionnelle à la dénivellation h entre ces 2 points  

(h = z1z2) 

 

- Cas particulier :  

Si on prend 2 points 1 et 3 situés dans le même plan horizontal  

(h = z1z3 = 0).  D’où :   P3 = P1 

La pƌessioŶ est ĐoŶstaŶte eŶ tout poiŶt d’uŶ ŵġŵe plaŶ hoƌizoŶtal.   

 
Fig. 2.16. Statique des 

fluides incompressibles 

 

 

Exemple : 

Calculer la pression dans la mer à une profondeur h = 10 m.  

On donne : 

- Masse voluŵiƋue de l’eau de mer :  = 1030 kg/m
3
 

- A la suƌfaĐe liďƌe de l’eau, la pƌessioŶ est Ġgale à la pƌessioŶ 
atmosphérique : P1 = Patm = 1.013×10

5
 Pa 

 

Solution : 

Au point 2 : P2 = P1+gh = 2.022*10
5 

Pa  2 Patm 

A une profondeur de 10 m dans la mer, la pression est donc le 

double de la pression atmosphérique.  

 
Fig. 2.17. Pression à 

une profondeur h dans 

la mer 
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ď. Cas d’uŶ gaz 

 Les gaz sont des fluides compressibles, car leur masse volumique  varie avec la 

pression P ( ne sort pas de l’iŶtĠgƌaleͿ. 

 
2 2 2

1 1 1

dP g.dz g dz         

Dans ce cas, la relation P2P1 = gh Ŷ’est pas valaďle. Toutefois, eŶ ƌaisoŶ de la tƌğs faiďle 
valeur de la masse volumique  des gaz, on montre que la différence de pression entre 2 

points relativement proches est négligeable. Ainsi, dans un récipient de hauteur h ne 

dépassant pas quelques mètres et contenant un gaz en équilibre thermodynamique, la 

pression du gaz est pratiquement uniforme en tout point du système.  

 P1  P2 = Pgaz si h < quelques mètres 

 

Exercice 2.3  

OŶ ĐoŶsidğƌe l’aiƌ atŵosphĠƌiƋue Đoŵŵe uŶ gaz paƌfait de ŵasse ŵolaiƌe M = Ϯϵ g/ŵol. 
On suppose la température constante t = 25°C. 

On donne :    

- Pression atmosphérique à z0 = 0:  P0 = 1 atm 

- Constante des gaz parfaits : R = 8.314 J.mol
–1

.K
–1

  

- Accélération de la pesanteur : g = 9.8 m/s
2
 

- Masse ŵolaiƌe de l’aiƌ : M = 0.029 kg/mol 

ϭ. CalĐuleƌ la pƌessioŶ P de l’aiƌ à uŶe hauteuƌ z = ϭϬ ŵ 

2. On considère généralement que la pression atmosphérique est uniforme si sa variation 

relative (P0P)/P0 est inférieure à 1%. Calculer la hauteur z correspondante.  

3. A quelle hauteur z, la pression diminue de moitié : P(z) = 0.5 atm ? 

 

Solution 

L’ĠƋuatioŶ d’Ġtat des gaz parfaits (voir chapitre 4) peut s’ĠĐƌire sous la forme: 

  = PM/RT 

 = masse volumique (en kg/m
3
)  

P = pression (en Pa) 

M = masse molaire (en kg/mol) 

R = constante des gaz parfaits : R = 8.314 J.mol
–1

.K
–1

 

T = température absolue (en K) 

1. Equation de la statique des fluides :  

 
PM

dP g.dz g.dz
RT

     

Par intégration : 

0

P z

P 0

dP Mg
dz

P RT
    ou 

0

P Mg
Ln( ) z

P RT
   

D’où la ƌelatioŶ eǆpƌiŵaŶt la vaƌiatioŶ de P;zͿ : 

0

Mg
P(z) P exp( z)

RT
   

La pression décroît donc de manière exponentielle avec la hauteur z. 

Calculs :  

A t = 25 °C ou T = t+273.15 = 298.15 K et à la hauteur z = 10 m  

P(z)= 0.9988 atm   P0 
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D’où uŶe vaƌiatioŶ ƌelative très faible:  

(P0P)/P0 = 0.12 % 

 

2. Calcul de la hauteur z pour laquelle la variation relative est inférieure à 1% 

1P/P0 < 0.01  ou  P/P0 = exp(Mgz/RT) > 0.99 

Mgz/RT > Ln(0.99)   z < RT.Ln(0.99)/Mg  

D’où :  z < 87.6 m 

La pression peut donc être considérée uniforme sur une hauteur z < 87.6 m 

 

3. Calcul de la hauteur z, telle que P(z)/P0 = 1/2 

0

P Mg
Ln( ) z

P RT
   

0RT.Ln(P / P )
z

Mg
   = 6046 m  

DaŶs uŶe atŵosphğƌe supposĠe isotheƌŵe, à uŶe altitude d’eŶviƌoŶ ϲϬϬϬ ŵ, la pƌessioŶ 
atmopshérique diminue de moitié. 

 
Fig. 2.18. Dans un récipient de hauteur h < quelques 

mètres, la pression P du gaz est pratiquement 

constante  

 
Fig. 2.19. Variation de la pression 

atŵosphĠƌiƋue aveĐ l’altitude z 

 

3.4. Mesure des pressions 

3.4.1. Manomètres  

 Le ŵaŶoŵğtƌe à hauteuƌ de liƋuide est l’iŶstƌuŵeŶt de ŵesuƌe de la pression le plus 

simple (Fig. 2.20Ϳ. Il s’agit d’uŶ tuďe eŶ U, ƌeŵpli de liƋuide. L’uŶe de ses eǆtƌĠŵitĠs est 
ouveƌte à la pƌessioŶ atŵosphĠƌiƋue, taŶdis Ƌu’à l’autƌe oŶ appliƋue la pƌessioŶ à ŵesuƌeƌ. 
La différence de niveau de liquide observée dans les deux parties du tube correspond à la 

diffĠƌeŶĐe de pƌessioŶ et peƌŵet d’effeĐtueƌ la ŵesuƌe. La diffĠƌeŶĐe de hauteuƌ eŶtƌe les 
deux tubes dépend de la densité du liquide utilisé (mercure, eau . . . ). Ceci explique 

pouƌƋuoi l’oŶ paƌle de pƌessioŶ eŶ ŵŵ de Hg ;ŵeƌĐuƌeͿ ou eŶ ŵŵ d’eau. 
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Fig. 2.20. Manomètre à liquide  

            (cas P > Patm)  

PBPA = Lgh  

avec PB = P(gaz) et PA = Patm 

 PPatm= Lgh   

Pression du gaz : 

P = Patm+Lgh 

 
 

Fig. 2.21. Manomètre à liquide  

             (cas P < Patm) 

PBPA = Lgh  

avec PB = Patm  et PA = P(gaz) 

PatmP = Lgh    

Pression du gaz : 

P = PatmLgh 

 
Fig. 2.22.  

Manomètre à liquide 

 

Exemple : 

Calculer la pression P du gaz dans le récipient si la dénivellation dans le manomètre à 

mercure est h = 10 cm selon la Fig. 2.20.     

On donne : Patm = 1 atm,  Hg = 13600 kg/m
3
 

Calcul : P = Patm+Lgh = 1.146*10
5
 Pa 

 

3.4.2. Baromètres  

           Un baromètre sert à la mesure de la pression 

atmosphérique. Il se présente en forme de U et intègre 

une règle graduée mesurant la hauteur h = différence de 

niveau entre deux surfaces libres du mercure. 

 

La fig. 2.23 ƌepƌĠseŶte le sĐhĠŵa d’uŶ ďaƌomètre 

PBPA = Hg.gh  

avec PA  0 (cavité vide sans air) 

et PB = Patm ;eŶ ĐoŶtaĐt aveĐ l’atŵosphğƌeͿ 
Pression atmosphérique : 

Patm= Hg.gh   

 
 

Fig. 2.23. Baromètre à mercure  

Remarque 

On peut exprimer une pression en colonne de liquide suivant la relation :  

h = P/Lg  

En particulier, la pression atmosphérique normale (Patm = 1 atm) exprimée en dénivellation 

de mercure Hg (de masse volumique Hg = 13600 kg/m
3
) correspond à la valeur:  

5

L

P 1.013*10
h 0.76m

g 13600*9.8

    

D’où :    1 atm = 76 cm Hg 
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4. TRAVAIL DES FORCES DE PRESSION 
 

4.1. Expression du travail 

 On considère un fluide contenu dans un tube dont la partie supérieure est délimitée 

par un piston mobile sans frottement.  A l’ĠƋuiliďƌe, la pƌessioŶ P du fluide iŶtĠƌieuƌ est Ġgale 
à la pression extérieure appliquée Pe due au poids du piston et à la pression atmosphérique 

ambiante : 

Pe = Patm + mpg/S  

S = surface du piston , mp = masse du piston. 

Si on dépose une masse dm sur le piston, celui-Đi desĐeŶd d’uŶe loŶgueuƌ dl eŶ ĐoŵpƌiŵaŶt 
le fluide. Au cours de cette compression, le travail élémentaire exercé par le milieu extérieur 

et ƌeçu paƌ le fluide s’ĠĐƌit : 

W = – Fe.dl  

Où Fe = PeS désigne la force extérieure appliquée.  

La variation élémentaire de volume étant dV = S.dl, il en résulte l’eǆpƌessioŶ suivaŶte du 
travail: 

W = – Pe.dV  

Le signe – ƌĠsulte de la ĐoŶveŶtioŶ de sigŶe pƌĠseŶtĠe au Đhapitƌe ϭ. EŶ effet, au Đouƌs d’uŶe 
compression, le volume diminue (dV < 0), et le travail reçu par le fluide est compté 

positivement (W > ϬͿ. Au Đouƌs d’uŶe dĠteŶte, dV > Ϭ et W < 0.  

Par conséquent, dans une transformation quelconque 1-2, le travail échangé entre le fluide 

et le ŵilieu eǆtĠƌieuƌ s’oďtieŶt paƌ iŶtĠgƌatioŶ :   
2

e1
W P dV   

Si la transformation est réversible, la pression peut être considérée uniforme dans le fluide 

et constamment égale à la pression extérieure : P = Pe, Đe Ƌui ĐoŶduit à l’eǆpƌessioŶ suivaŶte 
du travail : 

2

1
W P.dV   

DaŶs le diagƌaŵŵe ;P,VͿ, le tƌavail W ƌepƌĠseŶte l’aiƌe haĐhuƌĠe eŶ-dessous de la courbe 

représentant la transformation.  
 

Remarque :  

Le tƌavail W Ŷ’est pas uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat. EŶ effet, la figuƌe ŵoŶtƌe Ƌue, pouƌ Ϯ pƌoĐessus 
1a2 et 1b2 avec les mêmes Ġtats iŶitial ϭ et fiŶal Ϯ, le tƌavail W ŵis eŶ œuvƌe vaƌie seloŶ le 
type de transformation entre les 2 états (Wa  WbͿ. AiŶsi, le tƌavail W Ŷ’est pas uŶe foŶĐtioŶ 
d’Ġtat puisƋu’il dĠpeŶd du ĐheŵiŶ suivi au Đouƌs du pƌoĐessus. C’est pouƌƋuoi le tƌavail 
élémentaire est noté W et non dW, la notation d étant réservée aux différentielles totales 

eǆaĐtes ;telles Ƌue dT, dP,…Ϳ. 
 

 
Fig. 2.24. Travail exercé par les forces de 

pression 

 
Fig. 2.25.  

Le travail W est égal à 

l’aire hachurée en-

dessous de la courbe.  

 
Fig. 2.26. Le travail W 

dépend du chemin suivi   

W1a2  W1b2 
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4.2. Cas particuliers :  

- Pour une transformation isochore (à volume constant), le travail échangé est nul : W = 0 

- Pour une transformation isobare (à pression constante) : 
2

1
W P.dV  = – P(V2–V1)   

- Cycle thermodynamique :  

Suite de tƌaŶsfoƌŵatioŶs suĐĐessives telles Ƌue l’Ġtat fiŶal est ideŶtiƋue à l’Ġtat iŶitial.  
Exemple de cycles: Figures 2.28 et 2.29 (Transformations 1a2 et 2b1) 

  

DaŶs le Đas d’uŶ ĐǇĐle de tƌaŶsfoƌŵatioŶs, le tƌavail W ĠĐhaŶgĠ eŶtƌe le sǇstğŵe et le ŵilieu 
eǆtĠƌieuƌ est Ġgal eŶ valeuƌ aďsolue à l’aiƌe du ĐǇĐle ƌepƌĠseŶtĠ daŶs le diagƌaŵŵe ;P,VͿ.  
W > 0  si le cycle est décrit dans le sens trigonométrique (travail reçu, cycle frigorifique) 

W < 0 si le cycle est décrit dans le sens horaire (travail fourni, cycle moteur). 

 

 
 

Fig. 2.27. 

Isobare 1-2 : W = P(V2V1) 

Isochore 1-3 : W = 0 

 
 

Fig. 2.28. 

W = Wa+Wb= Wa+Wb  

W = +aire du cycle  W > 0 

 
 

Fig. 2.29. 

W = Wa+Wb= WaWb 

W = aire du cycle   W < 0 
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CHAPITRE 3 

NOTIONS SUR LES MODES DE 

TRANSFERTS THERMIQUES 
 

 

   

 

 

 

1. INTRODUCTION 

 

Les 2 notions fondamentales en transferts thermiques sont la température et la 

Đhaleuƌ. Dğs Ƌu’il eǆiste eŶtƌe Ϯ Đoƌps, ou eŶtƌe Ϯ paƌties d’uŶ ŵġŵe Đoƌps, uŶe diffĠƌeŶĐe 
de température, elle tend à disparaître spontanément par échange de chaleur qui peut se 

faire par 3 modes différents : conduction, convection et rayonnement thermique. 

Dans ce qui suit nous allons présenter, pour les trois types de transmission de la 

chaleur, les mécanismes de transfert et les lois mathématiques générales qui  les  

gouvernent. 

 

2. CONDUCTION 

 

2.1. Mécanisme de la conduction  

Ce tƌaŶspoƌt de Đhaleuƌ se pƌoduit doŶĐ au seiŶ d’uŶ ŵilieu ŵatĠƌiel eŶ présence de 

gƌadieŶts de teŵpĠƌatuƌe saŶs dĠplaĐeŵeŶt de ŵatiğƌe. Si oŶ ploŶge l’eǆtƌĠŵitĠ d’uŶe tige 
métallique dans une flamme,  la température de la tige est régulièrement décroissante de 

l’eǆtƌĠŵitĠ Đhaude à l’eǆtƌĠŵitĠ fƌoide. La Đhaleuƌ s’est pƌopagĠe de proche en proche à 

travers le métal sans transfert de matière : Đ’est la pƌopagatioŶ paƌ ĐoŶduĐtioŶ. Du poiŶt de 
vue ŵiĐƌosĐopiƋue, l’iŶteƌpƌĠtatioŶ est la suivaŶte : par suite de sa température élevée, la 

partie chaude est occupée par des particules à gƌaŶde vitesse. L’agitatioŶ theƌŵiƋue ĐoŶduit 
à uŶ tƌaŶsfeƌt d’ĠŶeƌgie ĐiŶĠtiƋue de viďƌatioŶ des paƌtiĐules auǆ autƌes paƌtiĐules 
adjaĐeŶtes. C'est doŶĐ paƌ uŶ pƌoĐessus de ĐhoĐs eŶtƌe paƌtiĐules Ƌue s’effeĐtue la 
conduction thermique. 

 

 
 

Fig. 3.1. Propagation de la chaleur par conduction  

               dans une tige métallique 

 

2.2. Loi fondamentale de la conduction 

CoŶsidĠƌoŶs uŶe paƌoi plaŶe foƌŵĠe d’uŶ ŵatĠƌiau hoŵogğŶe d’Ġpaisseuƌ e et 
soumise à une différence de température  T=T1–T2 à travers le milieu, conduisant à un 

transfert de chaleur par conduction au sein de la paroi.  
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Si, eŶtƌe deuǆ iŶstaŶts t et t+dt, le phĠŶoŵğŶe ĠtudiĠ s’aĐĐoŵpagŶe d'uŶ ĠĐhaŶge de 
Đhaleuƌ ɷQ, oŶ appelle fluǆ theƌŵiƋue  la quantité de chaleur transférée par unité de temps 

à travers la section S de la paroi : 

  = ɷQ/dt (en watts W)  

On appelle densité de flux de chaleur, la quantité de chaleur transférée par unité de temps 

et par unité de surface de la paroi :  

  = d/dS (en W/m
2
) 

 

D’apƌğs la loi de Fouƌieƌ ;ĠŶoŶĐĠe eŶ 1822), la densité de flux de chaleur traversant la paroi 

est proportionnelle au gradient thermique dans le milieu : 

 = K(T1–T2)/e 

 

Le coefficient K est la conductivité thermique du matériau. Il dépend de la température, de 

la nature du matériau et s'exprime en W.m
–1

.K
–1

. Les métaux sont les matériaux ayant la plus 

forte conductivité thermique. En effet, la conductivité  thermique et la conductivité  

électrique sont très liées. Pour les liquides, la conductivité est  nettement plus faible que 

pour les solides. Ainsi, l'eau a une conductivité voisine de 0.5 W.m
–1

.K
–1

. Pour les gaz, la 

conductivité est très faible (à même température et basse pression, 10 à 100 fois plus faible 

que celle du liquide). Ce sont donc de très bons isolants (le vide étant l'isolant absolu).  

 

Ordre de grandeur de la conductivité thermique K à température ambiante :  

- Métaux solides : de 10 à 450 W.m
–1

.K
–1

 

- Solides non métalliques : de 1 à 10 W.m
–1

.K
–1

 

- Liquides : de 0.1 à 1 W.m
–1

.K
–1

 

- Gaz : de 0.01 à 0.03 W.m
–1

.K
–1 

- Isolants : de 0.01 à 0.05 W.m
–1

.K
–1

 

 

2.3. Formulation vectorielle 

Au seiŶ d’uŶ ŵilieu souŵis à uŶ fluǆ de Đhaleuƌ, il eǆiste uŶ Đhaŵp de teŵpĠƌatuƌe T = T(M). 

Comme la teŵpĠƌatuƌe vaƌie daŶs le solide d’uŶ poiŶt à uŶ autƌe, loƌsƋu'oŶ se dĠplaĐe de M 
;ǆ, Ǉ, zͿ eŶ M’ ;ǆ+dǆ, Ǉ+dǇ, z+dzͿ, la teŵpĠƌatuƌe vaƌie de T;MͿ à T;M’Ϳ = T+dT 

La variation dT est donnée par la 

différentielle exacte : 

T T T
dT dx dy dz

x y z

        

Il existe donc un gradient de température 

local en chaque point du milieu : 

 
T T T

gradT ( , , )
x y z

  
  


 

 

  
Fig. ϯ.Ϯ. VaƌiatioŶ de teŵpĠƌatuƌe d’uŶ Đoƌps 

     dans un système de coordonnées (x, y, z)

  

La loi de Fouƌieƌ sous foƌŵe veĐtoƌielle s’ĠĐƌit alors comme suit: 

 K.gradT  
 

Ou  désigne le vecteur densité de flux thermique. Le signe moins traduit le fait que la 

chaleur ne peut être cédée que dans la direction des températures décroissantes  
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 Dans le cas particulier du mur considéré Fig. 3.3, il s’agit d’uŶ pƌoďlğŵe 
ŵoŶodiŵeŶsioŶŶel à uŶe seule vaƌiaďle d’espaĐe ǆ : T = T(x). La loi de Fourier se réduit à 

l’ĠƋuatioŶ suivante : 

 

 = – K.dT/dx 

 

Avec les conditions aux limites suivantes: 

– en x = 0,  T(0) = T1  

– en x = e, T(e) = T2 

 

Ce qui conduit à une densité de 

flux constante et un profil de température 

linéaire :  

  = K (T1–T2)/e    

 T(x)= T1+(T2–T1)x/e 

  
        Fig. 3.3. Conduction thermique  

                       dans un mur  

2.4. Résistance thermique 

Le fluǆ theƌŵiƋue s’ĠĐƌit : 

 = S = SK(T1–T2)/e  

Paƌ aŶalogie aveĐ la loi d’Ohŵ eŶ ĠleĐtƌiĐitĠ : 

I = (V1–V2)/R 

Posons :  

 = (T1–T2)/Rth  avec Rth = e/(KS) 

Rth est appelĠe ƌĠsistaŶĐe theƌŵiƋue du ŵuƌ et s’eǆpƌiŵe eŶ K/W. Elle joue le même rôle 

Ƌu’uŶe ƌĠsistaŶĐe ĠleĐtƌiƋue. La figuƌe 3.3 représente également le schéma électrique 

analogue.  

 

Exemple : 

OŶ ĐoŶsidğƌe uŶ ŵuƌ eŶ ďĠtoŶ d’Ġpaisseuƌ e = Ϭ.Ϯ ŵ, de surface S = 20 m
2
, de conductivité 

thermique K = 0.92 W.m
–1

.K
–1

 et dont les faces sont soumises aux températures suivantes :  

T1 = 20 °C, T2 = 5 °C.   

Calculer la résistance thermique, la densité de flux thermique et le flux de chaleur à travers 

le mur. 

 

Solution : 

– résistance thermique : Rth = e/KS = 0.0109 K/W 

– densité de flux thermique :   = K (T1–T2)/e = 69 W/m
2 

– flux thermique total :  = S = 1380 W 

 

3. CONVECTION 

 

3.1. Mécanisme de la convection  

Le  transfert de chaleur par convection se produit entre un fluide en mouvement et 

une phase (solide ou fluideͿ gĠŶĠƌaleŵeŶt au ƌepos eŶ pƌĠseŶĐe d’uŶ gƌadieŶt de 
teŵpĠƌatuƌe. Paƌ suite de l’agitatioŶ des paƌtiĐules fluides ;à l’ĠĐhelle ŵaĐƌosĐopiƋueͿ, les 
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fƌaĐtioŶs de fluide s’ĠĐhauffeŶt ;ou se ƌefƌoidisseŶtͿ au ĐoŶtaĐt de la paƌoi. Le dĠplaĐeŵeŶt 
du fluide contribue au transfert de chaleur par mélange des différentes parties du fluide à 

températures différentes.   

On distingue 3 types de convection : 

– convection naturelle : dans un fluide, les différences de température produisent des 

différences de densité pouvant amener des mouvements du fluide qui ont pour effet 

d’Ġgaliseƌ les teŵpĠƌatuƌes, paƌ suďstitutioŶ ƌĠĐipƌoƋue des paƌtiĐules fƌoides à des 
particules chaudes (Fig. 3.4).  

– convection forcée : le mouvement du fluide est imposé de l'extérieur par des moyens 

mécaniques : pompe pour les liquides,  ventilateur ou compresseur pour les gaz (Fig. 3.6). 

– convection mixte : quand les 2 évolutions (forcée et naturelle) coexistent et ont de 

l'importance. 

 

3.2. Flux de chaleur  

Quel Ƌue soit le tǇpe ĐoŶveĐtioŶ, le fluǆ theƌŵiƋue peut s’ĠĐƌiƌe selon la loi de Newton: 

 = hS(Ts–Tf)  

 = flux de chaleur transmis par convection (W) 

h = coefficient de transfert (W.m
–2

.K
–1

) 

Ts = température de la surface d'échange (K, °C) 

Tf = température du fluide loin de la surface d'échange  (K, °C) 

S = aire de la surface d'échange solide/fluide (m
2
 ) 

Les lois de la convection relatives au coefficient de convection h sont complexes. Elles font 

intervenir : 

– les propriétés thermophysiques du fluide (masse volumique , chaleur massique cp, 

conductivité thermique K, dilatabilité , viscosité dynamique ), 

– la température du fluide et de la paroi de contact solide–fluide, 

– les caractéristiques géométriques de la surface de contact,  

– la vitesse de déplacement du fluide. 

 

3.3. Convection naturelle 

Les équations générales de transfert font intervenir les nombres adimensionnels 

suivants : 

– le nombre de Nusselt : Nu = hD/K 

– le nombre de Prandtl : Pr = µcp/K 

– le nombre de Grashof : Gr = gD
32T/µ

2
 

D = loŶgueuƌ ĐaƌaĐtĠƌistiƋue de la suƌfaĐe d’ĠĐhaŶge 

T = Ts–Tf = écart de température paroi–fluide 

D’uŶe façoŶ gĠŶĠƌale, les ƌĠsultats eǆpĠƌiŵeŶtauǆ 
peuvent être tout au moins approximativement 

représentés par une loi de la forme : 

  Nu = A.Gr
n
.Pr

m
 

Où A, n, m dépendent de la géométrie du problème et 

des conditions expérimentales. 

Les grandeurs thermophysiques (µ, cp, K, , D, ) seront 

généralement prises à la température moyenne 

(Tf+Ts)/2. Fig. 3.4. Processus de convection 

                naturelle 
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D est la hauteuƌ daŶs le Đas d’uŶ ĐǇliŶdƌe veƌtiĐal et le diaŵğtƌe daŶs le Đas d’uŶ ĐǇliŶdƌe 
hoƌizoŶtal. Des foƌŵules plus ĐoŵpliƋuĠes peuveŶt ġtƌe Ġtaďlies si l’oŶ recherche une 

pƌĠĐisioŶ plus gƌaŶde. DaŶs le Đas des gaz, la foƌŵule pƌĠĐĠdeŶte s’appliƋue gĠŶĠƌaleŵeŶt 
avec n = m = 0.25. 

 

3.4. Convection forcée 

OŶ distiŶgue deuǆ tǇpes d’ĠĐouleŵeŶts : 

– Le régime laminaire, où les filets de fluide se déplacent parallèlement entre eux, et 

paƌallğleŵeŶt à la paƌoi. C’est paƌ ĐoŶduĐtioŶ Ƌue la Đhaleuƌ passe de la paƌoi au fluide eŶ 
ĐoŶtaĐt iŵŵĠdiat aveĐ elle, puis d’uŶ filet fluide auǆ filets adjaĐeŶts. 
– Le régime turbulent où, le frottement intervenant, les conditions ci-dessus ne sont plus 

remplies ; il se forme des tourbillons. 

On se bornera à donner quelques indications dans le cas de la circulation des fluides dans 

des tuďes ĐǇliŶdƌiƋues. Le ĐalĐul du ĐoeffiĐieŶt de ĐoŶveĐtioŶ s’effeĐtue gĠŶĠƌaleŵeŶt à 
partir de formules expérimentales sous la forme : 

  Nu = A.Re
n
.Pr

m
(D/L)

q
 

Où Re est le nombre adimensionnel de Reynolds défini comme suit : 

Re = UD/µ 

U = vitesse moyenne du fluide 

D, L = longueurs caractéristiques de la géométrie du problème. 

– DaŶs le Đas d’uŶ ĠĐouleŵeŶt dans un cylindre, le régime est laminaire si Re < 2200. Le 

nombre de Nusselt est donné par la formule suivante : 

 Nu = A.(Re.Pr.D/L)
1/3

 

D est le diamètre du tube et L sa longueur.  

Pour un tube horizontal, A varie entre 1.35 et 1.5 selon le type de fluide. Pour un tube 

vertical A = 1.75. 

– Dans le cas du régime turbulent dans un tube cylindrique, la formule de Colburn est la plus 

utilisée : 

Nu = 0.023 Re
0.8

.Pr
0.4

 

Cette formule est valable si L/D > 60 et 10 000 < Re < 120 000. 

 

 
Fig. 3.5. Différents types  

    d’ĠĐouleŵeŶt d’uŶ fluide 

 

 
Fig. 3.6. Processus de convection forcée 
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4. RAYONNEMENT THERMIQUE 

 

4.1. Mécanisme du rayonnement  

Le rayonnement thermique est un phénomène se caractérisant par un transfert 

d’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe eŶtƌe deuǆ Đoƌps sĠpaƌĠs paƌ du vide ou paƌ uŶ ŵilieu tƌaŶspaƌeŶt. 
L’ĠŶeƌgie est tƌaŶsfĠƌĠe paƌ des oŶdes ĠleĐtƌoŵagŶĠtiƋues ;ou des photoŶsͿ. ChaƋue Đoƌps 
émet spontanément et en permanence un  rayonnement  électromagnétique dû  à 

l’agitatioŶ theƌŵiƋue des paƌtiĐules situĠes au voisiŶage de sa suƌfaĐe, eŶ ĠtaŶt 
pƌatiƋueŵeŶt iŶdĠpeŶdaŶt de l’Ġtat iŶtĠƌieuƌ du matériau: il Ǉ a ĐoŶveƌsioŶ d’ĠŶeƌgie 
interne en énergie de rayonnement ou énergie électromagnétique.  

Si  oŶ  plaĐe  daŶs  uŶe eŶĐeiŶte  deuǆ Đoƌps Đapaďles d’Ġŵettƌe uŶ ƌaǇoŶŶeŵeŶt theƌŵiƋue, 
il existe entre ces deux corps à températures différentes un échange de chaleur dû à 

l’aďsoƌptioŶ et à l’ĠŵissioŶ de Đes rayonnements thermiques. Les transferts par 

ƌaǇoŶŶeŵeŶt se pouƌsuiveŶt ŵġŵe  loƌsƋue l’ĠƋuiliďƌe theƌŵiƋue est atteiŶt, ŵais le dĠďit 
net de chaleur échangé est nul. Ce type de transport de chaleur est analogue à la 

propagation de la lumière, et il ne nécessite aucun support matériel, contrairement aux 

ĠĐouleŵeŶts. Les gaz, les liƋuides et les solides soŶt Đapaďles d’Ġŵettƌe et d’aďsoƌďeƌ les 
rayonnements thermiques. 

Exemples : Rayonnement solaire, ƌaǇoŶŶeŵeŶt Ġŵis paƌ le filaŵeŶt d’uŶe laŵpe, … 

 

 
Fig. 3.7. Echange de chaleur par rayonnement  

               entre 2 corps 

 
Figure 3.8. Rayonnement solaire émis par le 

Soleil  

 

4.2. Loi de Stefan–Boltzmann 

   On appelle émittance M le flux émis par unité de surface du corps rayonnant.  

 M = d/dS 

M dépend de la teŵpĠƌatuƌe de suƌfaĐe, de l’Ġtat de suƌfaĐe, de la diƌeĐtioŶ ĐoŶsidĠƌĠe et 
de la nature du corps suivant la loi de Stefan–Boltzmann : 

  M =  σ T4
    

M = émittance du corps rayonnant (en W.m
2

) 

σ = ĐoŶstaŶte de StefaŶ  σ = ϱ,ϲϳ. ϭϬ8
 W.m

2
.K

4
   

T = température de surface du corps (en K) 

 = émissivité du corps (0 <   1, nombre sans dimension) 

L’ĠŵissivitĠ  rend compte de la capacité d'un matériau à émettre de l'énergie par 

rayonnement. C'est le rapport entre le flux rayonné par un matériau et le flux rayonné par 

un corps noir à la même température.  

– UŶ Đoƌps Ŷoiƌ est uŶ Đoƌps idĠal d’ĠŵissivitĠ ŵaǆiŵale ;ɸ = ϭͿ.  

http://fr.wikipedia.org/wiki/Rayonnement
http://fr.wikipedia.org/wiki/Corps_noir
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– Pour un corps réel, l'émissivité dépend de plusieurs facteurs : la température du corps, sa 

nature, l'état de surface, la direction du rayonnement et sa longueur d'onde. On suppose 

souveŶt, paƌ ĐoŵŵoditĠ de ĐalĐul, Ƌue les ŵatĠƌiauǆ soŶt des Đoƌps gƌis, Đ’est-à-dire 

d’ĠŵissivitĠ  indépendante de la longueur d'onde du rayonnement émis. 

 

5. COEXISTENCE DES 3 MODES DE TRANSFERTS THERMIQUES 

 

Dans de nombreux problèmes de transferts thermiques, tous les modes de transfert 

de Đhaleuƌ agisseŶt siŵultaŶĠŵeŶt ŵais soŶt d’iŵpoƌtaŶĐe ƌelative diffĠƌeŶte. 
Généralement, au moins une des trois formes pourra être négligée, ce qui simplifiera le 

traitement mathématique du problème. Ainsi, à température ordinaire, pour un corps 

ploŶgĠ daŶs l’aiƌ, Đ’est l’effet de ĐoŶveĐtioŶ Ƌui est le plus iŵpoƌtaŶt. Mais si sa teŵpĠƌatuƌe 
s’Ġlğve, le ƌaǇoŶŶeŵeŶt pƌeŶd de plus eŶ plus d’iŵpoƌtaŶĐe. A l’iŶtĠƌieuƌ d’uŶ solide, seule 
la conduction intervient. 

Paƌ ailleuƌs, daŶs ĐeƌtaiŶs Đas, les tƌaŶsfeƌts de Đhaleuƌ soŶt aĐĐoŵpagŶĠs d’uŶ tƌaŶsfeƌt de 
ŵasse ou d’uŶ ĐhaŶgeŵeŶt de phase. Les fluǆ de Đhaleuƌ et de ŵasse tƌaŶsŵis dépendent 

alors de la nature et des propriétés physico-ĐhiŵiƋues des phases eŶ pƌĠseŶĐe. C’est le Đas 
de l’ĠvapoƌatioŶ, de la ĐoŶdeŶsatioŶ, de l’huŵidifiĐatioŶ, du sĠĐhage, etĐ. 
 

 
    Fig. 3.9. Un exemple de coexistence des 3 modes  

                  de transferts thermiques 

 

 

 

 

 

 

http://fr.wikipedia.org/wiki/Temp%C3%A9rature
http://fr.wikipedia.org/wiki/Longueur_d%27onde
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CHAPITRE 4 

PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 
 

 

 

 

 

 

1. Enoncé du premier principe 

 

Ce principe a été énoncé en 1841 par J.R. Von Mayer puis développé par J. Joule en 

1842. Soit un système effectuant une transformation quelconque au cours de laquelle il 

échange avec le milieu extérieur un travail et une quantité de chaleur Q. Sa variation 

d’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe est : 
U = W+Q 

U est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat appelĠe ĠŶeƌgie iŶteƌŶe du sǇstğŵe. Elle est liĠe à l’agitatioŶ 
ŵolĠĐulaiƌe ou atoŵiƋue iŶteƌŶe, iŶĐluaŶt l’eŶseŵďle des ĠŶeƌgies ĐiŶĠtiƋues et poteŶtielles 
des particules du système. Elle est définie à une constante additive près. La valeur absolue 

de U Ŷ’appaƌaît jaŵais eǆpĠƌiŵeŶtaleŵeŶt, l’eǆpĠƌieŶĐe Ŷe peƌŵettaŶt d’Ġvalueƌ Ƌue la 
variation U.  C’est le pƌiŶĐipe tƌğs gĠŶĠƌal de ĐoŶseƌvatioŶ de l’ĠŶeƌgie, Ƌui Ŷe se dĠŵoŶtƌe 
pas, mais que  l’eǆpĠƌieŶĐe Ŷ’a jaŵais dĠŵeŶtie. Il est valaďle Ƌue le sǇstğŵe soit eŶ 
équilibre ou non, que les transformations soient réversibles ou non.  

Coŵŵe U est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat, sa vaƌiatioŶ U Ŷe dĠpeŶd Ƌue de l’Ġtat iŶitial et fiŶal, 
quel que soit le chemin suivi (Fig. 4.1) 

U = U2–U1 = (W+Q)a = (W+Q)b = (W+Q)c  

 
Fig. 4.1. U ne dépend pas du chemin suivi 

 

Sous foƌŵe diffĠƌeŶtielle, le pƌiŶĐipe s’ĠĐƌit :  

dU = W+Q,  

U ĠtaŶt uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat, dU est uŶe diffĠƌeŶtielle totale eǆaĐte ;au seŶs ŵathĠŵatique 

du terme). W et Q Ŷ’ĠtaŶt pas des foŶĐtioŶs d’Ġtat, W et Q représentent des variations 

infiniment petites. 

Cas particuliers : 

– Pouƌ uŶ sǇstğŵe isolĠ, Đ’est–à–dire sans aucun échange avec le milieu extérieur, W = Q = 0  

   D’où : U = Ϭ ;l’ĠŶeƌgie interne reste constante) 

– DaŶs le Đas d’uŶ ĐǇĐle theƌŵodǇŶaŵiƋue, l’Ġtat iŶitial ϭ ĐoïŶĐide aveĐ l’Ġtat fiŶal Ϯ. Il 
s’eŶsuit Ƌue : U2 = U1  

D’où   Ucycle = (W+Q) cycle = 0 
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Cette ƌelatioŶ tƌaduit le pƌiŶĐipe de l’ĠƋuivaleŶĐe Đhaleuƌ–travail. 

– Pour une traŶsfoƌŵatioŶ isoĐhoƌe, le tƌavail W ĠtaŶt Ŷul, la vaƌiatioŶ d’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U 

est égale à la quantité de chaleur Q échangée :  

Uv = Qv  

 

2. Enthalpie H 

 

OŶ dĠfiŶit uŶe Ŷouvelle foŶĐtioŶ d’Ġtat eǆteŶsive appelĠe eŶthalpie paƌ la ƌelatioŶ :  

H = U+PV 

Toute l’iŵpoƌtaŶĐe de Đette foŶĐtioŶ appaƌaîtƌa loƌs des tƌaŶsfoƌŵatioŶs isoďaƌes ;eŶ 
particulier les réactions chimiques). En effet,  dans ce type de transformation, la quantité de 

Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠe paƌ le sǇstğŵe est Ġgale à sa vaƌiatioŶ d’eŶthalpie H 

Démonstration : 

D’apƌğs l’eǆpƌessioŶ de l’eŶthalpie : 

H = U+V.P+P.V 

Comme  

U = W+Q, W = – P.V  

et P = Ϭ ;pƌessioŶ ĐoŶstaŶteͿ, il s’eŶsuit :  

Hp = Qp 

Exemple : 

L’eŶthalpie de ĐhaŶgeŵeŶt de phase à pƌessioŶ ĐoŶstaŶte d’uŶe ŵasse ŵ d’uŶ Đoƌps puƌ 
s’ĠĐƌit : 
– enthalpie de fusion ;solide → liƋuideͿ : Hf = mLf 

– enthalpie de solidification ;liƋuide → solideͿ : Hs = –mLf 

Lf étant la chaleur latente de fusion (ou de solidification) 

  

3. Chaleurs massiques 

 

3.1. Définitions 

 

 Soit un système de masse m et de nombre de 

moles n soumis à un échauffement entraînant un 

accroissement de sa température de T à T+dT, selon 2 

types de processus : isobare et isochore. La quantité de 

Đhaleuƌ Q Ŷ’ĠtaŶt pas uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat, dĠpeŶd du 
type de processus.  

Paƌ ailleuƌs, pouƌ dĠfiŶiƌ l’Ġtat d’uŶ sǇstğŵe, Ϯ vaƌiaďles 
iŶdĠpeŶdaŶtes suffiseŶt. Si l’oŶ Đhoisit le voluŵe V et la 
teŵpĠƌatuƌe T pouƌ l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U, la pƌessioŶ P et 
la teŵpĠƌatuƌe T pouƌ l’eŶthalpie H, Đ’est–à–dire :  

U = U(V, T) et H = H(P, T) 

 

 
Fig. 4.2. Echauffement isochore 1–2  

             et échauffement isobare 1–Ϯ’ 

il s’eŶsuit les eǆpƌessioŶs suivaŶtes des diffĠƌeŶtielles dU et dH: 

T V

U U
dU ) dV ) dT

V T

     

T P

H H
dH ) dP ) dT

P T

     
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DaŶs le Đas d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ isoĐhoƌe ;dV = ϬͿ, seloŶ le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe, la vaƌiatioŶ 
d’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe du sǇstğŵe est Ġgale à la ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ ŵise eŶ jeu :  

dUv = Qv= mcvdT 

DaŶs le Đas d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ isoďaƌe ;dP = ϬͿ, la vaƌiatioŶ d’eŶthalpie du système est 

égale à la quantité de chaleur échangée :  

dHp = Qp= mcpdT 

D’où les eǆpƌessioŶs ŵathĠŵatiƋues des Đhaleuƌs ŵassiƋues Đv et cp du système:  

v v

1 U
c )

m T

  ,  p p

1 H
c )

m T

   

Par ailleurs, les capacités calorifiques molaires Cv et Cp s’ĠĐƌiveŶt : 
 Cv = Mcv, Cp = Mcp  

M = masse molaire du système 

On en déduit les expressions de Cv et Cp  comme suit : 

v v

1 U
C )

n T

  ,  p p

1 H
C )

n T

   

DaŶs le sǇstğŵe d’uŶitĠs SI, Đv et cp s’eǆpƌiŵeŶt eŶ J.kg–1
.K

–1
, Cv et Cp en J.mol

–1
.K

–1
. 

 

ϯ.Ϯ. Chaleuƌs ŵassiƋues d’uŶ gaz paƌfait 

 

3.2.1. Définition 

Un gaz parfait est un gaz fictif qui satisfait aux 2 conditions suivantes : 

– soŶ ĠƋuatioŶ d’Ġtat ƌeliaŶt la pƌessioŶ P, la teŵpĠƌatuƌe aďsolue T, le voluŵe V, le Ŷoŵďƌe 
de ŵoles Ŷ s’ĠĐƌit : 
 PV = nRT 

P en Pa, V en m
3
, T en K,    

R est appelée constante des gaz parfaits, ayant pour valeur R = 8.314 J.mol
–1

.K
–1

   

– il obéit à la loi de Joule, selon laquelle les fonctions U et H ne dépendent que de T :  

    U = U(T), H = H(T). 

OŶ Ǉ ƌevieŶdƌa loƌs de l’Ġtude de la thĠoƌie ĐiŶĠtiƋue des gaz paƌfaits ;Đhapitƌe 5). 

 

Remarque 

Le gaz parfait est un modèle thermodynamique permettant de décrire le 

comportement des gaz réels à basse pression. De nombreux gaz réels vérifient avec une 

eǆĐelleŶte appƌoǆiŵatioŶ le ŵodğle du gaz paƌfait, daŶs les ĐoŶditioŶs Ŷoƌŵales. C’est le Đas 
de l’aiƌ, l’azote et l’oǆǇgğŶe. 
 

3.2.2. Formule de Mayer 

En vertu de la loi de Joule, les expressions des capacités calorifiques molaires Cv et Cp 

se simplifient comme suit : 

v

1 dU
C

n dT
 ,  p

1 dH
C

n dT
  

Coŵpte teŶu de la dĠfiŶitioŶ de l’eŶthalpie H et de l’ĠƋuatioŶ des gaz paƌfaits, oŶ oďtieŶt : 

H–U = nRT 

Dérivons par rapport à T : 

1 dH 1 dU
R

n dT n dT
   
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D’où la ƌelatioŶ suivaŶte ;appelĠe foƌŵule de MaǇeƌͿ peƌŵettaŶt de ƌelieƌ les ĐapaĐitĠs 
calorifiques molaires Cv et Cp d’uŶ gaz paƌfait : 

Cp–Cv = R 

En divisant par la masse molaire M et en posant : 

 r = R/M 

on obtient une relation entre les chaleurs massiques cv et cp d’uŶ gaz paƌfait :  

 cp–cv = r  

ƌ est la ĐoŶstaŶte ƌĠduite des gaz paƌfaits. Elle dĠpeŶd de la Ŷatuƌe du gaz puisƋu’elle 
dĠpeŶd de sa ŵasse ŵolaiƌe M et s’eǆpƌiŵe eŶ J.kg–1

.K
–1

. 

Pouƌ l’aiƌ, M = Ϭ.ϬϮϵ kg/ŵol, ƌ = Ϯϴϲ.ϳ J.kg–1
.K

–1
. 

Pouƌ la vapeuƌ d’eau, M = Ϭ.Ϭϭϴ kg/ŵol, ƌ = ϰϲϭ.ϵ J.kg–1
.K

–1
. 

 

Remarque : 

On constate que la chaleur massique isochore est supérieure à chaleur massique 

isobare (Cp > Cv et cp > cv). Ainsi, pour un système de masse m donnée, la quantité de chaleur 

nécessaire pour élever sa température de T à voluŵe ĐoŶstaŶt est plus ĠlevĠe Ƌue loƌs d’uŶ 
processus isobare. 

 

ϯ.Ϯ.ϯ. CoŶstaŶte adiaďatiƋue d’uŶ gaz 

On définit la constante adiabatique  d’uŶ gaz Đoŵŵe ĠtaŶt le ƌappoƌt des Đhaleuƌs 
massiques : 

 = Cp/Cv = cp/cv 

En divisant la relation de Mayer par Cv, il vient : 

p

V V

C R
1

C C
   

On en déduit les relations suivantes : 

 V

R
C

1
   ,  p V

R
C C

1

      

En divisant par la masse molaire M, on obtient également : 

 V

r
c

1
   ,  p

r
c

1

    

, cp, cv dépendent de la nature du gaz, de la température et de la pression. De plus, comme 

cp > cv, il s’eŶsuit Ƌue  > 1. 

A titƌe d’eǆeŵple, le tableau ci–dessous représente les valeurs de , cp, cv pouƌ l’aiƌ à 
différentes températures et à la pression atmosphérique normale P = 1 atm. Ainsi, à 

teŵpĠƌatuƌe aŵďiaŶte, l’aiƌ puƌ a pouƌ ĐoŶstaŶte adiaďatiƋue  = 1.4 

 

T (K) cp (J.kg
–1

.K
–1

) cv (J.kg
–1

.K
–1

)     
250 1003 716 1.401 

300 1005 718 1.400 

350 1008 721 1.398 

400 1013 726 1.395 

450 1020 733 1.391 

500 1029 742 1.387 

550 1040 753 1.381 

600 1051 764 1.376 

Tableau 4.ϭ. Chaleuƌs ŵassiƋues de l’aiƌ à P = ϭ atŵ  
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4. Transformations rĠversibles d’uŶ gaz parfait 

 

Dans ce paragraphe, on va considérer différentes transformations 

theƌŵodǇŶaŵiƋues d’uŶ gaz paƌfait eŶ vue d’Ġtaďliƌ les lois Ƌui les ƌĠgisseŶt. Loƌs de Đes 
pƌoĐessus, le gaz Ġvolue d’uŶ Ġtat iŶitial ϭ ;P1, V1, T1) vers un état final 2 (P2, V2, T2). La masse 

m et le nombre de moles n du gaz sont maintenus constants.  

Tƌois des tƌaŶsfoƌŵatioŶs ĐoŶsidĠƌĠes ĐoŶseƌveŶt uŶe vaƌiaďle d’Ġtat P, V, T ĐoŶstaŶte: il 
s’agit ƌespeĐtiveŵeŶt de la tƌaŶsfoƌŵatioŶ isoďaƌe, isoĐhoƌe puis isotherme. Une quatrième 

transformation de base intervient également souvent : la transformation adiabatique pour 

laƋuelle il Ŷ’Ǉ a pas de ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠe. Les tƌaŶsfoƌŵatioŶs soŶt supposĠes 
ƌĠveƌsiďles, Đ’est–à–dire suffisamment lentes pour qu’il Ǉ ait à ĐhaƋue iŶstaŶt ĠƋuiliďƌe 
thermodynamique du système, et que tous les paramètres décrivant le système soient 

définis et continus. On se propose de calculer à chaque fois le travail W et la quantité de 

chaleur Q échangée au cours de chaque transformation. 

 

ϰ.ϭ. FoŶĐtioŶs d’Ġtat  
D’apƌğs la loi de Joule, pouƌ uŶ gaz paƌfait, l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U et l’eŶthalpie H Ŷe 

dépendent que de la température T : 

dU = nCvdT,  dH = nCpdT 

Au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƋuelĐoŶƋue ϭ–Ϯ, les vaƌiatioŶs d’ĠŶeƌgie iŶterne U et 

d’eŶthalpie H s’oďtieŶŶeŶt paƌ iŶtĠgƌatioŶ. EŶ dĠsigŶaŶt paƌ Cv, Cp les valeurs moyennes 

des ĐapaĐitĠs ĐaloƌifiƋues ŵolaiƌes du gaz daŶs l’iŶteƌvalle ;T1, T2), il vient : 

U = nCvT,  H = nCpT 

 

4.2. Transformation isotherme 

A température constaŶte, l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat doŶŶe: PV = Cte ou loi de Boyle–Mariotte.  

Sur un diagramme de Clapeyron (P, V), la transformation isotherme est représentée par un 

dĠplaĐeŵeŶt de l’Ġtat ϭ à l’Ġtat Ϯ suƌ uŶ aƌĐ d’hǇpeƌďole P = Cte/V. L’alluƌe gĠŶĠƌale des 
isotherŵes d’uŶ gaz paƌfait est ƌepƌĠseŶtĠe suƌ la figuƌe 

Comme T = Ϭ, l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe et l’eŶthalpie ƌesteŶt ĐoŶstaŶtes : U = H = 0 

La transformation étant isotherme, on a :  

P V  = nRT = P1V1 = P2V2 = Cte  

OŶ eŶ dĠduit l’eǆpƌessioŶ du tƌavail eŶtƌe le gaz et le milieu extérieur: 
2 2

1
12

21 1

VnRT
W PdV dV nRT.Ln( )

V V
       

La Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠe est doŶŶĠe paƌ l’appliĐatioŶ du pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe de la 
thermodynamique: 

U = W12+Q12 = 0 

Q12 = –W12 = 1

2

V
nRT.Ln( )

V
  

On peut distinguer 2 cas : 

– compression isotherme :  V1 > V2, Q12 < 0 et W12 > 0 (chaleur cédée, travail reçu) 

– détente isotherme : V1 < V2, Q12 > 0 et W12 < 0  (chaleur reçue, travail cédé) 
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Fig. 4.3. Transformation isotherme  

                 dans le diagramme (P, V) 

 
Fig. 4.4. Détente isotherme 

 
Fig. 4.5. Compression  

               isotherme 

 

4.2. Transformation isobare 

A pƌessioŶ ĐoŶstaŶte, les paƌaŵğtƌes d’Ġtat d’uŶ gaz paƌfait suƌ l’isoďaƌe ϭ–2 sont  

ƌeliĠs paƌ l’ĠƋuatioŶ : 

V nR
Cte

T P
    

Ou          1 2

1 2

V V

T T
  

Sur un diagramme (P, V), la transformation isobare est représentée par un segment de 

droite horizontale. Les expressions du travail W et de la quantité de chaleur Q échangée 

aveĐ l’eǆtĠƌieuƌ soŶt doŶŶĠes paƌ les équations suivantes : 
2

12 2 1

1

W PdV P(V V )      

Q12 = nCp(T2–T1) 

Il Ǉ’a Ϯ tǇpes d’isoďaƌes :  

– échauffement (V1 < V2, Q12 > 0 et W12 < 0)  

– et refroidissement (V1 > V2, Q12 < 0 et W12 > 0) 

 

 
Fig. 4.6. Transformation isobare dans le diagramme (P,V) 

 

4.3. Transformation isochore 

A voluŵe ĐoŶstaŶt, les vaƌiaďles d’Ġtat d’uŶ gaz paƌfait soŶt  ƌeliĠs paƌ l’ĠƋuatioŶ : 

P nR
Cte

T V
    

Ou          1 2

1 2

P P

T T
  

Suƌ uŶ diagƌaŵŵe ;P, VͿ, l’isoĐhoƌe est ƌepƌĠseŶtĠe paƌ uŶ segŵeŶt de droite verticale. 
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OŶ peut distiŶgueƌ Ϯ tǇpes d’isoĐhoƌes :  

– échauffement (P1 < P2, Q12 > 0)  

– et refroidissement (P1 > P2, Q12 < 0)  

Le travail W12 est Ŷul et de la ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ Q ŵise eŶ jeu s’ĠĐƌit : 

Q12 = nCv(T2–T1) 

 

 
Fig. 4.7. Transformation isochore dans le diagramme (P,V) 

 

4.3. Transformation adiabatique 

La tƌaŶsfoƌŵatioŶ adiaďatiƋue s’effeĐtue saŶs ĠĐhaŶge de Đhaleuƌ, le sǇstğŵe est 
doŶĐ theƌŵiƋueŵeŶt isolĠ, Đ’est–à–dire Q = 0. 

 

4.3.1. Calcul du travail 

Le tƌavail ĠĐhaŶgĠ loƌs d’uŶe adiaďatique peut être calculé simplement à partir du 

premier principe : 

dU = W+Q = nCvdT  

Comme Q = Ϭ, il s’eŶsuit :  

W = nCvdT 

OŶ eŶ dĠduit l’eǆpƌessioŶ du tƌavail pouƌ uŶe adiaďatiƋue ϭ–2 : 

W12 = nCv(T2–T1) 

 

ϰ.ϯ.Ϯ. RelatioŶs eŶtƌe gƌaŶdeuƌs d’Ġtat 

Pour une transformation adiabatique réversible, le travail est défini par : 

W = –P.dV= nCvdT 

En remplaçant Cv = R/(–1) et P = nRT/V (nR est inclus dans la constante), on obtient : 

dV nR
nRT dT

V 1
     

Cela peut doŶĐ s’ĠĐƌiƌe sous la foƌŵe : 
dT dV

( 1) 0
T V

     

En supposant  ĐoŶstaŶte, Đette eǆpƌessioŶ s’iŶtğgƌe sous la foƌŵe : 

  ln(TV
ɶ–1

) = Cte 

OŶ eŶ dĠduit l’ĠƋuatioŶ d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƌĠveƌsiďle adiaďatiƋue pouƌ uŶ gaz paƌfait, eŶ 
variables (T,V): 

 TV
ɶ–1

 = Cte 

En remplaçant T = PV/nR (nR est inclus dans la constante), on obtient l’ĠƋuatioŶ d’uŶe 
adiabatique en variables (P,V) : 
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PV
ɶ
 = Cte 

De même, en remplaçant V = nRT/P, on obtient en variables (P, T ) : 
(1 )/TP Cte    

Entre deux états successifs 1 et 2, on peut donc écrire les relations suivantes entre les 

gƌaŶdeuƌs d’Ġtat : 
P1V1

ɶ 
= P2V2

ɶ
,   T1V1

ɶ–1
 = T2V2

ɶ–1
,   T1P1

(1– ɶͿ/ ɶ
 = T2P2

(1– ɶͿ/ ɶ
 

Ces relations sont appelées lois de Laplace. 

 

ϰ.ϯ.ϯ. PeŶte de l’adiaďatiƋue 

A partir de la différentielle logarithmique des équations de l’adiaďatiƋue et de 
l’isotheƌŵe, oŶ peut oďteŶiƌ leuƌs peŶtes daŶs le diagƌaŵŵe ;P,VͿ. 
– Pouƌ l’adiaďatiƋue : 

PV
ɶ
 = Cte  ou  

dP dV
0

P V
    

 Pente :  adiab

dP P
)

dV V
   

– pouƌ l’isotheƌŵe : 

PV = Cte  ou  isoth

dP P
)

dV V
   

Si on fait le rapport entre les pentes, on obtient :  

Pente adiabatique/ pente isotherme =  > 1 

DaŶs le diagƌaŵŵe ;P,VͿ, uŶe adiaďatiƋue est doŶĐ plus ƌaide Ƌu’uŶe isotheƌŵe. 
 

 
Fig. 4.8. Transformation adiabatique dans le diagramme (P,V) 

 

Remarques : 

a. Au Đouƌs d’uŶe ĐoŵpƌessioŶ adiaďatiƋue ϭ–Ϯ, le gaz s’ĠĐhauffe ;T2 > T1), comme le montre 

la figuƌe. RĠĐipƌoƋueŵeŶt, le gaz se ƌefƌoidit loƌs d’uŶe dĠteŶte adiaďatiƋue. 
Exemple : 

De l’aiƌ ; = 1.4) à température initiale t1 = 0 °C est comprimé adiabatiquement dans le 

rapport volumétrique a = V1/V2 = 10. Calculer sa température finale t2. 

Réponse : 

D’apƌğs les équations de l’adiaďatiƋue: 

11
2 1

2

V
T T ( )

V
   

Pour T1 = 273 K, on obtient :  T2 = 686 K 

L’aiƌ s’est doŶĐ ĠĐhauffĠ de t1 = 0 °C à t2 = 413 °C par compression adiabatique. 

 

ď. La ĐoŶditioŶ d’adiaďatiĐitĠ est oďteŶue, eŶ toute ƌigueuƌ, eŶ ĐaloƌifugeaŶt le sǇstğŵe paƌ 
uŶ ŵatĠƌiau isolaŶt ;polǇstǇƌğŶe,…Ϳ. Mais il est diffiĐile de ƌĠaliseƌ uŶe isolatioŶ theƌŵiƋue 
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paƌfaite. EŶ pƌatiƋue, Đ’est uŶe autƌe ĐoŶditioŶ Ƌui assuƌe l’adiaďatiĐitĠ : il suffit que la 

tƌaŶsfoƌŵatioŶ soit suffisaŵŵeŶt ƌapide pouƌ Ƌue la Đhaleuƌ Ŷ’ait pas le teŵps de fuiƌ. 
 

5. Transformation polytropique 

 

ϱ.ϭ. EƋuatioŶ d’Ġtat 

Les transformations réelles peuvent être représentées par des courbes dites 

polǇtƌopiƋues, où les ƌelatioŶs eŶtƌe les gƌaŶdeuƌs d’Ġtat soŶt dĠĐƌites paƌ des lois aŶalogues 
à Đelles de l’adiaďatiƋue: 

PV
k
 = Cte,  (1 k)/kTP Cte  ,   TV

k–1
 = Cte 

k est appelĠ eǆposaŶt polǇtƌopiƋue. Il peut pƌeŶdƌe Ŷ’iŵpoƌte Ƌuelle valeuƌ ƌĠelle eŶtƌe – 

et +. 

La ŶotioŶ de tƌaŶsfoƌŵatioŶ polǇtƌopiƋue est utilisĠe daŶs l’Ġtude des pƌoĐessus de 
compression et de détente dans les machines thermiques, car elle est très commode pour 

l’appƌoǆiŵatioŶ des tƌaŶsfoƌŵatioŶs ƌĠelles. EŶ pƌatiƋue, daŶs les ŵoteuƌs à gaz, les 
ĐoŵpƌessioŶs soŶt plus ou ŵoiŶs Đoŵpƌises eŶtƌe l’isotheƌŵe et l’adiaďatiƋue pouƌ des 
valeuƌs de l’eǆposaŶt polǇtƌopiƋue k gĠŶĠƌaleŵeŶt Đoŵpƌises eŶtƌe ϭ et .  
Par ailleurs, la notion de polytropique généralise toutes les autres transformations connues. 

On montre eŶ effet, d’apƌğs l’ĠƋuatioŶ PV
k
 = Cte, que les transformations isochore, isobare, 

isotherme, adiabatique sont des cas polytropiques particuliers (tableau 4.2). 

 
Fig. 4.9. Transformations polytropiques dans le diagramme (P,V) 

 

Exposant k EƋuatioŶ d’Ġtat Processus 

0 PV
0
 = P = Cte Isobare 

1 PV = Cte Isotherme 

 PV

 = Cte Adiabatique 

 P
1/k

V = P
1/

V = V = Cte Isochore 
   

Tableau 4.2. Différents types de transformations polytropiques 

 

5.2. Calcul du travail et de la quantité de chaleur  

Le tƌavail ĠĐhaŶgĠ au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ polǇtƌopiƋue ϭ–2  se calcule à partir 

de la relation : 
2

12

1

W PdV    

Avec  PV
k  

= P1V1
k 
= P2V2

k
 = C (constante) 
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   2 2
1 k 1 k k k

12 2 1 2 2 1 1k
1 1

dV C 1
W PdV C V V CV V CV V

V k 1 k 1
              

 

OŶ eŶ dĠduit l’eǆpƌessioŶ du tƌavail : 

     12 2 2 1 1 2 1

1 nR
W P V P V T T

k 1 k 1
      

La quantité de chaleur Q12 peut être calculée à partir du premier principe : 

Q12 = U–W12 = nCvT–nRT/(k–1) 

En remplaçant Cv = R/(–1) , il vient : 

 12

1 1
Q nR T( )

1 k 1
      

Par analogie avec Cp, Cv, posons : 

 k v

R(k ) (k )
C C

( 1)(k 1) (k 1)

         

D’où l’eǆpƌessioŶ de la ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠe au Đouƌs d’uŶe polǇtƌopiƋue : 

Q12 = nCk(T2–T1)  

Ck est appelée capacité calorifique polytropique. 
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CHAPITRE 5 

THEORIE CINETIQUE DES GAZ 
 

 

 

 

 

1. INTRODUCTION 

 

La théorie cinétique des gaz a été développée à partir des travaux des physiciens J.C. 

Maxwell (1860) et L. Boltzmann (1866). Elle a pour objet d'expliquer le comportement 

macroscopique d'un gaz à partir des caractéristiques des mouvements des particules qui le 

composent. Elle permet notamment de donner une interprétation microscopique aux 

notions de teŵpĠƌatuƌe et de pƌessioŶ, Đ’est–à–dire comment ces paramètres découlent de 

l'évolution moyenne de ses atomes et molécules. Selon les hypothèses retenues dans sa 

version la plus simple, la taille des molécules et les interactions entre elles sont négligées, ce 

qui permet de retrouver la loi des gaz parfaits. En prenant en considération les effets des 

dimensions des molécules, on peut décrire les collisions entre particules, ce qui permet de 

déterminer le libre parcours moyen des particules et les propriétés de transport (viscosité, 

diffusion de la matière, conductibilité thermique).  

 

2. MODELE DU GAZ PARFAIT  

 

Le gaz parfait est un gaz idéal. Dans ce modèle, les hypothèses suivantes sont 

adoptées :  

– Le gaz est foƌŵĠ d’uŶ gƌaŶd Ŷoŵďƌe N de ŵolĠĐules ;ou atoŵesͿ supposĠes ideŶtiƋues et 
assimilées à des sphères dures, 

– Le volume pƌopƌe de l’eŶseŵďle des ŵolĠĐules est tƌğs petit paƌ ƌappoƌt au voluŵe du 
récipient. Cette condition est réalisée si les dimensions des molécules sont très petites par 

rapport aux distances intermoléculaires 

– Il Ŷ’eǆiste pas de foƌĐes d’iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe les paƌtiĐules, eŶ–dehors des chocs ayant pour 

seul effet une modification de leurs trajectoires 

– Les molécules subissent également des chocs contre la paroi du récipient, chocs supposés 

parfaitement élastiques.  

– EŶtƌe Ϯ ĐhoĐs, uŶe ŵolĠĐule paƌĐouƌt uŶ segŵeŶt de dƌoite à vitesse ĐoŶstaŶte, puisƋu’elle 
Ŷ’est aloƌs souŵise à auĐuŶe foƌĐe. Elle a ainsi un mouvement erratique, ayant la forme 

d’uŶe ligŶe ďƌisĠe ;Fig. 5.2) 

– Le gaz est supposĠ eŶ ĠƋuiliďƌe statistiƋue, Đ’est–à–dire que le mouvement des particules 

est aléatoire mais toutes ses grandeurs physiques ont une valeur moyenne constante au 

Đouƌs du teŵps. Il s’eŶsuit uŶe hoŵogĠŶĠitĠ de la deŶsitĠ ŵolĠĐulaiƌe n’ au sein du système: 

n’ 
= N/V = N/V = constante 

n’ représente le nombre N de molécules contenues dans un volume V du gaz. 

Bien que les molécules changent constamment de position et de vitesse, la densité des 

molécules est la même à tout instant et en tout point du système. 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Loi_des_gaz_parfaits
https://fr.wikipedia.org/wiki/Viscosit%C3%A9
https://fr.wikipedia.org/wiki/Diffusion_de_la_mati%C3%A8re
https://fr.wikipedia.org/wiki/Conductibilit%C3%A9_thermique
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Fig. 5.1  MolĠĐules d’uŶ gaz eŶ agitatioŶ 
thermique 

 
Fig. 5.2. Trajectoire erratique décrite par une 

molécule de gaz au cours du temps 

 

 

3. VITESSE QUADRATIQUE MOYENNE  

 

Considérons un gaz parfait confiné dans un récipient de volume V. Le mouvement 

d’uŶe ŵolĠĐule ƋuelĐoŶƋue au Đouƌs du teŵps est alĠatoiƌe. Sa tƌajeĐtoiƌe est uŶe ligŶe 
brisée résultant de ses chocs successifs avec les autres molécules et contre les parois du 

récipient. 

Désignons par 1 2 kv , v ,...,v ,...
  

, les vitesses successives de la molécule au cours du temps. 

Définitions : 

Vecteur–vitesse moyenne d’uŶe ŵolĠĐule:  

 
k

ik
i 1

1
v lim v

k 
      

  

Vitesse quadratique moyenne teŵpoƌelle d’uŶe ŵolĠĐule:  
k

2 2
t ik

i 1

1
v lim v

k 
      

D’autƌe paƌt, dĠsigŶoŶs paƌ 1 2 ku ,u ,...,u ,...
  

, les vitesses des différentes molécules contenues 

dans un volume V du gaz à un instant t donné. 

Vecteur–vitesse moyenne des particules : 
k

ik
i 1

1
u lim u

k 
      

 

Vitesse quadratique moyenne statistique des molécules :  
k

2 2
s ik

i 1

1
u lim u

k 
      

Les ĐhoĐs soŶt supposĠs ġtƌe eŶ Ŷoŵďƌe suffisaŵŵeŶt iŵpoƌtaŶt pouƌ Ƌue l’oŶ adŵette 
Ƌue, gloďaleŵeŶt, les vitesses des ŵolĠĐules peuveŶt pƌeŶdƌe Ŷ’iŵpoƌte Ƌuelle oƌieŶtatioŶ, 
avec une égale probabilité. Il en ƌĠsulte Ƌue si l’oŶ fait la ŵoǇeŶŶe du veĐteuƌ vitesse d’uŶe 
molécule sur un laps de temps suffisamment long, cette moyenne doit être nulle. De même, 

à un instant fixé, les vitesses des ŵolĠĐules oŶt toutes les oƌieŶtatioŶs possiďles et il Ŷ’Ǉ a 
aucune direĐtioŶ pƌivilĠgiĠe. Il s’eŶsuit Ƌue les ŵoǇeŶŶes teŵpoƌelles et statistiƋues soŶt 
indépendantes du temps et de la molécule considérée et sont nulles: 

v u 0    
 

2 2 2
t sv u v  = constante 
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Pouƌ siŵplifieƌ l’Ġtude, oŶ supposeƌa paƌ la suite Ƌue toutes les ŵolĠĐules d’uŶ gaz oŶt uŶ 
vecteur–vitesse de module toujours égal à la vitesse quadratique moyenne v. 

Désignons par (vx, vy, vz) les composantes du vecteur–vitesse. Comme 2 2 2 2
x y zv v v v    et en 

ƌaisoŶ de la ƌĠpaƌtitioŶ isotƌope des vitesses, il s’eŶsuit : 

2 2 2 2
x y z

1
v v v v

3
     

 

4. PRESSION D’UN GAZ PARFAIT 

 

La pƌessioŶ d’uŶ gaz ƌepƌĠseŶte l’effet gloďal des ĐollisioŶs eŶtƌe les paƌtiĐules du gaz 
(atomes, molécules) et les parois du récipient. La valeur de la pression macroscopique peut 

ġtƌe dĠteƌŵiŶĠe à paƌtiƌ des ŵĠĐaŶisŵes des ĐollisioŶs  ŵiĐƌosĐopiƋues, à l’aide des lois de 
la mécanique classique de Newton.  

Considérons le cas simple d'une particule incidente de masse m et de vecteur–vitesse v


sur 

une paroi. L'échange de quantité de mouvement q s'écrit :  

  q m(v' v)    
 

En supposant la collision parfaitement élastique et sans frottement, les vitesses v


 et v '


 

(avant et après le choc) sont de même module et symétriques par rapport à n


(vecteur 

unitaire normal à la paroi). Selon la loi de Newton, la variation  de quantité de mouvement 

s’ĠĐƌit : 

xq 2mv n F t
         

où F


 dĠsigŶe la foƌĐe s'eǆeƌçaŶt suƌ la paƌoi et Δt la duƌĠe de la ĐollisioŶ. 
 

Le calcul direct de la pression semble difficile car les molécules arrivent sur la paroi à 

diffĠƌeŶtes vitesses. Toutefois, Đoŵpte teŶu de l’hǇpothğse de l’ĠƋuiliďƌe statistiƋue, 
supposons que toutes les molécules incidentes aient la même vitesse v


et le même angle 

d’iŶĐideŶĐe . Les molécules pouvant atteindre un élément de surface dS pendant le temps 

dt, sont celles contenues dans un cylindre oblique de section dS, de génératrice de longueur 

v.dt et faisant un angle  aveĐ l’aǆe ǆ. Le voluŵe de Đe ĐǇliŶdƌe est : 

dV = v.cos()dt.dS = vxdt.dS 

Il contient un nombre de molécules : 

 dN = n’dV = n’vxdt.dS 

Leurs chocs sur dS conduisent à un échange de quantité de mouvement : 

d
2
q = 2m.dN.vx = 2

x2mn'v dtdS 

ŵ = ŵasse d’uŶe ŵolĠĐule 

EŶ ƌĠalitĠ, toutes les ŵolĠĐules Ŷ’oŶt pas la même vitesse. Il faut donc remplacer 2
xv  par la 

valeur moyenne < 2
xv >.  La foƌĐe ŵoǇeŶŶe s’eǆeƌçaŶt suƌ la paƌoi s’ĠĐƌit: 

2
2
x

d q
dF 2mn ' v dS

dt
     

Mais eŶ ƌaisoŶ de l’ĠƋuipƌoďaďilitĠ des vitesses, il Ǉ’a 2 sens de déplacement possibles avec 

autaŶt de ŵolĠĐules Ƌui se ƌappƌoĐheŶt de la paƌoi ou Ƌui s’eŶ ĠloigŶeŶt. Il faut doŶĐ diviseƌ 

dF par un facteur 2.  De plus, comme 2 2
x

1
v v

3
     (isotropie des vitesses), on en déduit 

l’eǆpƌessioŶ de la pression P du gaz exercée par ces molécules sur la paroi :  
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2dF 1
P mn' v

dS 3
     

A noter que ces calculs ne tiennent compte ni de la rotation des molécules, ni des 

mouvements vibratoires intermoléculaires.  

 

  
Fig.ϱ.ϯ. ChoĐ d’uŶe paƌtiĐule suƌ uŶe paroi 

 

 
Fig. 5.4. Particules frappant la surface avec un 

angle α et uŶe vitesse v duƌaŶt l’iŶteƌvalle de 
temps dt  

 

5. TEMPERATURE  

 

5.1. Définition 

La thĠoƌie ĐiŶĠtiƋue des gaz peƌŵet d’Ġtaďliƌ uŶe dĠfiŶitioŶ ƋuaŶtitative pƌĠĐise de la 
température absolue T comme grandeur qui rend compte de l'agitation thermique, c'est à 

dire de l'énergie cinétique moyenne <Ec> des molécules. Ainsi, on pose par définition : 

  c
1

E kT
2

   

T est la température absolue en Kelvin (K)  

K est la constante de Boltzmann :  k = 1.38*10
–23

 J.K
–1

 

On voit que la température T d'un gaz parfait  tend vers zéro lorsque Ec 0. 

On obtient ainsi une interprétation microscopique de la température, grandeur 

pƌopoƌtioŶŶelle à l’ĠŶeƌgie ĐiŶĠtiƋue ŵoǇeŶŶe des ŵolĠĐules.  
 

5.Ϯ. ThĠoƌğŵe de l’ĠƋuipaƌtitioŶ de l’ĠŶeƌgie 

L’ĠŶeƌgie d’agitatioŶ theƌŵiƋue  des ŵolĠĐules se ƌĠpaƌtit ĠgaleŵeŶt eŶtƌe tous ses 
degrés de liberté indépendants (translation, rotation, vibration).  

Si d est le nombre de degrés de liberté, il correspond une énergie cinétique moyenne :  

c
d

E kT
2

   

La démonstration de ce théorème est donnée en mécanique statistique mais dépasse le 

cadre de ce cours. 

Pour une molécule ponctuelle ayant un mouvement de translation à 3 degrés de liberté 

(correspondant aux 3 directions x, y, z) : 

 2
c

1 3
E m v kT

2 2
     

On en déduit la vitesse quadratique moyenne v  d’uŶe ŵolĠĐule : 
2v v 3kT / m     

Si on fait intervenir la masse molaire M du gaz : 

 M = mNA 
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NA = Ŷoŵďƌe d’Avogadƌo : NA = 6.022*10
23

 mol
–1

 

on obtient : 

v 3RT / M  

Avec R = kNA = 8.314 J.mol
–1

.K
–1  

R est appelée constante des gaz parfaits. 

On constate que pour un gaz donné, la vitesse quadratique moyenne ne dépend que de la 

température. 

Paƌ eǆeŵple, pouƌ l’hĠliuŵ ;M = ϰ g/ŵolͿ à T = 273 K, v = 1300 m/s. 

 

6. EQUATION D’ETAT DES GAZ PARFAITS  

 

Si on remplace n’ = N/V daŶs l’eǆpƌessioŶ de la pƌessioŶ P, l’ĠƋuatioŶ Đi–dessus 

devient : 

 21 2 3
PV Nm v N kT NkT

3 3 2
     

N = nombres de molécules 

ŵ = ŵasse d’uŶe ŵolĠĐule 

V = volume du gaz 

Si on fait intervenir le nombre de moles : n = N/NA, l’ĠƋuatioŶ Đi–dessus devient : 

 PV = nRT 

C’est l’ĠƋuatioŶ d’Ġtat des gaz paƌfaits. 
 

7. CAPACITES CALORIFIQUES  

 

Pouƌ uŶ gaz paƌfait, l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U est dĠfiŶie Đoŵŵe la soŵŵe des ĠŶeƌgies 
cinétiques liées à tous les types de mouvement des molécules (translation, rotation).  

N

ci c
i 1

U E N E


     

N = nombre de molécules  

Coŵŵe il Ŷ’Ǉ a pas d’ĠŶeƌgie poteŶtielle d’iŶteƌaĐtioŶ eŶtƌe paƌtiĐules, l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U 
s’ĠĐƌit aloƌs eŶ foŶĐtioŶ du Ŷoŵďƌe de degrés de liberté d des molécules.  

En utilisant la  définition de la température cinétique, on obtient :  

d d
U NkT nRT

2 2
   

On en déduit les capacités calorifiques molaires Cv, Cp et la constante adiabatique  :    
v

1 dU d
C R

n dT 2
   

p v
d

C R C (1 )R
2

     

  = Cp/ Cv = (d+2)/d 

– Cas des gaz monoatomiques ;He, Aƌ,…Ϳ 
Les molécules sont soumises à un mouvement de translation uniquement (d = 3 degrés de 

liďeƌtĠͿ. D’où les eǆpƌessioŶs de Cv, Cp,  :    
Cv = 3R/2 = 12.47 J.mol

–1
.K

–1  

 Cp = 5R/2 = 20.78  J.mol
–1

.K
–1  

  = 5/3 
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– Cas des gaz diatomiques (H2, O2, …Ϳ 
L’ĠŶeƌgie de tƌaŶslatioŶ ĐoŶduit à ϯ degƌĠs de liďeƌtĠ, Đaƌ les ŵolĠĐules soŶt liďƌes de 

se déplacer dans toutes les directions (x, y, z). 

De plus, l’ĠŶeƌgie de ƌotatioŶ ĐoŶduit aussi à 2 degrés de liberté (rotation autour de Ox ou 

Oy dans la figure), la molécule ne pouvant pas tourner autour de son axe Oz reliant les 2 

ŶoǇauǆ A et B d’uŶe ŵolĠĐule diatoŵiƋue.  

La molécule dispose donc au total de 5 degrés de liberté (d = dtransl+drot = ϯ+Ϯ = ϱͿ. D’où : 

Cv = 5R/2 = 20.78  J.mol
–1

.K
–1  

Cp = 7R/2 = 29.1 J.mol
–1

.K
–1

 

 = 7/5 

 

 
Fig. 5.5. Gaz monoatomique (3 degrés de liberté)    

Fig. 5.6. Gaz diatomique ( 5 degrés de liberté) 

 

Remarques : 

– A température élevée, apparaît un mouvement de vibration des atomes, correspondant à 

une énergie cinétique supplémentaire, conduisant à une augmentation du nombre de 

degrés de liberté et des capacités calorifiques Cv, Cp. 

– A basse température, les degrés de liberté de rotation se bloquent progressivement. Seuls 

subsistent les mouvements de translation, conduisant à des valeurs de Cv, Cp égales à celles 

des gaz monoatomiques. 

A titre de comparaison, le tableau ci–dessous présente des valeurs expérimentales des 

capacités calorifiques de quelques gaz.  

 

Gaz Cp (J.mol
–1

.K
–1

) Cv (J.mol
–1

.K
–1

) Cp – Cv 

Monoatomiques    

He, Ne, Ar 20.8 12.5 8.3 

Diatomiques    

H2 28.7 20.4 8.3 

N2 29.1 20.8 8.3 

O2 29.2 20.9 8.3 

Tableau 5.1. Valeurs expérimentales des capacités calorifiques de quelques gaz 

 

8. LIBRE PARCOURS MOYEN 

 

Le liďƌe paƌĐouƌs ŵoǇeŶ d’uŶe ŵolĠĐule daŶs uŶ gaz est la distaŶĐe ŵoǇeŶŶe Ƌue 
peut parcourir une molécule entre deux collisions.  

Supposons que les molécules sont des sphères dures de diamètre d. Deux molécules 

effectueront une collision si les lignes de vol des centres des sphères sont à une distance 

inférieure au diamètre d. On peut ainsi attacher à chaque molécule une sphère de 

pƌoteĐtioŶ de diaŵğtƌe Ϯd. Si le ĐeŶtƌe d’uŶe autƌe ŵolĠcule vient en contact avec cette 
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sphğƌe de pƌoteĐtioŶ, il Ǉ a ĐollisioŶ. La seĐtioŶ dƌoite σ = πd2
 de la sphère de protection est 

appelée section efficace de collision.  

Supposons toutes les molécules au repos sauf une en mouvement à la vitesse 

moyenne v. Lors de son mouvement, la sphère de protection de la molécule mobile balaye 

peŶdaŶt le laps de teŵps Δt uŶ voluŵe ĐǇliŶdƌiƋue V doŶt la ďase est la seĐtioŶ dƌoite 
appaƌeŶte σ et doŶt l’aƌġte est vΔt, soit V = σvΔt. Ce voluŵe ĐoŶtieŶt ΔN = Ŷ’V molécules.  

Par définition, le libre parcours moyen  est le rapport de la distance parcourue au nombre 

de ĐollisioŶs duƌaŶt Δt : 
 v t / (n ' v t) 1/ (n ' )        

En fait, il faut tenir compte du fait que toutes les molécules sont en mouvement. La vitesse 

intervenant dans le calcul du libre parcours moyen est la vitesse relative vr = vp − vc entre le 

pƌojeĐtile et la Điďle.  Le ĐalĐul ĠtaŶt ideŶtiƋue paƌ ailleuƌs, il ĐoŶvieŶt doŶĐ d’estiŵeƌ la 
vitesse relative quadratique moyenne des particules entre elles :  

     2 2 2 2
r p c p cv v v 2v .v 2 v          

Les directions des vitesses étant aléatoires, la moyenne du produit scalaire  <vp.vc> = 0. 

On en déduit que la vitesse relative moyenne est en fait 2v . Le libre parcours moyen 

s’ĠĐƌit aloƌs :  

1

n ' 2
    

 

 
 

Fig. 5.7. Collisions de molécules. Modèle des sphères dures  

 

Ordre de grandeur : 

OŶ ĐoŶsidğƌe l’hĠliuŵ ;M = ϰ g/ŵolͿ à T = Ϯϳϯ K aveĐ  d ≈ Ϯ*ϭϬ−ϭϬ
 m et n’ ≈ Ϯ.ϱ*ϭϬ25

 

molécules/m
3
.  Calculer le libre parcours moyen , l’iŶteƌvalle de temps entre 2 collisions et 

la fréquence des collisions. 

On trouve ainsi  ≈ ϯ*ϭϬ−ϳ
 m, ce qui donne un rapport /d ≈ ϭ.ϱ*ϭϬ3

.  

Les distances entre molécules sont très grandes par rapport à leurs dimensions  

Vitesse moyenne : v 3RT / M  = 1300 m/s.  

Intervalle de temps entre 2 collisions : Δt = /v 
 
= 0.23*10

−ϵ
 seconde 

Fréquence de collisions : f = ϭ/Δt = ϰ.ϯϯ*ϭϬ9
 collisions/seconde 

On trouve un très grand nombre de collisions par unité de temps.   

 

9. PHENOMENES DE TRANSPORT DANS LES GAZ 

 

Ce sont les phénomènes dans lesquels il se produit un transfert de matière ou de 

Đhaleuƌ. Ils se passeŶt daŶs des sǇstğŵes Ƌui Ŷe soŶt pas à l’ĠƋuiliďƌe theƌŵodǇŶaŵiƋue, 
mais cependant proches de cet équilibre. 
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9.1. Conductibilité thermique 

Considérons deux plaques de surface S aux températures T1 et T2, séparées par une 

ĐouĐhe de gaz d’Ġpaisseuƌ L. Le ĐoeffiĐieŶt de ĐoŶduĐtiďilitĠ theƌŵiƋue k est dĠfiŶi à paƌtiƌ 
du flux de chaleur  donné par la loi de Fourier : 

 = –K S dT/dy 

K est la conductibilité thermique du gaz 

Il Ǉ a uŶ tƌaŶsfeƌt d’ĠŶeƌgie ĐiŶĠtiƋue paƌ les ŵolĠĐules Ƌui tƌaveƌseŶt AA’. L’ĠŶeƌgie de 
Đelles Ƌui tƌaveƌseŶt de haut eŶ ďas est plus gƌaŶde Ƌue l’ĠŶeƌgie de Đelles Ƌui tƌaveƌseŶt de 
bas en haut, si T2 > T1. Nous pouvons prendƌe le liďƌe paƌĐouƌs ŵoǇeŶ λ  Đoŵŵe distaŶĐe 
ŵoǇeŶŶe suƌ laƋuelle se fait le tƌaŶsfeƌt d’ĠŶeƌgie. 
 L’ĠŶeƌgie ŵoǇeŶŶe transportée par unité de temps et par unité de surface est :  φ‘ = n’vkT;Ǉ−λͿ/ϲ  (vers les y positifs)  φ" = n’vkT(y+λͿ/ϲ  ( vers les y négatifs) 

le 1/6 vient du fait que le tiers des particules va vers y (et un tiers pour chacune des deux 

autres directions x,y), la division par 2 vient du fait que la moitié seulement va vers le haut 

;et l’autƌe ŵoitiĠ veƌs le ďasͿ. 
La densitĠ de fluǆ s’ĠĐƌit aloƌs :  

 = φ‘ + φ" = n’vk ;T;Ǉ−λͿ − T;Ǉ+λͿͿ/ϲ 

En utilisant un développement différentiel au 1
er

 ordre, on obtient : 

T(y–λͿ–T;Ǉ+λͿ = ;T–dT/dy)–(T+dT/dy) = –2dT/dy 

D’où l’eǆpƌessioŶ de la deŶsitĠ de fluǆ theƌŵiƋue : 

 = –n’vk/3 (dT/dy)    

Par identification avec la loi de Fourier:  = –K.dT/dǇ, oŶ oďtieŶt l’eǆpƌessioŶ de la 
conductivité thermique K : 

K = n’vk/3 

 

 
 

     Fig. 5.8. Transfert de chaleur entre 2 milieux  

                     à températures différentes   

 

9.2. Coefficient de diffusion gazeuse 

Le raisonnement ci–dessus ;pouƌ le tƌaŶsfeƌt de Đhaleuƌ sous l’effet d’uŶ gƌadieŶt de 
température) s’appliƋue aussi pouƌ le tƌaŶsfeƌt de ŵasse sous l’effet d’uŶ gƌadieŶt de  
concentration. Ce qui permet de calculer une estimation du coefficient de diffusion. 

OŶ s’iŶtĠƌesse à la diffusioŶ d’uŶ gaz paƌfait ĐlassiƋue. OŶ ĐoŶsidğƌe des ŵolĠĐules 
marquées de densité volumique n, qui sont diluées parmi des molécules ordinaires. Il y aura 

un flux de molécules allant de la région ou n est la plus grande vers la région ou n est la plus 

petite.  

EŶ appelaŶt j le fluǆ de ŵasse des paƌtiĐules, la loi de FiĐk peƌŵet d’ĠĐƌiƌe :  

j = − D dŶ/dǇ 
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D est le ĐoeffiĐieŶt de diffusioŶ, Ƌu’oŶ peut dĠteƌŵiŶeƌ à paƌtiƌ des pƌopƌiĠtĠs 
microscopiques du gaz. 

SeloŶ le pƌiŶĐipe d’isotƌopie des vitesses, oŶ suppose Ƌue ϭ/ϲ des ŵolĠĐules oŶt leuƌ vitesse 
dirigée vers les y positifs, (1/6 vers les y négatifs, 1/3 selon x, 1/3 selon z).  

On suppose que toutes les molécules ont la vitesse v. Le nombre de molécules marquées par 

unité de surface et par unité de temps se déplaçant dans le sens +y est :  

j’ = vn(y–λͿ/6  

De ŵġŵe, le fluǆ de ŵasse daŶs l’autƌe seŶs est : 

j" = vŶ;Ǉ+λͿ/ϲ 

Le flux total est donc :  j j' j" v n(y ) n(y ) / 6        

En utilisant un développement différentiel au 1
er

 ordre, on obtient : 

n(y–λ)–n(y+λ) = (n–dn/dy)–(n+dn/dy) = –2dn/dy 

 D’où le fluǆ de ŵasse : 

j = –v/(3dn/dy)  

Par identification avec la loi de Fick : j = − D.dn/dy, le coefficient de diffusion s’ĠĐƌit : 
D = λv/ϯ 

Les coefficients de diffusion et de conductivité thermique des gaz sont donc proportionnels à 

la vitesse d’agitatioŶ et au liďƌe paƌĐouƌs ŵoǇeŶ. 
 

Ordre de grandeur : 

A la température ambiante et à la pression atmosphérique : 

D = λv/ϯ = 3x10
–7

x500/3 = 0.5x10
–4

 m
2
/s 

A titƌe d’eǆeŵple, pouƌ l’azote à Ϯϳϯ K et ϭ atŵ, la valeuƌ eǆpĠƌiŵeŶtale du ĐoeffiĐieŶt 
d’auto-diffusion est de 0.18x10

–4
 m

2
/s, qui est relativement proche de la valeur théorique 

calculée ci–dessus.  

 

 

 

 

 

 

 



 

54 
 

CHAPITRE 6 

SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 
 

 

 

 

 

 

1. INSUFFISANCES DU PREMIER PRINCIPE 

 

Le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe de la theƌŵodǇŶaŵiƋue eǆpƌiŵe la ĐoŶseƌvatioŶ de l’ĠŶeƌgie ou 
l’ĠƋuivaleŶĐe eŶtƌe ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ et tƌavail ŵis eŶ jeu daŶs uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ d’uŶ  
sǇstğŵe ƋuelĐoŶƋue. Toutefois, il Ŷ’iŶdiƋue pas daŶs Ƌuel seŶs se fait l’ĠvolutioŶ du système 

et Ŷe peƌŵet pad d’eǆpliƋueƌ pouƌƋuoi les phĠŶoŵğŶes iƌƌĠveƌsiďles se pƌoduiseŶt toujouƌs 
dans un sens bien déterminé.    

Exemples :  

– Le transfert de chaleur entre les corps se fait toujours spontanément du corps chaud vers 

le corps froid. Le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe de la theƌŵodǇŶaŵiƋue Ŷ’iŶteƌdit pas la transformation 

inverse. 

– Si on met en contact 2 récipients contenant 2 gaz différents, il se produit une diffusion des 

Ϯ gaz l’uŶ daŶs l’autƌe, ĐoŶduisaŶt à uŶ Ŷouvel Ġtat ĐoƌƌespoŶdaŶt à uŶ ŵĠlaŶge homogène 

des 2 gaz. Un mélange gazeux ne peut pas naturellement retrouver son état de gaz séparés. 

– Dans tous ces cas, le processus inverse est impossible, bien que ce ne soit pas contraire au 

premier principe. Le but du deuxième principe est de déterminer le sens dans lequel une 

tƌaŶsfoƌŵatioŶ est possiďle et d’eǆpƌiŵeƌ la ŶotioŶ d’iƌƌĠveƌsiďilitĠ de ĐeƌtaiŶs phĠŶoŵğŶes. 
 

2. ENTROPIE 

 

L’eŶtƌopie d’uŶ sǇstğŵe est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat Ƌui Ŷe se dĠfiŶit de façoŶ paƌlaŶte 
Ƌue daŶs le Đadƌe de la ŵĠĐaŶiƋue statistiƋue. OŶ va l’iŶtƌoduiƌe paƌ des ĐoŶsidĠƌatioŶs de 
thermodynamique classique. Sous sa forme macroscopique, pour des raisons de similitude 

aveĐ le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe de la theƌŵodǇŶaŵiƋue Ƌui est ĐeŶtƌĠ suƌ uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat Ƌui 
est l’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe U, le deuǆiğŵe pƌiŶĐipe est ĠŶoŶĐĠ eŶ utilisaŶt uŶe autƌe foŶĐtioŶ 
d’Ġtat, dĠfiŶie paƌ Clausius ;ϭϴϱϬͿ et ŶoŵŵĠe eŶtƌopie S.   
 

 2.1. Définition  

Tout sǇstğŵe est ĐaƌaĐtĠƌisĠ paƌ uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat eǆteŶsive appelĠe eŶtƌopie S.  
Au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƌĠveƌsiďle ϭ–a–Ϯ, la vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie s’ĠĐƌit : 

S = S2–S1 = 
2

rev

1

Q

T

  

Au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ irréversible 1–b–Ϯ, la vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie s’ĠĐƌit : 

S = S2–S1 > 
2

irr

1

Q

T

  

Où T désigne la température absolue et Q la quantité de chaleur échangée entre le système 

et le milieu extérieur. 
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Coŵŵe S est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat, S ne dépend pas du 

chemin suivi. Il est donc le même au cours des 

transformations ayant même état initial 1 et final 2.   

Sous forme différentielle, la relation ci–dessus s’ĠĐƌit :  

dS  Q/T 

Unité SI : S en J/K 

 

 
Fig.6.1.  S ne dépend pas du 

chemin suivi 

 

Remarques :  

– Pouƌ uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ adiaďatiƋue ƌĠveƌsiďle ΔS  =  Ϭ, oŶ dit Ƌue la tƌaŶsfoƌŵatioŶ est 
isentropique (à entropie S constante). 

– La quantité 
2

1

Q

T

  pouƌ uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ iƌƌĠveƌsiďle est iŶfĠƌieuƌe à la valeuƌ Ƌu’elle 

aurait pour une transformation réversible ayant même état initial et même état final. 

 

2.Ϯ. PƌiŶĐipe du ŵaǆiŵuŵ d’eŶtƌopie 

Si on considère un système adiabatique Q = 0, alors Sadiab  Ϭ. D’où l’ĠŶoŶĐĠ 
mathématique du second principe (appelé également priŶĐipe du ŵaǆiŵuŵ d’eŶtƌopieͿ: 
Au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƋuelĐoŶƋue, l’eŶtƌopie d’uŶ sǇstğŵe adiaďatiƋue Ŷe peut pas 
diminuer. Elle augmente si la transformation est irréversible. Elle reste constante si la 

transformation est réversible. Par conséquent, l’Ġtat d’ĠƋuiliďƌe staďle du sǇstğŵe 
correspond à une entropie maximum.  

 

2.3. Autre formulation 

OŶ appelle uŶiveƌs, l’eŶseŵďle sǇstğŵe+ŵilieu eǆtĠƌieuƌ, pouvaŶt ġtƌe ĐoŶsidĠƌĠ 
Đoŵŵe uŶ ŵilieu isolĠ auƋuel s’appliƋue le pƌiŶĐipe du ŵaǆiŵuŵ d’eŶtƌopie.  
D’où la formulation suivante du second principe : 

Au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƋuelĐoŶƋue, l’eŶtƌopie de l’uŶiveƌs Ŷe peut pas diŵiŶueƌ : 

 Sunivers  0 

Il eŶ ƌĠsulte Ƌu’uŶ sǇstğŵe adiaďatiƋue ;ou l’uŶiveƌsͿ Ŷe peut pas ƌepasseƌ Ϯ fois paƌ le 
même état. Le sens dans lequel il évolue est donc bien déterminé. 

 

3. QUELQUES EXEMPLES DE CALCUL DE S 

 

Coŵŵe S est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat, S ne dépend pas du chemin suivi, ce qui simplifie 

son calcul.  

La relation S = S2–S1 = 
2

1

Q

T

  est applicable à condition de suivre une voie réversible 1–a–2. 

Cette intégrale représente S dans toute transformation réelle 1–b–2 admettant 1 et 2 

comme points limites. Par conséquent, pour calculer S, il Ŷe seƌt à ƌieŶ d’eǆaŵiŶeƌ Đe Ƌui se 
passe pendant la transformation réelle. Il faut seulement imaginer un chemin fictif réversible 

joignant ces 2 états et calculer S pour cette transformation réversible.  

 

3.1. Exemple 1 : Deux corps en contact thermique 

DaŶs uŶe eŶĐeiŶte ĐaloƌifugĠe, oŶ plaĐe uŶe ŵasse ŵ’ d’uŶ liƋuide à teŵpĠƌatuƌe T’ 
et une masse m" du même liquide à température T". 
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1. En négligeant la capacité calorifique du récipient, calculer la température finale 

d’ĠƋuiliďƌe. 
Ϯ. CalĐuleƌ la vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie S du système.  

En considérant le cas particulieƌ ŵ’ = ŵ", étudier le signe de S et vérifier le second principe 

de la thermodynamique. 

 

Solution 

Désignons par c la chaleur massique du liquide. 

D’apƌğs le pƌiŶĐipe de ĐoŶseƌvatioŶ de l’ĠŶeƌgie : 

 ŵ’Đ;t–t’Ϳ+ŵ"Đ;t–t") = 0 

On en déduit la température fiŶale t à l’ĠƋuiliďƌe 
thermique : 

 t = ;ŵ’t’+ŵ"t"Ϳ/;ŵ’+ŵ"Ϳ 
 

Calcul de S : 

L’eŶtƌopie ĠtaŶt uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat eǆteŶsive, la 
variation S du système est la somme des variations 

S de chaque corps. 

 
     Fig. 6.2. Mélange de 2 corps à  

                    températures différentes 

S = S1+S2 = 
T T T T

T ' T" T ' T '

Q Q m'cdT m"cdT

T T T T

        

D’où : 

T T
S m'cLn( ) m"cLn( )

T' T"
    

Si ŵ’ = ŵ", aloƌs : 

 t = ;t’+t"Ϳ/Ϯ 
2 2T (T' T")

S m'cLn( ) m'cLn
T'T" 4T'T"

        

Posons  = T’/T" , aloƌs : 

 
2 2(1 ) ( 1)

S m'cLn m'cLn 1
4 4

                 

D’où  S   0, quel que soit , conformément au second principe de la thermodynamique. 

– Si  = ϭ, Đ’à–d si T’ = T", aloƌs  S = 0 et la transformation est réversible.  

En effet, dans ce cas, les 2 masses étant à la même température, il ne se produit pas de 

transfert de chaleur. La transfoƌŵatioŶ iŶveƌse est doŶĐ possiďle, puisƋu’oŶ peut ƌeveŶiƌ à 
l’Ġtat iŶitial, Đ’à–d séparer les 2 masses. 

– Si   ϭ, Đ’à–d si T’  T", alors  S > 0 et la transformation est irréversible.  

Dans ce cas, les 2 masses sont à des températures différentes, il se produit un transfert de 

Đhaleuƌ ĐoŶduisaŶt à uŶ Ŷouvel Ġtat d’ĠƋuiliďƌe. La tƌaŶsfoƌŵatioŶ iŶveƌse est ĠvideŵŵeŶt 
impossible. 

 

3.2. Exemple 2 : RefƌoidisseŵeŶt d’uŶ Đoƌps 

Soit un corps solide de masse m, de chaleur massique c et de température t. On le 

ploŶge daŶs uŶ laĐ à teŵpĠƌatuƌe t’. Le Đoƌps se ƌefƌoidit de t à t’.  
CalĐuleƌ la vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie S de l’uŶiveƌs ;Đoƌps + laĐͿ.  
Etudier le signe de S et vérifier le second principe de la thermodynamique. 
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Solution 

Le Đoƌps s’est ƌefƌoidit de t à t’. Sa vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie est : 

Scorps =  
T ' T '

T T

Q mcdT T'
mcLn( )

T T T

     

Le lac à reçu une quantité de chaleur Q = mc(t–t’Ϳ ŵais est ƌestĠ à teŵpĠƌatuƌe ĐoŶstaŶte t’ 
(source de chaleur) 

Slac = Q/T’ = ŵĐ;–ϭ+T/T’Ϳ 
PosoŶs ǆ = T/T’. L’eŶtƌopie ĠtaŶt uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat 
extensive, on a : 

Suniv =  Scorps+Slac = mc[x–1–Ln(x)] 

On montre graphiquement que  (x–1)  Ln(x)  

(voir Fig. 6.3  ).  

D’où  S   0, ainsi que le stipule le second principe 

de la thermodynamique. 

 
 

0 1 2 3 4 5
-4

-2

0

2

4

y

x

y
2
 = Ln(x)

y
1
 = x-1

 
Fig. 6.3.  Graphiques y1 = x–1 et y2 = Ln(x) 

– Si ǆ = ϭ, Đ’à–d. si T = T’, aloƌs  S = 0 et la transformation est réversible.  

DaŶs Đe Đas, le Đoƌps et le laĐ soŶt à la ŵġŵe teŵpĠƌatuƌe, il Ŷ Ǉ’a pas d’ĠĐhaŶge theƌŵiƋue. 
La transformation inverse est donc possible, eŶ ƌetiƌaŶt le Đoƌps du laĐ pouƌ  ƌeveŶiƌ à l’Ġtat 
initial. 

– Si  ϭ, Đ’à–d. si T’  T", alors  S > 0 et la transformation est irréversible.  

DaŶs Đe Đas, le Đoƌps et le laĐ soŶt à des teŵpĠƌatuƌes diffĠƌeŶtes, il Ǉ’a uŶ tƌaŶsfeƌt 
spontané de chaleur corps–lac. La transformation inverse est impossible. 

  

4. ENTROPIE D’UN GAZ PARFAIT 

 

Soit à ĐalĐuleƌ la vaƌiatioŶ d’eŶtƌopie d’uŶ gaz paƌfait, eŶ supposaŶt les ĐapaĐitĠs 
calorifiques molaires Cp, Cv constantes. Trois expressions sont à envisager selon les variables 

indépendantes choisies (P, V, T) 

 

4.1. Expression de S en fonction de (T, V) 

Pour une transformation réversible, on a :  

W = –PdV,   Q = TdS 

D’apƌğs le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe : 

 dU = W+Q = –PdV+TdS 

Pour un gaz parfait : 

 v

dV
nC dT nRT TdS

V
     

D’où la diffĠƌeŶtielle dS eŶ foŶĐtioŶ des vaƌiaďles T, V : 

v

dT dV
dS nC nR

T V
     

Par intégration, on obtient : 

 S = nCvLn(T)+nRLn(V)+Cte = nCv[Ln(T)+ (–1)Ln(V)]+Cte 

 S = nCvLn(TV
–1

)+Cte  
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4.2. Expression de S en fonction de (T, P) 

La diffĠƌeŶtielle de l’eŶthalpie s’ĠĐƌit : 

 dH = dU+PdV+VdP = –PdV+TdS+PdV+VdP 

D’où l’eǆpƌessioŶ de dH : 

 dH = TdS+VdP 

Pour un gaz parfait : 

 dH = nCpdT  et  V = nRT/P 

 p

dP
nC dT TdS nRT

P
    

D’où la diffĠƌentielle dS en fonction des variables T, P : 

 p

dT dP
dS nC nR

T P
    

Par intégration, on obtient :  

S = nCpLn(T)–nRLn(P)+Cte = nCp[ Ln(T)+  Ln(P) ]+Cte  

Avec   = (1–)/ 
D’où l’eǆpƌessioŶ de S;T, PͿ : 

S = nCp Ln(TP

)+Cte 

 

4.3. Expression de S en fonction de (P, V) 

EŶ utilisaŶt la diffĠƌeŶtielle logaƌithŵiƋue de l’ĠƋuatioŶ des gaz paƌfaits PV = ŶRT, oŶ a : 

 
dP dV dT

P V T
    

EŶ ƌeŵplaçaŶt dT/T daŶs l’eǆpƌessioŶ pƌĠĐĠdeŶte de dS, oŶ oďtieŶt : 

p

dP dV dP
dS nC ( ) nR

P V P
      

Comme Cp–R = Cv, oŶ aďoutit à l’eǆpƌessioŶ de dS eŶ foŶĐtioŶ des vaƌiaďles ;P, VͿ : 

 v p

dP dV
dS nC nC

P V
   

Par intégration, on obtient : 

S = nCvLn(P)+nCpLn(V)+Cte = nCv[Ln(P)+  Ln(V) ]+Cte  

D’où l’eǆpƌessioŶ de S;P, VͿ :   
S = nCv Ln(PV


)+Cte 

DaŶs Đes eǆpƌessioŶs de S, la valeuƌ de la ĐoŶstaŶte est saŶs iŵpoƌtaŶĐe, puisƋu’oŶ ĐalĐule 
gĠŶĠƌaleŵeŶt des vaƌiatioŶs d’eŶtƌopie S, au cours desquelles la constante disparaît : 

1
2 2

v 1
1 1

T V
S nC Ln( )

T V


    

2 2
p

2 2

T P
S nC Ln( )

T P


   

2 2
v

1 1

P V
S nC Ln( )

P V


   

Ces résultats sont valables quelle que soit la transformation effectuée. En particulier, on 

vérifie bien S = 0 pour une transformation adiabatique réversible.  

Par ailleurs, on peut également en déduire les expressions de S lors des transformations 

ƌĠveƌsiďles paƌtiĐuliğƌes d’uŶ gaz paƌfait comme suit: 

– adiabatique (isentropique): S = 0  
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– isotherme (T constante) :  

dS = –nRdP/P = nRdV/V 

S = nRLn(P1/P2) = nRLn(V2/V1) 

– isobare (P constante) :  

dS = nCpdV/V = nCpdT/T 

S = nCpLn(V2/V1) = nCpLn(T2/T1) 

– isochore (V constante) :  

dS = nCvdP/P = nCvdT/T 

S = nCvLn(P2/P1) = nCvLn(T2/T1) 

– polytropique (de coefficient k) :  

 dS = Q/T = nCkdT/T 

S = nCkLn(T2/T1) 

 

5. DIAGRAMME ENTROPIQUE (T, S) 

 

C’est uŶ diagƌaŵŵe pƌĠseŶtaŶt eŶ aďsĐisse l’eŶtƌopie S et eŶ ordonnées la 

température T. Ce diagramme a des propriétés très intéressantes qui le font parfois préférer 

au diagramme (P, V). Les transformations isothermes et isentropiques sont représentées par 

des droites perpendiculaires respectivement aux axes OT et OS. 

Les transformations isochore, isobare et polytropique sont représentées respectivement par 

des courbes de pente : 

 dT/dS)v = T/nCv,  dT/dS)p = T/nCp,  dT/dS)k = T/nCk 

DaŶs Đe diagƌaŵŵe, l’isoĐhoƌe est plus ƌaide Ƌue l’isoďaƌe. EŶ effet : 

Pente isochore/pente isobare  = 
pv

p v

CT / nC
1

T / nC C
      

La figure 5.4. ƌepƌĠseŶte l’alluƌe des diffĠƌeŶtes tƌaŶsfoƌŵatioŶs daŶs le diagƌaŵŵe ;T, SͿ, 
pour différentes valeurs de k. 

 

Remarque :  

La ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ Q ĠĐhaŶgĠe au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƌĠveƌsiďle 

ĐoƌƌespoŶd gƌaphiƋueŵeŶt à l’aiƌe haĐhuƌĠe ϭϮďa eŶ dessous de la courbe représentant la 

tƌaŶsfoƌŵatioŶ, à ĐoŶditioŶ Ƌue l’oƌigiŶe des teŵpĠƌatuƌes suƌ l’aǆe OT soit zĠƌo kelviŶ. 
En effet, comme dS = Q/T, il s’eŶsuit : 

2

1

Q TdS   

DaŶs le Đas d’uŶ ĐǇĐle de tƌaŶsfoƌŵatioŶs ƌĠveƌsiďles, l’aiƌe du ĐǇĐle daŶs le diagƌaŵŵe ;T, SͿ 
représente en valeur absolue la quantité de chaleur Q échangée entre le système et le milieu 

eǆtĠƌieuƌ, et doŶĐ Đ’est aussi le tƌavail W.  
EŶ effet, d’apƌğs le premier principe, Wcycle = –Qcycle. 

DaŶs le Đas des ŵaĐhiŶes theƌŵiƋues, le ƌeŶdeŵeŶt ;ou l’effiĐaĐitĠͿ peuveŶt ġtƌe ĠvaluĠs 
graphiquement à partir du tracé des cycles dans le diagramme (T, S). 
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      Fig. 6.4. Représentation des transformations  

                 polytropiques  dans le diagramme (T,S) 

 
    Fig. 6.5. Dans le diagramme (T,S), l’aiƌe 

       hachurée 12ba représente la quantité  

        de chaleur Q 

 

 
 Fig. 6.6. Cycle décrit dans le sens moteur 

 L’aiƌe du ĐǇĐle est Ġgale à la ƋuaŶtitĠ de Đhaleuƌ Q 

 
   Fig. 6.7. Cycle décrit dans le sens frigorifique 
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CHAPITRE 7 

MACHINES THERMIQUES 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

Dans ce chapitre, on présente les principes de fonctionnement des différents types 

de machines thermiques (moteurs thermiques, machines frigorifiques et pompes à chaleur) 

ainsi que les notions de rendement et efficacité des machines. Pour des températures de 

sources chaude et froide données, le théorème de Carnot permet de préciser les limites 

maximales des rendements et efficacités des machines réelles. Enfin,  on présente 

également le cycle de Beau de Rochas qui constitue le cycle thermodynamique théorique 

des moteurs actuels à combustion interne à explosion.  

 

1. DEFINITIONS   

 

1.1. Source de chaleur 

Une source de chaleur est un système macroscopique capable de céder ou 

d’aďsoƌďeƌ de la Đhaleuƌ tout eŶ ƌestaŶt à teŵpĠƌatuƌe ĐoŶstaŶte.  
Exemples :  

– Lors des changements de phase solide–liquide, liquide–vapeur ou solide–vapeuƌ d’uŶ 
corps pur, un système reste à température constante, tout en échangeant de  la chaleur 

avec le milieu extérieur 

– C’est aussi le Đas de l’aiƌ aŵďiaŶt ou d’uŶe gƌaŶde ŵasse d’eau (lac) supposée à 

température uniforme. En effet, si on y plonge un corps chaud, les échanges de chaleur 

corps – souƌĐe Ŷ’eŶtƌaîŶeŶt Ƌu’uŶe vaƌiatioŶ de teŵpĠƌatuƌe iŵpeƌĐeptiďle de la souƌĐe, eŶ 
raison de sa capacité calorifique très grande. 

 

1.2. Cycle de transformations 

Un cycle thermodynamique est une suite de transformations au cours desquelles le 

sǇstğŵe ĠĐhaŶge du tƌavail et de la Đhaleuƌ aveĐ l’eǆtĠƌieuƌ et ƌevieŶt fiŶaleŵeŶt  à soŶ Ġtat 
iŶitial. UŶ ĐǇĐle est dit ŵoŶotheƌŵe loƌsƋue le sǇstğŵe Ŷ’ĠĐhaŶge de la Đhaleuƌ Ƌu’aveĐ uŶe 
seule source.  

Un cycle est dit ditherme lorsque le système échange de la chaleur avec 2 sources. 

Les températures de sources restent constantes mais celle du système peut être variable au 

cours du cycle envisagé.  

 

2. ENONCES CLASSIQUES DU SECOND PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 

 

Plusieurs énoncés existent pour le second principe, dont les plus connus sont ceux de 

Kelvin et de Clausius présentés ci–dessous.  
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2.1. Enoncé de Kelvin 

Considérons un système effectuant un cycle monotherme, en mettant en jeu le 

travail W et la quantité de chaleur Q échangée avec une seule source de chaleur.  

D’apƌğs le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe :  

U = W+Q = 0 

D’où      W = Q 

On peut alors distinguer 2 cas : 

– soit W > 0 et Q < 0 : le système reçoit du travail et fournit de la chaleur. Tous les 

phénomènes mécaniques où se produisent des frottements réalisent cette transformation. 

– soit W < 0 et Q > 0 : le système fournit du travail et absorbe de la chaleur. On pourrait donc 

produire du travail en empruntant de la chaleur au milieu ambiant. Cette transformation 

serait infiniment avantageuse puisque la chaleur fournie par le milieu ambiant ne coûte rien.  

AiŶsi, paƌ eǆeŵple, oŶ pouƌƌait faiƌe avaŶĐeƌ uŶe voituƌe eŶ aspiƌaŶt l’aiƌ aŵďiaŶt et eŶ 
ƌejetaŶt l’aiƌ ƌefƌoidi. 
OŶ adŵet ĠvideŵŵeŶt Ƌue Đe tǇpe de tƌaŶsfoƌŵatioŶ est iŵpossiďle. D’où le postulat 
suivant appelé énoncé de Kelvin : 

Il Ŷ’eǆiste pas de machine qui, dans un cycle de transformations, emprunterait de la chaleur 

à une seule source de chaleur (cycle monotherme) pour fournir une quantité équivalente de 

travail. Il est donc impossible de transformer intégralement de la chaleur en travail. 

A noter que, ce second principe ne se démontre théoriquement pas, mais est toujours 

justifié par la vérification expérimentale de ses conséquences. 

 

 
 

Fig. 7.1.  Second principe de la thermodynamique : Enoncé de Kelvin 

 

2.2. Enoncé de Clausius  

Considérons une machine fonctionnant selon un cycle ditherme et désignons par Qf  

la quantité de chaleur enlevée à la source froide et Qc  celle fournie à la source chaude. 

D’apƌğs le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe, le tƌavail W ŶĠĐessaiƌe pouƌ ƌĠaliseƌ Đette tƌaŶsfoƌŵatioŶ s’ĠĐƌit: 
 W = –Qc–Qf  

Si Qc = –Qf, il s’eŶsuit W = Ϭ, Đe Ƌui est ĠvideŵŵeŶt iŵpossiďle. D’où l’ĠŶoŶĐĠ suivaŶt du 
deuxième principe appelé énoncé de Clausius : 

Il Ŷ’eǆiste pas de ŵaĐhiŶe Ƌui, daŶs uŶ ĐǇĐle de tƌaŶsfoƌŵatioŶs, auƌait pouƌ seul effet le 
transfert de chaleuƌ d’uŶe souƌĐe fƌoide à uŶe souƌĐe Đhaude.   
Cela revient à dire que le passage de la chaleur dans les sens des températures croissantes 

ne peut se faire que si on fournit du travail à la machine.  

EŶ fait, le postulat de Clausius Ŷ’est Ƌu’uŶe expression particulière du principe général de 

l’iƌƌĠveƌsiďilitĠ des tƌaŶsfoƌŵatioŶs ƌĠelles. Celles–Đi s’effeĐtueŶt daŶs uŶ seŶs ďieŶ 
dĠteƌŵiŶĠ et soŶt toujouƌs iƌƌĠveƌsiďles. L’uŶe des Đauses les plus iŵpoƌtaŶtes 
d’iƌƌĠveƌsiďilitĠ des phĠŶoŵğŶes ƌĠels est liĠe à l’eǆisteŶĐe des foƌĐes de fƌotteŵeŶt. 
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Fig. 7.2.  Second principe de la thermodynamique : Enoncé de Clausius 

 

3. MACHINES THERMIQUES 

 

3.1. Définition 

Une machine thermique est un système qui fait subir à un fluide caloporteur des 

transformations ĐǇĐliƋues au Đouƌs desƋuelles il Ǉ a ĠĐhaŶge d’ĠŶeƌgie aveĐ le ŵilieu 
extérieur. Celui–ci est constitué de n sources de chaleur à températures différentes (T1, T2, 

…,Tn) échangeant des chaleurs (Q1, Q2, …,QnͿ et d’uŶ sǇstğŵe ŵĠĐaŶiƋue ĠĐhaŶgeaŶt du 
travail W avec le fluide.  

Selon la convention de signe, Qi est positif si le transfert s'effectue de la source vers le fluide, 

négatif dans le cas contraire.  D’apƌğs le pƌeŵieƌ pƌiŶĐipe : 

 W+Qi = 0 

Les machines thermiques fonctionnent selon un cycle de processus répétitif où un fluide de 

travail retrouve son état initial à la fin de chaque cycle.  Selon le signe de W et Qi, on peut 

distinguer 3 types de machines thermiques : moteur thermique, machine frigorifique et 

pompe à chaleur. 

 

 
Fig. 7.3. PƌiŶĐipe de foŶĐtioŶŶeŵeŶt d’uŶe ŵachine thermique 

 

3.2. Moteur thermique 

Un moteur thermique est un dispositif qui prélève de la chaleur Qc à la source 

chaude, en rejette une partie Qf dans la source froide et fabrique du travail W avec la 

différence. Son rôle est donc de fournir du travail mécanique W. Le schéma de principe est 

présenté sur la fig. 7.4. Selon le premier principe :  

W+Qc+Qf = 0 

D’apƌğs l’ĠŶoŶĐĠ de KelviŶ, il est iŵpossiďle d’avoiƌ Qf = 0 car on reviendrait à la machine 

monotherme qui ne peut pas fonctionner. 

On définit le rendement thermique  du moteur comme le rapport du travail récupéré par 

ƌappoƌt à l’ĠŶeƌgie dĠpeŶsĠe pouƌ le foŶĐtioŶŶeŵeŶt du ŵoteuƌ : 

  f

c c

QW
1

Q Q

     < 1 

Les machines à vapeur, les moteurs à essence et les moteurs Diesel en sont des exemples. 

Les ŵoteuƌs à vapeuƌ utiliseŶt l’eau Đoŵŵe fluide, aloƌs Ƌue les ŵoteuƌs à esseŶĐe et Diesel 
utiliseŶt uŶ ŵĠlaŶge de ĐaƌďuƌaŶt et d’aiƌ. 
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3.3. Machine frigorifique 

Machine qui prélève de la chaleur Qf à la source froide, en rejetant de la chaleur Qc 

daŶs la souƌĐe Đhaude et ŵoǇeŶŶaŶt la fouƌŶituƌe d’uŶ tƌavail ŵĠĐaŶiƋue W au sǇstğŵe. SoŶ 
ƌôle est l’eŶlğveŵeŶt de Đhaleuƌ à la souƌĐe fƌoide ;pƌoduĐtioŶ de fƌoidͿ. 
Comme –Qc = W+Qf , il s’eŶsuit Ƌue la ŵaĐhiŶe ƌestitue plus de Đhaleuƌ à la souƌĐe Đhaude 
Ƌu’elle Ŷ’eŶ a pƌĠlevĠ à la souƌĐe fƌoide. 
OŶ dĠfiŶit l’effiĐaĐitĠ e de la ŵaĐhiŶe comme le rapport entre la chaleur enlevée à la source 

froide et le travail W dépensé : 

f f

c f

Q Q
e 0

W Q Q
      

e peut être supérieur ou inférieur à 1. 

 

3.4. Pompe à chaleur 

Mġŵe foŶĐtioŶŶeŵeŶt Ƌu’uŶe ŵaĐhiŶe fƌigoƌifiƋue, ŵais soŶ ƌôle est de fouƌŶiƌ de la 
chaleur à la source chaude (chauffage). 

OŶ dĠfiŶit l’effiĐaĐitĠ theƌŵiƋue e’ Đoŵŵe ĠtaŶt le ƌapport entre la chaleur apportée au 

milieu à chauffer et le travail dépensé 

c c

c f

Q Q
e' 1

W Q Q

    

Comme –Qc > W, oŶ eŶ dĠduit Ƌue l’effiĐaĐitĠ e’ est toujouƌs supĠƌieuƌe à ϭ. C’est l’iŶtĠƌġt 
de la poŵpe à Đhaleuƌ puisƋu’elle peƌŵet d’oďteŶiƌ de la Đhaleur en quantité supérieure au 

travail dépensé.  

  

 
Fig. 7.ϰ. PƌiŶĐipe de foŶĐtioŶŶeŵeŶt d’uŶ 
moteur thermique 

 

 
Fig. 7.ϱ. PƌiŶĐipe de foŶĐtioŶŶeŵeŶt d’uŶe 
machine frigorifique ou pompe à chaleur 

 

 

4. RELATION DE CLAUSIUS 

 

D’apƌğs le seĐoŶd pƌiŶĐipe, au Đouƌs d’uŶe tƌaŶsfoƌŵatioŶ ƋuelĐoŶƋue, la vaƌiatioŶ 
d’eŶtƌopie d’uŶ sǇstğŵe s’ĠĐƌit : 

S  
Q

T

  
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DaŶs le Đas d’uŶ sǇstğŵe eŶ ĐoŶtaĐt aveĐ Ŷ souƌĐes de Đhaleuƌ. Il ĠĐhaŶge aveĐ la iğŵe 
source de température Ti une quantité de chaleur Qi. 

On aura alors : 
n

i

ii 1

Q
S

T
   

Dans le cas des cycles,  S = Ϭ puisƋue S est uŶe foŶĐtioŶ d’Ġtat. D’où les eǆpƌessioŶs 
suivantes appelées relation de Clausius : 

n
i

ii 1

Q
0

T
    pour un cycle réversible,    

  
n

i

ii 1

Q
0

T
   pour un cycle irréversible 

 

5. CYCLE DE CARNOT 

 

5.1. Description du cycle 

Le cycle de Carnot est un cycle thermodynamique idéal car il possède le meilleur 

rendement thermique à partir de deux sources de chaleur (cycle ditherme réversible). Il fut 

publié par Sadi Carnot en 1824 dans son ouvrage « Réflexions sur la puissance motrice du 

feu et sur les machines propres à développer cette puissance ».  

Le cycle est constitué de quatre processus réversibles (Fig. 7.6) : 

–  une détente isotherme A–B : En partant du point A à la température Tc, le gaz est soumis à 

une détente isotherme AB tout en restant en contact avec une source de chaleur à la 

température Tc. Il absorbe une quantité de chaleur Qc et accomplit un travail WAB. 

– une détente adiabatique B–C : On isole thermiquement le système du milieu extérieur. Le 

gaz est soumis à une détente adiabatique (QBC = 0) de B à C. Il effectue un travail WBC, aux 

dĠpeŶs de soŶ ĠŶeƌgie iŶteƌŶe jusƋu’à Đe Ƌue la teŵpĠƌatuƌe toŵďe à Tf. 

–  une compression isotherme C–D : Le gaz est mis en contact avec un réservoir froid à la 

température T2 et il subit une compression isotherme de C à D. Il reçoit un travail WCD  et 

cède une quantité de chaleur Qf au réservoir froid. 

–  une compression adiabatique D–A (QDA = 0): Durant cette compression, la température 

ŵoŶte jusƋu’à Tc. Le tƌavail de ĐoŵpƌessioŶ adiaďatiƋue est Ġgal à l’opposĠ du tƌavail de 
dĠteŶte adiaďatiƋue, Đ’est–à–dire WDA = −WBC , paƌĐe Ƌue les vaƌiatioŶs d’ĠŶeƌgie iŶteƌŶe 
ont la même valeur absolue. 

 

 
      Fig. 7.6. Cycle de Carnot 
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5.2. Moteur de Carnot 

Le ƌeŶdeŵeŶt η  d’uŶ ĐǇĐle moteur est par définition le rapport entre le travail net 

fourni Wcycle et la quantité de chaleur absorbée Qc, soit : 

cycle

c

W

Q

    

Dans le diagramme entropique, le cycle de Carnot est représenté par un rectangle, ce qui 

facilite le calcul du rendement : 

c f B A
C

B A c B A

(T T )(S S )aireducycle

aireABS S T (S S )

       

D’où l’eǆpƌessioŶ du ƌeŶdeŵeŶt d’uŶ ŵoteuƌ de CaƌŶot : 

c f
C

c

T T

T

    

Cette foƌŵule Ŷ’est pas liŵitĠe pouƌ les gaz paƌfaits ŵais ƌeste valable pour un fluide 

quelconque (gaz ou mélange liquide–vapeur).  

OŶ ĐoŶstate ĠgaleŵeŶt Ƌue le ƌeŶdeŵeŶt ηC ne dépend que des températures absolues de 

souƌĐes Đhaude et fƌoide. Il est d’autaŶt plus gƌaŶd Ƌue l’ĠĐaƌt eŶtƌe les teŵpĠƌatuƌes de 
sources chaude et froide (Tc–TfͿ est gƌaŶd. Cette eǆpƌessioŶ ŵoŶtƌe Ƌu’il Ǉ’a iŶtĠƌġt à 
augmenter Tc.. L’aďaisseŵeŶt de Tf est également intéressant mais difficilement réalisable.  

AiŶsi, le ƌeŶdeŵeŶt ŵaǆiŵal ηC =1 correspond à Tc =  ou Tf = 0 K, ce qui est pratiquement 

impossible. 

 

5.3. Machine frigorifique de Carnot 

DaŶs le Đas d’uŶe ŵaĐhiŶe fƌigoƌifiƋue de CaƌŶot, le seŶs du ĐǇĐle et les sigŶes de Qc, 

Qf et W sont inversés. A paƌtiƌ du diagƌaŵŵe ;T, SͿ, oŶ peut ĐalĐuleƌ l’effiĐaĐitĠ eC de 

Carnot : 

f A B f A B
C

c f A B

Q aireCDS S T (S S )
e

W aireducycle (T T )(S S )

       

f
C

c f

T
e

(T T )
   

De ŵġŵe, pouƌ uŶe poŵpe à Đhaleuƌ de CaƌŶot, oŶ peut ĐalĐuleƌ l’effiĐaĐitĠ theƌŵiƋue e'C 

c c
C

c f

Q T
e'

W (T T )

    

On constate que les efficacités eC et e'C augŵeŶteŶt loƌsƋue l’ĠĐaƌt ;Tc–Tf) diminue. Le cas 

limite Tc = Tf correspond  à des efficacités eC et e'C théoriquement infinies.  
 

 
        Fig. 7.7. Cycle moteur de Carnot 

 
        Fig. 7.8. Cycle frigorifique de Carnot 
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6. THEOREME DE CARNOT 

 

Tous les cycles réels sont irréversibles. Considérons un moteur réel fonctionnant 

selon un cycle irréversible entre les 2 sources de chaleur Tc et Tf 

En désignant par Qc, Qf les ƋuaŶtitĠs de Đhaleuƌ ĠĐhaŶgĠes au Đouƌs du ĐǇĐle, d’apƌğs la 
relation de Clausius : 

c f

c f

Q Q
0

T T
    

Comme Qc > 0 et Qf < 0, on obtient : 

f f

c c

Q T

Q T
    ou   f f

c c

Q T
1 1

Q T
    

D’où : ηreel < ηC 

Enoncé du théorème de Carnot : 

Le ƌeŶdeŵeŶt ηreel d’uŶ ŵoteuƌ ƌĠel foŶĐtioŶŶaŶt seloŶ uŶ ĐǇĐle iƌƌĠveƌsiďle est iŶfĠƌieuƌ au 
ƌeŶdeŵeŶt ηC d’uŶ ŵoteuƌ de CaƌŶot utilisaŶt les Ϯ ŵġŵes souƌĐes. Le ƌeŶdeŵeŶt ηC 

ĐoŶstitue doŶĐ la liŵite ŵaǆiŵale Ƌu’il est iŵpossiďle d’atteiŶdƌe, pouƌ des teŵpĠƌatuƌes de 
sources données, quelle que soit la nature du fluide et la perfection technique de la 

machine.  

Cet énoncé formulé par Carnot en 1824 a constitué le premier énoncé historique du second 

principe.   

   

- Cas des machines frigorifiques 

Soit une machine frigorifique fonctionnant selon un cycle réel irréversible entre les 

températures de sources Tc, Tf.  

D’apƌğs la dĠfiŶitioŶ de l’effiĐaĐitĠ : 

f
reel

c f

Q
e

Q Q

    

En utilisant la relation de Clausius : 

c f

c f

Q Q
0

T T
   

Dans ce cas, les signes de Qc, Qf sont inversés (Qc < 0 et Qf > 0) 

c c

f f

Q T

Q T
   

c f c f

1 1

1 Q / Q 1 T / T

    

D’où      f f

c f c f

Q T

Q Q T T

    

On vérifie ainsi que  

ereel < eC 

Le théorème de Carnot peut donc être généralisé aux machines frigorifiques et pompes à 

chaleur réelles. 

 ereel < eC   et   e'reel < e'C 
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7. CYCLE D’UN MOTEUR DE BEAU DE ROCHAS 

 

7.1. Description du cycle 

Le cycle de Beau de Rochas est un cycle thermodynamique théorique à quatre temps. 

Son principe a été défini par Beau de Rochas en 1862 puis mis eŶ œuvƌe aveĐ suĐĐğs paƌ 
Etienne Lenoir (1883). Son principal intérêt pratique réside dans le fait que les moteurs à 

combustion interne à allumage commandé, généralement des moteurs à essence tels ceux 

utilisés dans les automobiles, ont un cycle thermodynamique pratique qui peut être 

représenté de manière approchée par le cycle de Beau de Rochas. Il est caractérisé par 

quatre temps : 

–  admission isobare 0–ϭ: la soupape d’adŵissioŶ est ouveƌte. Le ĐǇĐle ĐoŵŵeŶĐe à uŶ poiŶt 
mort haut, quand le piston est à son point le plus élevé. Pendant le premier temps, le piston 

desĐeŶd, uŶ ŵĠlaŶge d’aiƌ et de ĐaƌďuƌaŶt est aspiƌĠ à pƌessioŶ ĐoŶstaŶte daŶs le ĐǇliŶdƌe. 
–  compression adiabatique 1–Ϯ : la soupape d’adŵissioŶ se feƌŵe, le pistoŶ ƌeŵoŶte eŶ 
comprimant le mélange admis. La phase est rapide et comme les échanges de chaleur sont 

lents, la transformation est supposée adiabatique. 

–  combustion isochore 2–3 : le mélange air–carburant est enflammé, habituellement par 

uŶe ĠtiŶĐelle pƌovoƋuĠe paƌ uŶe ďougie d’alluŵage. L’eǆplosioŶ eŶgeŶdƌe uŶe 
augŵeŶtatioŶ iŶstaŶtaŶĠe de pƌessioŶ à voluŵe ĐoŶstaŶt Đaƌ le pistoŶ Ŷ’a pas le teŵps de 
réagir (cas idéal). 

– détente adiabatique 3–4: La pression des gaz brûlés portés à haute température lors de la 

combustion repousse brutalement le piston vers le point mort bas (troisième temps). Ce 

mouvement est le seul temps moteur produisant du travail mécanique directement 

utilisable.  

– refroidissement isochore 4–1 : l’ouveƌtuƌe de la soupape d’ĠĐhappeŵeŶt ĐoŶduit à uŶe 
chute brutale de la pression interne par mise en contact avec la pression atmosphérique 

saŶs Ƌue le pistoŶ Ŷ’ait eu le teŵps de ďougeƌ ;doŶĐ à voluŵe ĐoŶstaŶtͿ. 
– échappement isobare 1–0: lors du quatrième temps, le piston remonte en chassant les gaz 

ďƌûlĠs veƌs l’eǆtĠƌieuƌ via la soupape d’ĠĐhappeŵeŶt.  
Et le cycle recommence. 

 

 
Fig. 7.9. Cycle de Beau de Rochas 

 

 
     Fig. 7.ϭϬ. CǇĐle à ϰ teŵps d’uŶ ŵoteuƌ à eǆplosioŶ 

 

7.2. Calcul du rendement thermique  

Le ƌeŶdeŵeŶt theƌŵiƋue η  du ĐǇĐle est le ƌappoƌt eŶtƌe le travail fourni et la 

quantité de chaleur absorbée lors de la combustion : 

η = –Wcycle/Q23 

En supposant que le fluide se comporte comme un gaz parfait et Cv constant : 
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Wcycle = W12+W23+W34+W41 = nCv(T2–T1)+0+ nCv(T4–T3)+0 = nCv(T2–T1+T4–T3) 

Q23 = nCv(T3–T2) 

D’où :  

η = ϭ–(T4–T1)/(T3–T2) 

On définit le rapport de compression volumétrique a par : 

 a = V1/V2 

Pour les deux transformations adiabatiques, on utilise la loi de Laplace pour exprimer les 

températures T1 et T4 en fonction du taux de compression volumétrique a : 

     T1V1
–1

 = T2V2
–1

  T1 = T2a
1–

 

     T3V3
–1

 = T4V4
–1

  T4 = T3a
1–

 

On en déduit le rendement du cycle du moteur Beau de Rochas : 

η = ϭ–a
1–

 

Pouƌ Ġtudieƌ la vaƌiatioŶ de η aveĐ a, oŶ ĐalĐule dη/da : 

dη/da = (–1)a
–

 > 0  

OŶ voit Ƌue η  augmente avec a, mais une compression trop forte favorise les explosions et il 

faut ajouteƌ à l’esseŶĐe uŶ aŶti–détonant. 
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