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Introduction 

 

        Ce support de cours de thermodynamique est destiné particulièrement aux étudiants de 

deuxième année LMD licence génie mécanique. Il répond en grande partie au programme 

officiel du Ministère de l'Enseignement Supérieur et de la Recherche Scientifique. Cet 

ouvrage couvre d'importants aspects fondamentaux de la thermodynamique comme l'étude 

de la vapeur d'eau tout en utilisant les notions pré-requises de la première année ainsi que 

l'introduction des cycles machines thermiques. 

       

        Le polycopié comporte cinq chapitres. Le premier est un rappel des principaux 

concepts de base de la thermodynamique. Le second chapitre présente les propriétés des 

substances pures, il met également l’accent sur les diagrammes de phase et quelques 

équations d’états des gaz parfaits. Le troisième chapitre traite les phénomènes de la 

compression et de la détente des gaz. Il permet à l’étudiant de maitriser la notion de travail 

dans toutes les conditions possibles lors d’une transformation thermodynamique d’un gaz. 

Les notions d’énergie interne et enthalpie sont également introduites dans ce chapitre. Le 

quatrième chapitre introduit les cycles de puissance à gaz. Après un aperçu sur le moteur à 

combustion interne, trois cycles de puissance à gaz sont étudiés : le cycle Otto, le cycle 

Diesel et le cycle de Brayton. Le cinquième et dernière chapitre illustre la thermodynamique 

des vapeurs et de l’air humide où les notions d’humidité absolue et l’humidité relative de 

l’air ainsi que le point de Rosée sont bien expliquées. 

 

      Le cours s’appuie aussi sur des exercices et des exemples corrigés et bien choisis pour 

faciliter à l’étudiant la compréhension et la maitrise de la matière. 

 

      Une liste des références est proposée à la fin de l’ouvrage pour les étudiants qui 

souhaitent approfondir davantage leurs connaissances en thermodynamique.   
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Chapitre I 

RAPPELS SUR LES CONCEPTS DE BASE  

DE LA THERMODYNAMIQUE 
 
1. Introduction  

1. 1. Définition  

La thermodynamique est la science qui traite les rapports entre les phénomènes thermiques et les 

phénomènes mécaniques. 

La thermodynamique classique : étudie les systèmes à l'échelle macroscopique. 

La thermodynamique statistique : étudie le comportement des systèmes à l'échelle microscopique.  

1. 2. Système  

Un système est un ensemble de corps limités par une surface à travers laquelle s'effectuent les 

échanges d'énergie et/ou de matière avec le milieu extérieur. L'ensemble système et milieu extérieur 

constituent l'univers. 

 

 

 

 

 

 

En thermodynamique un système peut être ouvert, fermé ou isolé. 

Système 

thermodynamique 

Ouvert Fermé Isolé 

Echange d’énergie Oui Oui Non 

Echange de matière Oui Non Non 

 

1. 3. Description macroscopique et description microscopique des systèmes d'équilibre   

• Ce qui relève des atomes et des molécules et microscopique (Exemple : vitesse d'une particule 

ou force d'interaction entre deux molécules…) 

 

Figure I. 1 : Schématisation de l’ensemble système et milieu extérieur 
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• Ce qui est perçu à notre échelle et macroscopique. (Le système macroscopique peut-être décrit 

par un nombre de paramètres : pression, température, volume, etc.) 

1. 4. L'équilibre thermodynamique : 

     En général le système échange de l'énergie et de la matière avec son environnement et ses 

propriétés dépendent du temps. 

a- Etat stationnaire : les paramètres macroscopiques n'évoluent pas au cours du temps. 

b-  Etat d'équilibre thermodynamique : un système est en équilibre thermodynamique si son 

état est stationnaire en l'absence des échanges de matière et d'énergie avec le milieu extérieur. 

1. 5. Variable d'état  

     L’état d'un système est défini par des grandeurs physiques « mesurables » telles que : la 

température (T), la pression (P), le volume (V)…Ces variable sont des variables d'état.  

a- Variables extensives : proportionnelles à la quantité de matière exemple volume (V), énergie 

interne (U), nombre de moles (n), entropie (S)… 

b- Variables intensives : indépendantes de la quantité de matière exemple pression (P) 

température (T) masse volumique (𝜌) concentration (c) …. 

1. 6. Fonction d'état  

• La fonction d'état est une grandeur extensive. 

• La variable dZ de la fonction d'état Z est une différentielle totale exacte. Z ne dépend pas du 

chemin suivi. Elle ne dépend que de l'état initial et de l'état final. ∆𝑍 = 𝑍𝐹 − 𝑍𝐼 . 

• H et U sont des fonctions d'État. W et Q ne sont pas des fonctions d'état.  

1. 7. Transformation  

On appelle transformation le passage d'un état initial 1 à un état final 2. On identifie souvent les 

transformations par une variable d'état qui reste constante. (Isotherme : T constante, isobare : P cste, 

isochore : V cst, isenthalpique : H cste, adiabatique : Q = 0)  

Il existe deux grandes classes de transformations : 
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a-  Transformation réversible : Une fois la transformation effectuée l'état initial peut-être rejoint 

depuis l'état final en appliquant une action mineure sur le système. On peut dire d'une telle 

transformation qu'elle est lente, constituée d’une suite continue d’états d'équilibre : elle est quasi 

statique. 

Exemple : Une bouteille d'eau fermée à température et pression ambiante (20°C et 1 bar) est 

laissée sous un soleil. La température monte alors à 30°C et la pression à 2 bars. Si le soleil 

disparaît la bouteille retrouve son état initial au bout d'un certain temps. 

b- Transformation irréversible : Une fois la transformation réalisée, il est impossible de revenir 

à l'état initial. 

       Exemple : Une bouteille est remplie de deux liquides de même densité et de couleurs différentes 

(un bleu et un jaune) séparés par une paroi étanche. On retire la paroi et les deux liquides se mélangent. 

Il est alors impossible de retrouver l'état initial. 

2. Premier principe de la thermodynamique  

- Au cours d'une transformation élémentaire un système échange avec le milieu extérieur un travail 

𝛿𝑊 et une quantité de chaleur 𝛿𝑄. L'énergie interne de ce système subit alors une variation : 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄                                                                        (I. 1) 

-   Le premier principe postule que la somme 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 est une différentielle totale exacte, 

alors que 𝛿𝑊 et 𝛿𝑄  Q ne le sont pas. 

 

 

 

 

𝑈2 − 𝑈1 = 𝑊𝐴 + 𝑄𝐴 = 𝑊𝐵 + 𝑄𝐵                                                        (I. 2) 

𝑈2 − 𝑈1 = 𝑊1,2 + 𝑄1,2                                                                 (I. 3) 

 

 

Indépendants des états intermédiaires Indépendants des états intermédiaires 

 

 

Figure I. 2 : Digramme P-V avec 

deux chemins différents 
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- Cas particuliers  

a- Dans le cas d’une transformation cyclique l’état (1) coïncide avec l’état (2)  (𝑈1 = 𝑈2) ⇒

(𝑊 + 𝑄)𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0. 

b- Dans un système isolé (le système n’échange rien avec le milieu extérieur), 𝑊 = 0 𝑒𝑡 𝑄 = 0, 

on a donc  𝑈1 = 𝑈2. 

c- Pour un système qui fournit du travail sans recevoir de la chaleur, c-à-d   𝑊 < 0 𝑒𝑡 𝑄 < 0 ⇒ 

𝑈2 − 𝑈1 < 0, il y’a donc diminution de l’énergie du système, jusqu’au moment où ses réserves 

d’énergie s’épuisent : le système ne pourra donc pas fournir indéfiniment du travail. 

2.  1. Expressions des travaux échangés  

𝛿𝑊 = −𝑃𝑒𝑥𝑡 𝑑𝑉 

- Si la transformation est irréversible : 

𝛿𝑊𝑖𝑟𝑟𝑒𝑣 = −𝑃𝑒𝑥𝑡 𝑑𝑉 ⇒  𝑊𝑖𝑟𝑟𝑒𝑣 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 𝑑𝑉 =
𝑓

𝑖
 

= 𝑃𝑒𝑥𝑡(𝑉𝑓 − 𝑉𝑖) 

𝑊𝑖𝑟𝑟𝑒𝑣 = −𝑃𝑒𝑥𝑡 ∆𝑉                                                                            

- Si la transformation est réversible : 

 𝛿𝑊𝑟𝑒𝑣 = −𝑃 𝑑𝑉            (𝑐𝑎𝑟 𝑃𝑒𝑥𝑡 = 𝑃𝑠𝑦𝑠 = 𝑃 ) 

- Transformation isochore W = 0 

- Transformation isobare  (𝑊 = −𝑃(𝑉2 − 𝑉1)) 

 2.  2. Expressions des chaleurs échangées  

- Dans le cas général   𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 − 𝛿𝑊. 

- Pour une transformation réversible : 

                      𝛿𝑄 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 + 𝑙 𝑑𝑉 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 + ℎ 𝑑𝑃 = 𝜆 𝑑𝑉 + 𝜇 𝑑𝑃 

Cas particuliers  

a- Dans une transformation isochore (dV = 0)   𝛿𝑄 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 ⇒  𝑐𝑣 = (
𝛿𝑄

𝑑𝑇
)

𝑉
 

 

𝑃𝑒𝑥𝑡 P 
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𝑐𝑣 : capacité calorifique à volume constant. 

b- Dans une transformation isobare (dP = 0)   𝛿𝑄 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 ⇒  𝑐𝑝 = (
𝛿𝑄

𝑑𝑇
)

𝑃
 

𝑐𝑝 : capacité calorifique à pression constante. 

c- Dans une transformation adiabatique 𝛿𝑄 = 0 

  2.  3. Expressions des variables d’énergie interne et d’enthalpie  

Si le système ne reçoit que des forces de pression 𝛿𝑊 = −𝑃 𝑑𝑉. 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 + 𝑙 𝑑𝑉 − 𝑃 𝑑𝑉 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 + (𝑙 − 𝑃) 𝑑𝑉 

𝑑𝑈 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 + (𝑙 − 𝑃) 𝑑𝑉 

𝑑𝐻 = 𝑑(𝑈 + 𝑃𝑉) = 𝑑𝑈 + 𝑃𝑑𝑉 + 𝑉𝑑𝑃 = 𝛿𝑄 + 𝛿𝑊 + 𝑃𝑑𝑉 + 𝑉𝑑𝑃 = 𝛿𝑄 − 𝑃𝑑𝑉 + 𝑃𝑑𝑉 + 𝑉𝑑𝑃 

= 𝑐𝑝 𝑑𝑇 + ℎ 𝑑𝑃 + 𝑉𝑑𝑃 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 + (ℎ + 𝑉) 𝑑𝑃 

𝑑𝐻 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 + (ℎ + 𝑉) 𝑑𝑃 

     dU et dH sont des différentielles totales exactes ⇔  
𝜕𝑈

𝜕𝑉
= 𝑙 − 𝑃 𝑒𝑡 

𝜕𝑈

𝜕𝑇
= 𝑐𝑣 𝑒𝑡 

𝜕𝐻

𝜕𝑃
= ℎ + 𝑉 𝑒𝑡  

𝜕𝐻

𝜕𝑇
= 𝑐𝑝    

        2. 4. Cas des gaz parfaits  

a. Définition   

              Un gaz parfait et un gaz qui obéit à :  

- La première loi de Joule : l'énergie interne n’est fonction que de la température. 𝑈 = 𝑈(𝑇)  

𝜕𝑈

𝜕𝑃
= 0        et       

𝜕𝑈

𝜕𝑉
= 𝑙 − 𝑃 = 0       ⇒ 𝑙 = 𝑃         ⇒ 𝑑𝑈 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 

- La deuxième loi de Joule l'enthalpie ne fonction que de la température. 𝐻 = 𝐻(𝑇) 

       
𝜕𝐻

𝜕𝑉
= 0        et       

𝜕𝐻

𝜕𝑃
= ℎ + 𝑉 = 0       ⇒ ℎ = −𝑉         ⇒ 𝑑𝐻 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 

𝑑𝐻 = 𝑑(𝑈 + 𝑃𝑉) = 𝑑𝑈 + 𝑑(𝑃𝑉) or pour un gaz parfait 𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

            𝑑𝐻 = 𝑑𝑈 + 𝑑(𝑛𝑅𝑇)     ⇒   𝑐𝑝 𝑑𝑇 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 + 𝑛𝑅𝑑𝑇  ⇒  𝒄𝒑 − 𝒄𝒗 = 𝒏𝑹 : Relation de Mayer 

          𝛾 =
𝑐𝑝

𝑐𝑣
  ⇒  𝑐𝑣( 𝛾 − 1) = 𝑛 𝑅  ⇒  𝑐𝑣 =

𝑛 𝑅

𝛾−1
         et        𝑐𝑝 =

𝑛 𝑅 𝛾

𝛾−1
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b. Transformations particulières  

- Transformation isotherme (T = Cste) :  

PV = Cste ; 𝑑𝑈 = 0 ⇒ 𝑈2 − 𝑈1 = 0 et 

𝑊 = −𝑄 = 𝑛 𝑅 𝑇 𝐿𝑛
𝑃2

𝑃1
= 𝑃1 𝑉1 𝐿𝑛

𝑉1

𝑉2
 

- Transformation isochore (V = Cste) :  

W = 0 et 𝑈2 − 𝑈1 = 𝑄𝑣 = ∫ 𝑐𝑣 𝑑𝑇
2

1
 

- Transformation adiabatique réversible (𝑄 = 0) : 

𝑃 𝑉𝛾 =  𝐶𝑠𝑡𝑒   𝑜𝑢  𝑇 𝑉𝛾−1 =  𝐶𝑠𝑡𝑒  𝑜𝑢   𝑇𝛾𝑃1−𝛾 =  𝐶𝑠𝑡𝑒  ; 

𝑈2 − 𝑈1 =  𝑊𝑑 =
𝑃2𝑉2 − 𝑃1𝑉1

𝛾 − 1
=  𝑐𝑣(𝑇2 − 𝑇1) 

 

- Transformation isobare (P = Cste) : 

𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 𝑑𝑉 = −𝑃(𝑉2 − 𝑉1)
2

1

 

𝛿𝑄 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 + ℎ 𝑑𝑃 = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 = 𝑑𝐻        𝐻2 − 𝐻1 = 𝑄𝑝 = ∫ 𝑐𝑝 𝑑𝑇
2

1
 

Remarques : 

- Transformation adiabatique     Δ𝑈 = 𝑊 

- Transformation isochore          Δ𝑈 = 𝑄𝑣  

- Transformation isobare            Δ𝐻 = 𝑄𝑝 

3. Deuxième principe de la thermodynamique : Fonction d’entropie  

     Le deuxième principe (ou principe d’évolution) impose des conditions restrictives au cours des 

transformations d’un système et permet, contrairement au premier principe, de prévoir le sens de 

l’évolution d’un système. 
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3. 1. Transformations cycliques monothermes 

     Le système n’échange de la chaleur qu'avec une seule source. 

- D'après le deuxième principe, il est impossible qu'un système puisse fournir du travail au 

milieu extérieur, au cours d'un cycle monotherme. On a donc nécessairement  

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 ≥ 0 

et comme (𝑊 + 𝑄)𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0   on a aussi 

𝑄𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 ≤ 0 

- Si la transformation monotherme est réversible, dans un sens, on a 𝑊 ≥ 0 et, en sens inverse 

−𝑊 ≤ 0 ; ces deux conditions entraînent 𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 𝑄𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0. 

3. 2. Transformations cycliques dithermes  

     Le système échange de la chaleur avec deux sources. 

- D'après ce qui précède, il est impossible de réaliser une machine thermique motrice, en 

empruntant de la chaleur à une seule source. Pour fonctionner une machine thermique doit 

donc être en contact avec au moins deux sources. 

- Une machine thermique ditherme échange une quantité de chaleur 𝑄1  avec la source chaude, 

une quantité de chaleur 𝑄2 avec la source froide et un travail W avec le milieu extérieur 

(figure I. 3).  

Au cours d'un cycle, d'après le premier principe, on aura toujours, en valeur algébrique,  

                                              𝑊 + 𝑄1 + 𝑄2 = 0                                                             (I. 4) 

                    a. Cas du moteur thermique 

     Son rôle est de fournir un travail au milieu extérieur (𝑊 < 0), en empruntant une quantité de 

chaleur 𝑄1 à la source chaude (𝑄1 > 0)  et en restituant obligatoirement une quantité de chaleur 𝑄2 à 

la source froide (𝑄2 < 0). Il est donc impossible d'avoir 𝑄2 = 0, sinon on reviendrait à la machine 

thermique monotherme qui ne peut pas fonctionner. 
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Le rendement du moteur, défini comme le rapport positif recette-dépense, est  

𝜂 = −
𝑊

𝑄1
     (𝜂 < 1) 

Ou, d’après la relation (I. 4), 

𝜂 = −
𝑄1+𝑄2

𝑄1
                                                                        (I. 5) 

         b. Cas de la machine frigorifique  

   Son rôle est d’extraire une quantité de chaleur 𝑄2 à la source froide (𝑄2 > 0), en recevant un travail 

W du milieu extérieur (𝑊 > 0), et en fournissant une quantité de chaleur 𝑄1(𝑄1 < 0), à la source 

chaude. 

Le coefficient d’efficacité est encore le rapport positif recette-dépense, soit 

𝑒 =
𝑄2

𝑊
 

(𝑒 > 1), ou, d’après la relation (I. 4), 

𝑒 =
𝑄2

−(𝑄1+𝑄2)
                                                                  (I. 6) 

 

 

𝑇1 𝑇2 

Source chaude Source froide 

Machine thermique 

Milieu extérieur 

𝑄1 𝑄2 

W 

Moteur thermique 

Machine frigorifique et pompe à chaleur 

Figure I. 3 : Machine 

thermique 
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         c. Cas de la pompe à chaleur  

         Son rôle est de fournir une quantité de chaleur 𝑄1(𝑄1 < 0) à la source chaude (air de la salle à 

chauffer), en recevant un travail W du milieu extérieur (𝑊 > 0) et une quantité de chaleur 

𝑄2(𝑄2 > 0) de la source froide (atmosphère). 

Le coefficient d’efficacité est le rapport positif recette-dépense, soit : 

𝑒′ = −
𝑄1

𝑊
 

(𝑒 > 1), ou, d’après la relation (I. 4), 

𝑒′ =
𝑄1

𝑄1+𝑄2
                                                                    (I. 7) 

3. 3. Comparaison des cycles réversibles et irréversibles 

a. Cycles réversibles 

   D’après le théorème de Carnot, tous les cycles réversibles, fonctionnant entre les mêmes sources, 

ont même rendement (ou même coefficient d'efficacité), indépendamment de la nature du fluide. 

         Exemple : le cycle de Carnot (cycle réversible ditherme) comprend deux isotherme (T1) et (T2) 

reliées par deux adiabatiques réversibles. 

 

 

 

 

 

 

 

       Le rapport d'échange des chaleurs échangées (au cours des transformations isothermes) avec les 

sources de température T1 et T2 est :  

                                                               
𝑄1

𝑄2
= −

𝑇1

𝑇2
                                                                              (I. 8) 

On en déduit, d'après les relations (I. 5), (I. 6) et (I. 7), 

 

 

 

T1 

T2 

W 

Q1 

Q2 

Figure I. 4 : Digramme P-V 

(Cycle de Carnot) 
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1- Le rendement du moteur thermique ditherme réversible : 

𝜂𝑟 =
𝑇1−𝑇2

𝑇1
 ; 

2-  Le coefficient d'efficacité de la machine frigorifique réversible : 

𝑒𝑟 =
𝑇2

𝑇1−𝑇2
 ; 

3-  Le coefficient d'efficacité de la pompe à chaleur réversible : 

𝑒′𝑟 =
𝑇1

𝑇1 − 𝑇2
 

D'autre part, pour les cycles réversibles dithermes, la relation (5) s'écrit : 

𝑄1

𝑇1
+

𝑄2

𝑇2
= 0 

 On peut généraliser cette relation a ainsi que réversible fonctionnant avec un grand nombre de 

sources : 

∑
𝑄𝑖

𝑇𝑖
= 0 

 et pour une infinité de sources, On aura : 

                                                       ∮
𝛿𝑄

𝑇
= 0𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒

𝑟é𝑣𝑒𝑟𝑠𝑖𝑏𝑙𝑒

                                                              (I. 9) 

 Où  𝛿𝑄 est la chaleur échangée par le système avec la source de température T (égale à celle du 

système, car il y a réversibilité). 

b. Cycles irréversibles : 

        D'après le théorème de Carnot, le rendement (le coefficient d'efficacité) d'un cycle fonctionnant 

entre deux sources et maximal lorsque le système fonctionne de façon réversible ; donc : 𝜂𝑖𝑟𝑟é𝑣 <

𝜂𝑟é𝑣 ; on en déduit : 

𝑄1+𝑄2

𝑄1
<

𝑇1−𝑇2

𝑇1
 ,     soit         

𝑄1

𝑇1
+

𝑄2

𝑇2
< 0 

    On peut généraliser ce résultat à un cycle irréversible fonctionnant avec un grand nombre de 

sources : 

∑
𝑄𝑖

𝑇𝑖
= 0 
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et pour une infinité de sources, on aura : 

∮
𝛿𝑄

𝑇
< 0𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒

𝑖𝑟𝑟é𝑣𝑒𝑟𝑠𝑖𝑏𝑙𝑒

                                                                (I. 10) 

Ici, T désigne toujours la température d'une source, mais en aucun cas celle du système (car la 

transformation est irréversible). 

3. 4. Transformations ouvertes, entropie  

a. Transformations réversibles  

      La quantité ∫
𝛿𝑄

𝑇

𝐹

𝐼
 , indépendante du chemin suivi pour passer de l’état initial I à l’état final F, est 

mesurée par la variation de la fonction d’état S (entropie) : 

(Transformation réversible)    ∫
𝛿𝑄

𝑇

𝐹

𝐼
= 𝑆𝐹 − 𝑆𝐼                                                                    (I. 11) 

Pour un cycle, 𝑆𝐼 = 𝑆𝐹 et on retrouve la relation (I. 9). 

La différentielle de la fonction entropie est donc, pour une transformation réversible, 

𝑑𝑆 =
𝛿𝑄

𝑇
, 

T étant la température de la source et non celle du système. 

b. Transformations irréversibles  

   D’après les relations (I. 9) et (I. 10), on a : 

(Transformation irréversible)   ∫
𝛿𝑄

𝑇

𝐹

𝐼
< 𝑆𝐹 − 𝑆𝐼                                                                    (I. 12) 

T étant la température de la source et non celle du système. 

3. 5. Propriétés de la fonction entropie S 

      S est une fonction d'état liée au désordre moléculaire ; elle est définie dans un état d'équilibre du 

système ; ses variations ne dépendent pas du chemin suivi, ce qui simplifier le calcul de Δ𝑆. 

𝑑𝑆 =
𝛿𝑄

𝑇
 est donc une différentielle totale exacte (alors que 𝛿𝑄 n'est pas une différentielle totale). 

S est une quantité extensive (donc additive) : on peut calculer la variation d'entropie de l'univers en 

faisant la somme des entropies de chaque partie du système, des sources et du milieu extérieur : 
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(Δ𝑆)𝑢𝑛𝑖𝑣𝑒𝑟𝑠 = (Δ𝑆)𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 + (Δ𝑆)𝑠𝑜𝑢𝑟𝑐𝑒 + (Δ𝑆)𝑒𝑥𝑡é𝑟𝑖𝑒𝑢𝑟 

 L'irréversibilité est liée à l'augmentation de l'entropie de l'univers. 

• Pour un système isolé, alors que son énergie interne U est constante, son entropie ne peut que 

croître : Δ𝑆 ≥ 0. C'est la raison pour laquelle un système isolé qui a subi une évolution ne peut 

plus revenir à son état initial. 

•  Il existe une relation générale entre la variation d'entropie de l'univers et le travail 𝑊𝑖𝑟𝑟 − 𝑊𝑟é𝑣 =

𝑇0 ∆𝑆. 

3. 6. Entropie d’une mole de gaz parfait  

• En fonction des variables T et P, on a       𝑑𝑆 = 𝑐𝑝  
𝑑𝑇

𝑇
− 𝑅 

𝑑𝑃

𝑃
 

• En fonction des variables T et V, on a      𝑑𝑆 = 𝑐𝑣  
𝑑𝑇

𝑇
+ 𝑅 

𝑑𝑉

𝑉
 

• En fonction des variables V et P, on a      𝑑𝑆 = 𝑐𝑣  
𝑑𝑃

𝑃
+ 𝑐𝑝  

𝑑𝑉

𝑉
 

      Ainsi la variation d’entropie d’une mole de gaz parfait, de capacité calorifique molaire  

          𝑐𝑝 =
𝛾𝑅

𝛾−1
 et 𝑐𝑣 =

𝑅

𝛾−1
 , sera 

• Si la transformation est isobare : ∆𝑆 = 𝑐𝑝 𝑙𝑛
𝑇2

𝑇1
 

• Si la transformation est isochore : ∆𝑆 = 𝑐𝑣 𝑙𝑛
𝑇2

𝑇1
 

• Si la transformation est isotherme : ∆𝑆 = 𝑅 𝑙𝑛
𝑉2

𝑉1
= 𝑅 𝑙𝑛

𝑃1

𝑃2
  

• Si la transformation est adiabatique réversible : ∆𝑆 = 0 
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Chapitre II 

LES PROPRIETES DES SUBSTANCES PURES 

 
1. Une substance pure  

- Une substance pure est une substance dont la composition chimique est homogène et stable. 

- L’eau, l'azote et le gaz carbonique sont des substances pures. 

- Une substance pure peut être constituée de différentes espèces chimiques pourvu que leur 

mélange demeure homogène et stable. Exemple l'air constitué d'azote (N2) et d'oxygène (O2) 

et d'autres gaz est une substance pure. Le mélange de l'huile et de l'eau n’est pas une substance 

pure. Leur composition chimique n'est pas homogène. 

- Une substance pure peut avoir des phases distinctes. Toutefois, dans chacune de ces phases 

elle conserve toujours la même composition chimique. 

- Un mélange d'eau liquide et de glace ou d’eau liquide et de vapeur est une substance pure, 

car les phases solide et liquide ont la même composition chimique. 

- Un mélange d'air liquide et d’air gazeux n'est pas une substance pure. La composition 

chimique de la phase gazeuse est différente de la phase liquide. Les gaz qui constituent l'air 

ne se condensent pas tous à la même température. 

  

Figure II. 1. L’azote et l’air sont des 

substances                                     pures 
Figure II. 2. Un mélange d'eau sous forme 

d'eau liquide et de vapeur d'eau est une 

substance pure. Un mélange d'air liquide                   et 

gazeux n'est pas une substance pure 

 

2. Les phases d’une substance pure  

Les substances peuvent se présenter dans différentes phases. A la température ambiante le 

cuivre est solide, le mercure est liquide et l'azote est gazeux. L'énergie des molécules dans un gaz est 

plus élevée que celles des molécules dans un liquide ou encore des molécules dans un solide. Un gaz 

doit céder une grande quantité d'énergie avant de se condenser ou de se solidifier. 
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3. Les changements de phase d’une substance pure  
 

Une substance pure peut se présenter dans des phases différentes. A l’intérieur d’une bouilloire 

ou d’une chaudière, l’eau se trouve sous forme liquide-vapeur. L’eau dans un tuyau mal isolé risque 

de passer de l’état liquide à l’état solide pendant l’hiver. Ce cours porte sur les évolutions liquide 

vapeur de l’eau. Ces évolutions sont fondamentales dans le fonctionnement de la plupart des machines 

thermiques. 

3.1. Le liquide comprimé et le liquide saturé  

Une substance liquide qui n'est pas sur le point de s'évaporer et un liquide comprimé ou sous 

refroidi. 

 

Figure II. 4. A 1atm et 100°C l’eau est un liquide 

saturé c.-à-d. sur le point de s’évaporer. 
 

 

3.2. La vapeur saturée et la vapeur surchauffée  

Une substance gazeuse qui n'est pas sur le point 

de                          se condenser est une vapeur surchauffée. 

 

 

 

 

 
Figure II. 5. A mesure que la chaleur est 

transmise à l'eau une partie du liquide 

saturé s'évapore. Dans ce cas l'eau est  

un mélange liquide-vapeur saturé. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figure II. 3. A 1 atm et 20°C, l’eau est un liquide 

comprimé ou liquide sous-refroidi. 



Chapitre II                                                                                                                                        Les propriétés des substances pures  

23 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figure II. 6. A 1 atm, la température de 

l'eau                                                                           reste constante à 100°C jusqu'à ce 

que la dernière goutte se soit évaporée. 

 Il s'agit alors de vapeur saturée. 
 
 

 

Figure II. 8. Diagramme T-V de 

l’eau                                            chauffée à pression 

constante 

 

 

3.3. La température et la pression de saturation  
 
 

- La température de saturation est la température à 

laquelle une substance change de phase sous une 

pression donnée. 

- La pression de saturation est la pression à laquelle 

une substance change de phase à une température 

donnée. 

Il existe des tables de saturation de la pression en 

fonction de la température (ou de la température en fonction 

de la pression) pour presque toutes les substances. Le tableau 

suivant et un exemple qui se rapporte à l'eau. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figure II. 9. Courbe de 

saturation  d’une substance 

pure (l’eau) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figure II. 7. A mesure que la chaleur est 

transmise à la vapeur, sa température s’élève. 

Dans ce cas l’eau est une vapeur surchauffée. 
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Température 
(°C) 

Pression de saturation 
(kPa) 

Température (°C) Pression de saturation 
(kPa) 

-10 0,26 30 4,25 

-5 0,40 40 7,39 

0 0,61 50 12,35 

5 0,87 100 101,4 

10 1,23 150 476,2 

15 1,71 200 1555 

20 2,34 250 3976 

25 3,17 300 8588 

 

Tableau 1. Pression de saturation de l’eau pour différentes températures. 

 
 

La figure II. 9  illustre la relation Psat = f (Tsat). Cette courbe est la courbe de saturation. On observe 

que l'eau bout à plus haute température sous une pression plus élevée. 

La quantité de chaleur absorbée par une substance pendant sa fusion est la chaleur latente de 

fusion. Cette même quantité de chaleur et dégagée durant sa solidification. De même la quantité de 

chaleur absorbée par une substance au cours de son évaporation est la chaleur latente d'évaporation. 

Cette même quantité de chaleur est dégagée durant sa condensation. La grandeur des chaleurs latentes 

dépend de la pression et de la température à laquelle le changement de phase se produit. 

 
3.4. Les diagrammes de phase  

a. Le diagramme température-volume (T-V)  

Répétons les évolutions des figures II. 1 à II. 9 pour différentes pressions au sein du système 

piston- cylindre. Les résultats sont rapportés dans le diagramme température-volume de la figure II. 10. 

On note que la forme de toutes les courbes est semblable. L'eau s'évapore à plus haute température 

lorsqu'elle est soumise à une pression plus élevée. Par exemple à 100 kPa, elle s'évapore à 99,6°C alors 

qu'à 1MPa elle s'évapore à 179,9°C. Le volume massique de la vapeur saturé diminue à mesure que 

la pression augmente. Par exemple à 100 kPa, Vg = 1,6941 m3/kg, alors qu'à 1 MPa, Vf = 0,19436 m3/kg. 

Autrement dit, le parcours horizontal entre l'état du liquide saturé et l'état de la vapeur saturée rétrécit 

à mesure que la pression croît pour devenir, à la pression de 22,06 MPa, un point. Ce point est appelé 

le « point critique ». C'est le point où les états du liquide saturé et de la vapeur saturée sont identiques.
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Figure II. 10. Diagramme T-V pour les 

changements de phase d'une substance pure     

à diverses pressions constantes. 

Figure II. 11. A des pressions 

surcritiques (P > Pcr) il n'y a plus de 

changement de phase.       

 

Si on relie entre les points représentant les états du liquide saturé de la figure on obtient la courbe 

du liquide saturé. Si on relie entre les points des états de la vapeur saturée on obtient la courbe de 

la vapeur saturée. En se rejoignant au point critique ces deux courbes forment la courbe de saturation 

dont la forme ressemblant à celle d'une cloche et illustré sur la figure II. 12. 

 

Figure II. 12. Diagramme T-V d’une substance pure 

 
Point 

critique 

 Région de mélange 

liquide-vapeur 

saturé 

 Région de 

vapeur 

surchauffée 

Région de 

liquide  

comprimé 
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b. Le diagramme pression-volume (P-V)  

La forme de la courbe de saturation d'une substance pure dans un diagramme pression- 

volume est semblable à celle dans un diagramme température-volume excepté pour les lignes en 

pointillé qui représentent les lignes à températures constantes. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

Figure II. 13. Diagramme P-V d’une substance pure 

 

c. Le diagramme pression-volume (P-V) qui inclut la phase solide  

Les diagrammes T-V et P-V présentés jusqu'à présent ne montrent que les phases liquide et 

vapeur. Toutefois ils peuvent aussi montrer les phases solide-liquide et solide-vapeur. La figure II. 14 

montre le diagramme P-V d'une substance qui se contracte durant la solidification. C'est le cas de la 

presque totalité des substances. La figure II. 15 illustre le diagramme T-V d’une substance qui se 

dilate durant la solidification. C'est le cas de quelques substances dont l'eau. La différence entre les 

deux figures apparaît dans la courbe de saturation solide-liquide. Dans le cas de l'eau, la pente de la 

courbe est négative. L'eau se dilate en gelant. 

Le point où les phases solide, liquide et vapeur d'une substance pure sont en équilibre est 

appelé le « point triple » (voir la figure II. 16). Dans un diagramme P-V ou T-V, l'état d'équilibre des 

trois phases forme la courbe triple. Dans un diagramme P-T, cette courbe apparaît comme un point 

(figure II. 17). 
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Figure II. 14. Diagramme P-V d’une substance                                                           

pure qui se contracte durant la solidification. 
Figure II. 15. Diagramme P-V d’une substance 

pure qui se dilate durant la solidification (eau). 

 

 

  
 

Figure II. 16. Au point triple, les trois 

phases (solide, liquide et gazeuse) sont  en 

équilibre 

Figure II. 17. Diagramme P-T 

d’une  substance pure 

 

 

3.5. Les tables des variables thermodynamiques  

Les tables des variables thermodynamiques présentent la température, la pression, les volumes 

massiques les énergies internes, les enthalpies ainsi que les entropies de la phase liquide et de la phase 

gazeuse. Les variables ont été mesurées expérimentalement où elles ont été déterminées à l'aide de 

relations thermodynamiques. 
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a. L’enthalpie : une combinaison de variables thermodynamiques  

L’enthalpie totale H : 

H = U + PV (kJ)                                         (II. 1) 

 
 

L’enthalpie massique h : 

h = u + Pv (kJ/kg)                                 (II. 2) 

 
 

b. Les états de liquide saturé et de vapeur saturée  

Les variables thermodynamiques du liquide saturé et de la vapeur saturée sont rapportées dans 

les tables A.4 et A.5 (voir annexe). Voici comment on utilise les tables pour trouver les propriétés 

associées à un état particulier. Pour une valeur de T donnée, les tables donnent Psat et les autres 

propriétés. Pour une valeur de P donnée, les tables donnent Tsat et les autres propriétés. 

Vf : volume massique du liquide saturé. 

Vg : volume massique de la vapeur saturée. 

Vfg = Vg - Vf 

L'enthalpie hfg est appelée l' « enthalpie de vaporisation » ou « chaleur latente de vaporisation ». 

Elle représente la quantité d'énergie requise par unité de masse pour vaporiser un liquide saturé à une 

pression et à une température donnée. L'enthalpie de vaporisation décroît avec la température et la 

pression et elle devient nulle au point critique. 

Exemple 1 : 

Un réservoir rigide renferme 50 kg d’eau liquide saturée à 90ºC. Déterminer la pression dans le 

réservoir ainsi que son volume. 

         Solution : 

L'état de l'eau liquide saturée et illustré dans le 

diagramme T-V de la figure ci-dessus. Puisque les conditions 

de saturation prévalent dans le réservoir, la pression qui y 

règne est la pression de saturation à 90°C, soit : 

P = Psat,90ºC = 70,183kPa (voir la table A.4) 

Le volume massique du liquide saturé est à 90°C est : 

v = vf,90ºC = 0.001036 m3/kg        (voir la table A.4) 

Alors, le volume du réservoir est : 

V = m v = (50 kg) (0,001036 m3/kg = 0,0518 m3. 
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Exemple 2 : 

Un système piston-cylindre contient 1 m3 de vapeur 

saturée à 400 kPa. Déterminer la température et la masse de 

vapeur dans le système. 

Solution : 

L'état de la vapeur saturée est montré dans le 

diagramme P-V de la figure ci-dessus. Puisque le cylindre 

contient de la vapeur saturée à 400 kPa, la température qui 

règne dans le cylindre est la température de saturation à 400 

kPa, soit : 

T = Tsat,400 kPa = 143,61 °C                (voir la table A.5) 

Le volume massique du liquide saturé est à 400 kPa est : 

v = vf,,400 kPa = 0.46242 m3/kg        (voir la table A.5) 

Alors, la masse de vapeur dans le cylindre est : 

𝑚 =
𝑉

𝑣
=

1 𝑚3

0.46242 𝑚3 𝑘𝑔⁄
= 𝟐, 𝟏𝟔 𝒌𝒈 

 

c. Un mélange liquide-vapeur à saturation  
 

 

Au cours d'une transformation d'évaporation, la 

substance se présente comme un mélange de liquide 

saturé et de vapeur saturée. Les variables 

thermodynamiques qui déterminent l'état du mélange (le 

volume massique, l'énergie interne, l'enthalpie et 

l'entropie) sont alors pondérées entre l'état de liquide 

saturé et l'état de vapeur saturée à l'aide du titre x, défini 

comme le rapport de la masse de vapeur dans le mélange 

à la masse totale du mélange, soit : 

     𝑥 =
𝑚𝑣𝑎𝑝𝑒𝑢𝑟

𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒
                                            (II. 3)                                      

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Figure II. 18. Pondération de 

liquide                                                                                     et de vapeur dans un mélange 

saturé 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Où 𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒 = 𝑚𝑙𝑖𝑞𝑢𝑖𝑑𝑒 + 𝑚𝑣𝑎𝑝𝑒𝑢𝑟 = 𝑚𝑓 + 𝑚𝑔 

Afin d'établir la relation de pondération des propriétés thermodynamiques à l'aide du titre 

x,         on considère un réservoir dans lequel se trouve un mélange liquide-vapeur saturé (figure II. 19). 
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         Le volume occupé par le liquide saturé et de Vf et celui 

qui est occupé par la vapeur saturée est de Vg. Le volume total 

et alors : 

𝑉 = 𝑉𝑓 + 𝑉𝑔 

𝑉 = 𝑚𝑣 → 𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒 . 𝑉𝑚𝑜𝑦 = 𝑚𝑓𝑉𝑓 + 𝑚𝑔𝑉𝑔 

𝑚𝑓  = 𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒  − 𝑚𝑔  → 𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒  . 𝑉𝑚𝑜𝑦  =  (𝑚𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙𝑒  − 𝑚𝑔) 𝑉𝑓  + 𝑚𝑔𝑉𝑔 

En divisant cette dernière expression par la masse totale 

mtotale, on obtient : 

 
𝑉𝑚𝑜𝑦 = (1 − 𝑥)𝑉𝑓 + 𝑥 𝑉𝑔 

 
Figure II. 19. Un système à 2 phases peut  

être analysé comme un mélange homogène 

Ou encore 

 

 
     Où                𝑉𝑓𝑔 = 𝑉𝑔 − 𝑉𝑓 

De l’équation (4) on a : 

                                                                  𝑥 =
𝑉𝑚𝑜𝑦−𝑉𝑓

𝑉𝑓𝑔
                                                                 (II.5)                      

        
𝑉𝑚𝑜𝑦 = 𝑉𝑓 + 𝑥 𝑉𝑓𝑔 (𝑚3⁄𝑘𝑔)                   (II. 4) 
 

Sous la forme d’un diagramme P-V ou T-V (voir figure  

II. 20), cette dernière expression est le rapport entre, d’une 

part, la distance séparant l’état du mélange à l’état du liquide 

saturé 

(le segment 𝐴𝐵̅̅ ̅̅ ) et, d’autre part, la distance séparant l’état de 

la vapeur saturée à l’état du liquide saturé (le segment 𝐴𝐶̅̅ ̅̅ ). 

Par analogie avec l’équation (II. 4), l’énergie interne et 

l’enthalpie d’un mélange liquide-vapeur saturé sont 

déterminées par : 

 

                   𝑢𝑚𝑜𝑦 = 𝑢𝑓 + 𝑥 𝑢𝑓𝑔            (𝑘𝐽⁄𝑘𝑔)                                                                             (II. 6) 

           ℎ𝑚𝑜𝑦 = ℎ𝑓 + 𝑥 ℎ 𝑓𝑔      (𝑘𝐽⁄𝑘𝑔)                                                                               (II. 7) 

Pour alléger l'écriture dans ce qui suit, on omettra l'indice « moy » dans les équations (II. 4), (II. 6) 

et (II. 7). 

  

Figure II. 20. Rapport 

des segments dans une 

courbe P-v ou T-v 



Chapitre II                                                                                                                                         Les propriétés des substances pures  

31 
 

Exemple 3 : 

Un réservoir indéformable contient 10 kg d’eau dont la température est de 90ºC. Si 8 kg 

d’eau se trouvent sous forme liquide et le reste de la masse sous forme de vapeur, déterminez : 

a) La pression dans le réservoir 

b) Le volume du réservoir. 

 

Solution : 

a) L’état du mélange à saturation est illustré sur la figure. 

Parce que les phases liquide et vapeur sont en équilibre, le 

mélange est saturé et la pression est la pression de 

saturation, soit : 

P = Psat,90ºC = 70,183 kPa (voir la table A.4) 

b)   A 90°C, vf = 0.001036 m3/kg et vg = 2,3593 m3/kg 

(voir la table A.4). On peut déterminer le volume du 

réservoir en additionnant le volume occupé par chacune 

des phases selon l’équation : 

𝑉 = 𝑉𝑓  + 𝑉𝑔 =  𝑚𝑓𝑉𝑓 + 𝑚𝑔𝑉𝑔 

= (8 𝑘𝑔)(0,001036 𝑚3⁄𝑘𝑔) + (2 𝑘𝑔)(2,3593 𝑚3⁄𝑘𝑔) 

= 𝟒, 𝟕𝟑 𝒎𝟑 

Exemple 4 : 

Un réservoir de 80 l  contient 4 kg  de réfrigérant R-134a à la pression de 160 kPa. 

Déterminer 

a) La température dans le réservoir, 

b) Le titre, 

c) L’enthalpie du réfrigérant, 

d) Le volume occupé par la phase vapeur. 

Solution : 

a) L’état du mélange à saturation est illustré à la figure.  D’après les conditions qui règnent au 

sein du réservoir, on ignore toutefois si le réfrigérant se présente sous la forme d’un liquide 

comprimé, d’un mélange liquide-vapeur saturé ou d'une vapeur surchauffée. Pour le 

déterminer, il faut comparer une des variables provenant de l'énoncé du problème aux 

variables relevées de la table de vapeur. Par exemple, selon l'énoncé, on peut calculer le 

volume massique du réfrigérant par : 𝑣 =
𝑉

𝑚
=

0,080 𝑚3

4 𝑘𝑔
= 0,02 𝑚3 𝑘𝑔⁄  
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         Or, à la pression  de 160 kPa, 

           vf = 0.0007437 m3/kg 

          vg = 0,12348 m3/kg                       (voir la table A.12). 

On constate alors que 𝑣𝑓 < 𝑣 < 𝑣𝑔. Le réfrigérant se 

trouve sous la forme de liquide-vapeur saturée. La 

température de saturation correspondant à la pression de 

160 kPa est 

𝑇 = 𝑇𝑠𝑎𝑡,160 𝑘𝑃𝑎 = −𝟏𝟓, 𝟔𝟎°𝑪 

b) Le titre est 

𝑥 =
𝑣 − 𝑣𝑓

𝑣𝑓𝑔
=

0,02 − 0,0007437

0,12348 − 0,0007437
= 𝟎, 𝟏𝟓𝟕

c) A 160 kPa, on tire de la table A.12, ℎ𝑓 = 31,21 𝑘𝐽⁄𝑘𝑔 et ℎ𝑓𝑔 = 209,90 𝑘𝐽⁄𝑘𝑔 

Alors : 

ℎ = ℎ𝑓 + 𝑥 ℎ𝑓𝑔 

= 31,21 𝑘𝐽⁄𝑘𝑔 + (0,157)(209,90 𝑘𝐽⁄𝑘𝑔) 

= 𝟔𝟒, 𝟐 𝒌𝑱⁄𝒌𝒈 

d) La masse de vapeur est 

𝑚𝑔 = 𝑥 𝑚𝑡 = (0,157)(4 𝑘𝑔) = 0,628 𝑘𝑔 

Et le volume occupé par la phase vapeur est 

𝑉𝑔 = 𝑚𝑔𝑉𝑔 = (0,628 𝑘𝑔)(0,12348 𝑚3⁄𝑘𝑔) = 𝟎, 𝟎𝟕𝟕𝟓 𝒎𝟑 (ou 77,5 l) 

Le reste du volume (2,5 l) est occupé par la phase liquide. 

 
d. Une vapeur surchauffée  

Il existe des tables de vapeur surchauffée. Pour 

une pression donnée, les variables thermodynamiques 

sont déclinées en fonction de la température à partir de la 

température de saturation. La température de saturation et 

d'ailleurs indiquée entre parenthèses à côté de la pression. 

(Voir figure II. 21) 

 

 
Figure II. 21. Exemple tiré 

de la                                                                    table A.6 
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e. Un liquide comprimé  

           Pour l’eau comprimée il existe une table des variables thermodynamiques. Pour les autres 

liquides comprimés les variables peuvent être estimées à l’aide des variables du liquide saturé à la 

même température. 

 
3.6. L’équation d’état d’un gaz parfait  

   L'équation d'état la plus simple et la plus utilisée est l'équation d'état des gaz parfaits qui est : 

𝑃𝑣 = 𝑅                                                                             (II. 8) 

   Cette relation s’applique aux gaz réels à basse pression et à haute température. 

 
 

• Peut-on considérer la vapeur d’eau comme un gaz parfait ? 

La figure II. 22 montre le pourcentage de l’écart entre le volume massique extrait des tables 

thermodynamiques de l’eau et celui que prédit la relation des gaz parfaits. On constate que sous des 

pressions inférieures à 10 kPa, le pourcentage d’écart est moins de 0,1 %. A des pressions plus 

élevées, l’écart grandit et, au voisinage de la courbe de vapeur saturée ou du point critique, il atteint 

les 100 %. Dans ces cas, l’utilisation de l’équation des gaz parfaits est proscrite. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure II. 22. Pourcentage d’écart 

entre les volumes massiques de la 

vapeur tirés de la table 

thermodynamique et calculés avec 

l’équation des gaz parfaits 
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3.7. Le facteur de compressibilité : l’écart du comportement des gaz parfaits 

La figure II. 23 montre clairement que le comportement des gaz réels s’écarte du comportement 

d’un gaz parfait dans les régions de saturation et du point critique. Cet écart peut être réduit si on 

utilise le facteur de compressibilité défini comme : 

                    𝑍 =
𝑃 𝑣

𝑅 𝑇
                            où               𝑍 =

𝑣𝑟é𝑒𝑙

𝑣𝑝𝑎𝑟𝑓𝑎𝑖𝑡
                                                       (II. 9)

 

Le facteur Z est à peu près le même pour tous les gaz à la même pression réduite et à la même 

température réduite définies comme : 

               𝑇𝑅 =
𝑇

𝑇𝑐𝑟
             et                 𝑃𝑅 =

𝑃

𝑃𝑐𝑟
                                                                            (II. 10) 

Lorsque P ou T sont inconnus, on utilise le diagramme généralisé de compressibilité et l’équation du       

volume massique réduit pour déterminer la variable thermodynamique inconnue : 

 

                                                  𝑉𝑅 =
𝑉𝑟é𝑒𝑙

𝑅 𝑇𝑐𝑟 𝑃𝑐𝑟⁄
                                                                                     (II. 11)

 

 
 

 
Figure II. 23. Comparaison du facteur de compressibilité        pour différentes substances 
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3.8. Les autres équations d’état  

Il existe des relations d’état dont la plage d’application est plus étendue. Il s’agit de : 

a. Equation d’état de Van des Waals  

 

(𝑷 +
𝒂

𝑽𝟐) (𝑽 − 𝒃) = 𝑹𝑻                                                       (II. 12) 

Où : 

                                                𝒂 =
𝟐𝟕 𝑹𝟐 𝑻𝒄𝒓

𝟐

𝟔𝟒 𝑷𝒄𝒓
           et          𝒃 =

𝑹 𝑻𝒄𝒓

𝟖 𝑷𝒄𝒓
 

 

b. Equation d’état de Beattie-Bridgeman  

 

𝑷 =
𝑹𝒖𝑻

𝑽̅𝟐 (𝟏 −
𝒄

𝑽̅ 𝑻𝟑) (𝑽̅ + 𝑩) −
𝑨

𝑽̅𝟐                                            (II. 13) 

Où :  

                         𝑨 = 𝑨𝟎 (𝟏 −
𝒂

𝑽̅
)      et     𝑩 = 𝑩𝟎 (𝟏 −

𝒃

𝑽̅
) 

et   Ru  est la constante des gaz parfaits et 𝑉̅   est le volume molaire 5 constantes données dans un tableau.  

     Cette équation est précise pour 𝜌 ≤ 0,8𝜌𝑐𝑟 

 

c. Equation d’état de Benedict-Webb-Rubin  

 

𝑷 =
𝑹𝒖𝑻

𝑽̅𝟐 + (𝑩𝟎𝑹𝒖𝑻 − 𝑨𝟎 −
𝑪𝟎

𝑻𝟐)
𝟏

𝑽̅𝟐 +
𝒃 𝑹𝒖𝑻−𝒂

𝑽̅𝟑 +
𝒂𝜶

𝑽̅𝟔 +
𝒄

𝑽̅𝟑𝑻𝟐 (𝟏 +
𝜸

𝑽𝟐) 𝒆−𝜸 𝑽̅𝟐⁄              (II. 14) 

8 constantes données dans un tableau. Cette équation est précise pour 𝜌 ≤ 2,5𝜌𝑐r 

 

d. Equation d’état du viriel  

 
Cette équation d’état emprunte une approche théorique. Elle est établie à partir de la 

thermodynamique statistique et est présentée sous la forme d’une série entière de l’inverse du 

volume, soit : 

 

                   𝑃 =
𝑅𝑇

𝑉
+

𝑎(𝑇)

𝑉2 +
𝑏(𝑇)

𝑉3 +
𝑐(𝑇)

𝑉4 +
𝑑(𝑇)

𝑉5 + ⋯.                                    (II. 15) 

 

Où a(T), b(T), c(T), etc., sont appelés des « coefficients du viriel ». Lorsque la pression tend vers 

zéro, les coefficients du viriel disparaissent, et l’équation (II. 15) devient l’équation des gaz parfaits 
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a) Lorsque P est en kilopascals, 𝑉̅ est en mètres cube par kilomole, T est en kelvins et  

𝑅0 = 8.314 𝑘𝑃𝑎. 𝑚3/𝑘𝑚𝑜𝑙. 𝐾   , les 5 constantes de l’équation de Beattie-Bridgeman sont les suivantes : 

 
Tableau 2 : Les constantes de l’équation de Beattie-Bridgeman 

 

 

b) Lorsque P est en kilopascals, 𝑉̅ est en mètres cube par kilomole, T est en kelvins et  

𝑅0 = 8.314 𝑘𝑃𝑎. 𝑚3/𝑘𝑚𝑜𝑙. 𝐾   , les 8 constantes de l’équation de Benedict-Webb-Rubin sont les suivantes : 

 
Tableau 3 : Les constantes de l’équation de Benedict-Webb-Rubin 
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Chapitre III 

COMPRESSION ET DETENTE DES GAZ 

1. Le travail de frontière déformable 

Le travail est connu comme le produit d’une force agissant sur un corps par le déplacement 

de ce corps. Le travail peut également résulter du déplacement de la frontière du système, par exemple 

celui qu’accomplit un piston lorsqu’il se déplace dans un cylindre. 

Le travail de frontière est le travail accompli par une de frontière déformable. Ce travail se 

manifeste durant des évolutions de compression et de détente dans les systèmes à piston. 

 

F 

 A 
 
 

 
 

 

 

 

 
Figure III. 1. Frontière déformable. (état1) 

Figure III. 2. Le gaz fait un travail δWb en soulevant 

le piston sur une distance ds.(état 2) 

 

  On choisit comme système le gaz contenu dans le dispositif piston-cylindre de la figure III. 2. La 

pression  initiale dans le gaz est de P, le volume total du gaz est V et la section du piston est A. Le 

travail accompli durant le déplacement quasi statique du piston sur une distance infinitésimale ds est: 

 

𝛿 𝑊𝑏 = 𝐹 𝑑𝑠 = 𝑃 𝐴 𝑑𝑠 = 𝑃 𝑑𝑉                                               (III. 1)  

 

     L’indice b souligne le fait que le travail implique une frontière déformable. 

     La pression absolue P dans l’équation (III. 1) est toujours positive ou égal à zéro. Tandis 

que la variation du volume V peut être positive, négative ou nulle. Au cours d’une détente, le volume 

croît et le travail de frontière est alors positif. Au cours d’une compression, le volume décroît et le 

travail de frontière est alors négatif. Si le volume reste inchangé le travail est alors nul. 

Le travail total effectué par le déplacement du piston de l’état 1 à l’état 2 est obtenu en intégrant 

l’équation (III. 1), soit : 

𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉
2

1
                                      [kJ]                                     (III. 2)

Frontière 

déformable 

Gaz 
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Le travail de frontière est égal à l’aire sous la courbe de l’évolution quasi statique dans 

un                                  diagramme P-V. 

Dans la figure III. 3, le travail fait durant la détente du piston de l’état 1 à l’état 2 est représenté       

avec l’aire sous la courbe dans le diagramme P-V sous la forme : 

                                                 𝐴𝑖𝑟𝑒 = 𝐴 = ∫ 𝑑𝐴
2

1
= ∫ 𝑃 𝑑𝐴

2

1
                                                      (III.3) 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

                                                                 Figure III. 3. L’air sous la courbe de l’évolution dans un diagramme P-V 

représente le travail de frontière. 

 

Selon l’évolution, un gaz peut passer de l'état 1 à l’état 2 en empruntant différents parcours (figure 

III. 4). Puisque le travail accompli correspond à l'aire sous la courbe dans le diagramme P-V, il est 

clair qu'il dépend non seulement des états initial et final mais aussi du parcours suivi le travail est une 

fonction de parcours. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                               

 

                                Figure III. 4. Le travail de frontière dépend du parcours suivi                                                      ,                

durant l’évolution. 

 
Il faut noter que la pression P est la pression qui règne sur la surface interne du piston Pi. Dans 

ce cas l'équation devrait être réécrite selon l'équation : 

 

 

Parcours de l’évolution 

 



Chapitre III                                                                                                                                             Compression et détente des gaz 

39  

 

                                           𝑊𝑏 = ∫ 𝑃𝑖 𝑑𝑉 = 0
2

1
                                                             (III. 4) 

       Il faut souligner que, dans les moteurs, le travail fait par le piston durant la détente du gaz 𝑊𝑏 

est utilisé pour : 

- Vaincre le frottement entre le piston et le cylindre Wfriction ; 

- S’opposer à la pression atmosphérique extérieure Watm ; 

- Entraîner l’arbre de transmission Warbre, soit : 

           𝑊𝑏 = 𝑊𝑓𝑟𝑖𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛 + 𝑊𝑎𝑡𝑚 + 𝑊𝑎𝑟𝑏𝑟𝑒 = ∫ (𝐹𝑓𝑟𝑖𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛 + 𝑃𝑎𝑡𝑚𝐴 + 𝐹𝑎𝑟𝑏𝑟𝑒)𝑑𝑥
2

1
                       (III. 5)     

          

1.1.  Travail fait durant une évolution à volume constant  

Exemple 1 : 

      Un réservoir indéformable contient de l'air à 500 kPa et 

à 150°C. Le réservoir perd de la chaleur au profit du milieu 

extérieur. La pression de l'air chute alors à 400 kPa et la 

température descend à 65°C. Déterminez le travail durant 

cette  évolution. 

Solution : 

     Le réservoir est rigide. Sa frontière est indéformable. Par 

conséquent, dV = 0. Dans un diagramme P-V, l’aire sous la 

courbe est nulle. 

𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉 = 0
2

1

 

 

1.2. Travail fait durant une détente à pression constante  

 
Exemple 2 : 

Soit un système piston-cylindre renfermant 10 kg de 

vapeur d'eau surchauffée à 200°C et à 200kPA. De la chaleur 

est ajoutée au cylindre jusqu'à ce que la température de la 

vapeur d'eau atteigne 400°C. Déterminez le travail fait 

pendant l'évolution. Supposez que le piston est libre de se 

déplacer sans frottement. De plus, la masse du piston et la 

pression atmosphérique extérieure demeurent inchangées 

pendant l'évolution. 

Figure III. 5. Exemple 1 

 

 
 

 

Chaleur 

Figure III. 6. Exemple 2 

 

 
 

 

m = 10 kg 

P = 200 kPa 

200 kPa 

Aire = Wb 

P [kPa] 

v1 = 1,08049 v2 = 1,54934 v [ m3/kg] 

Chaleur 
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Solution : 

          L’évolution est quasi statique. 

La pression dans le cylindre demeure constante pendant l'évolution, car la masse du cylindre 

ainsi que la pression  atmosphérique extérieure demeurent inchangées. 

Le travail fait par la frontière déformable est : 

 

𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉 = 𝑃0(𝑉2 − 𝑉1)
2

1
                                                         (III. 6) 

Soit : 

𝑊𝑏 = 𝑚 𝑃0 (𝑉2 − 𝑉1) 

 

      Car V = m . v. De la table A.6 (la vapeur d’eau surchauffée), à 200°C et à 200 kPa, on a 

𝑣1 = 1,08049 𝑚3⁄𝑘𝑔, et à 400°C et à 200 kPa, on a 𝑣2 = 1,54914 𝑚3⁄𝑘𝑔. En substituant ces valeurs 

dans l'expression du travail on obtient : 

𝑊𝑏 = (10𝑘𝑔)(200𝑘𝑃𝑎)(1,54914 − 1,08049) 𝑚3⁄𝑘𝑔 

= 937,7 𝑘𝑃𝑎. 𝑚3 = 937,7 𝑘𝐽 

Remarque : Le signe positif signifie que le travail est fait par le système. La vapeur a utilisé 937,7 kJ 

de son énergie pour déplacer le piston. Ce travail aurait également pu être déterminé grâce au calcul 

de l'aire sous la courbe de l'évolution dans le diagramme P-V. 

1.3. Travail fait au cours d'une compression isotherme d'un gaz parfait 

Exemple 3 : 

      Soit un système piston cylindre 0,4 m3 d'air à 80°C et à 100 kPa. L’air est comprimé à 0,1 m3, 

de telle sorte que la température à l'intérieur du cylindre demeure constante. Déterminez le travail 

fait pendant l'évolution. 

 
Solution : 

 

- L'évolution de compression est quasi statique. 

- L'air se comporte comme un gaz parfait car il se trouve à haute température et à basse 

pression par rapport à son à son point critique (𝑇𝑐𝑟 = 132,5 𝐾; 𝑃𝑐𝑟 = 3,77 𝑀𝑃𝑎) 

Pour un gaz parfait dont la température demeure constante et égale à 𝑇0, on a : 

 

            𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇0 = 𝐶     ou encore     𝑃 =
𝐶

𝑉
      où C est une constante. 

 

En substituant cette expression dans l’équation (III. 2), on obtient : 

 

𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉
2

1
= ∫

𝐶

𝑉
 𝑑𝑉 = 𝐶 ∫

𝑑𝑉

𝑉
= 𝐶 𝑙𝑛

𝑉2

𝑉1
= 𝑃1𝑉1 𝑙𝑛

𝑉2

𝑉1

2

1

2

1
                                         (III. 7) 
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On a aussi 𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2 = 𝑛𝑅𝑇 ou encore 𝑉2⁄𝑉1 = 𝑃1⁄𝑃2 d’où : Wb = -55,5 kJ 

 
1.4. Transformation polytropique  

 
Une transformation polytropique et une évolution où la relation entre la pression et la température 

dans un gaz et 𝑃 𝑉𝛾 = 𝐶, dans laquelle γ et C sont des constantes. Cette expression est souvent 

employée pour modéliser des évolutions de compression ou de détente réelles. La pression dans une 

évolution polytropique est donc : 

 

𝑃 = 𝐶𝑉−𝛾                                                                              (III. 8) 

 
En remplaçant la pression dans l'équation (III.2) par l'expression (III.  8)  puis en effectuant 

l'intégrale on                           obtient : 

 

                           𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉
2

1
= ∫ 𝐶 𝑉−𝛾𝑑𝑉 = 𝐶

𝑉2
−𝑛+1−𝑉1

−𝑛+1

−𝑛+1
=

𝑃2𝑉2−𝑃1𝑉1

1−𝑛

2

1
                             (III. 9) 

 

             Où      𝑃1𝑉1
𝛾 = 𝑃2𝑉2

𝛾 = 𝐶 

 

Pour un gaz parfait, 𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇, et l’équation (III. 9) devient : 

 

              𝑊𝑏 =
𝑛 𝑅 (𝑇2−𝑇1)

1−𝑛
                  𝑛 ≠ 1                      [kJ]                                                      (III. 10) 

 

Dans le cas où γ = 1, le travail de la frontière déformable devient : 

 

 𝑊𝑏 = ∫ 𝑃 𝑑𝑉
2

1

= ∫ 𝐶 𝑉−𝛾𝑑𝑉 = 𝐶 𝑙𝑛 (
𝑉2

𝑉1
)

2

1

 

Cette dernière équation correspond à une évolution isotherme au sein d'un gaz parfait. 

 

 

 

 

 

Figure III. 7. Exemple 3 
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Figure III. 8. Schéma et diagramme P-V d’une transformation polytropique. 

 

2. Bilan d’énergie dans les systèmes fermés  

 
On sait que le bilan d’énergie pour tout système subissant une transformation est : 

 

                       𝐸𝑖𝑛 − 𝐸𝑜𝑢𝑡 =  ∆𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒                         [kJ]                                            (III. 11) 

                                       

𝐸𝑖𝑛 − 𝐸𝑜𝑢𝑡 : Energie transférée par la chaleur, le travail et l’écoulement. 

∆𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 : Variation des énergies interne, cinétique et potentielle. 

En termes de taux (énergie par unité de temps) l'équation (III. 11) devient : 

 

                       𝐸̇𝑖𝑛 − 𝐸̇𝑜𝑢𝑡 = 𝑑𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 𝑑𝑡⁄                    [kW]                                           (III. 12) 

𝐸̇𝑖𝑛 − 𝐸̇𝑜𝑢𝑡 : Puissance transférée par la chaleur, le travail et l’écoulement. 

𝑑𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 𝑑𝑡⁄  : Accumulation des énergies interne, cinétique et potentielle.  

Si les taux Demeurent constants pendant un intervalle de temps Δt alors : 

 

         𝑄 = 𝑄 ̇ ∆𝑡,         𝑊 = 𝑊̇ ∆𝑡         𝑒𝑡        ∆𝐸 = (𝑑𝐸⁄𝑑𝑡)∆𝑡     [kJ]         (III. 13) 

 
Le bilan d'énergie et souvent exprimé par unité de masse il s'agit simplement de diviser tous 

les termes de l'équation (III. 11) par la masse m du système, soit : 

 
     𝑒𝑖𝑛 − 𝑒𝑜𝑢𝑡 = ∆𝑒𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒                          [kJ/kg]                                      (III. 14)   

    Le bilan d'énergie peut aussi être écrit sous forme différentielle selon : 

𝛿𝐸𝑖𝑛 − 𝛿𝐸𝑜𝑢𝑡 = 𝑑𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 ou 𝛿𝑒𝑖𝑛 − 𝛿𝑒𝑜𝑢𝑡  = 𝑑𝑒𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒                           (III. 15) 

 
Lorsqu’un système fermé subit un cycle, les états initial et final sont identiques, soit 

 

                                          ∆𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 = 𝐸2 − 𝐸1 = 0. 

 

 

Gaz 
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    Le bilan d’énergie pour un cycle se résume alors à 𝐸𝑖𝑛 − 𝐸𝑜𝑢𝑡 = 0 ou encore 𝐸𝑖𝑛 = 𝐸𝑜𝑢𝑡. 

 
    Si de plus, le système est fermé (aucun écoulement ne traverse ses frontières), le bilan 

d’énergie devient : 

 

        𝑊𝑛𝑒𝑡,o𝑢𝑡 = 𝑄𝑛𝑒𝑡,𝑖𝑛     ou       𝑊̇ 
𝑛𝑒𝑡,𝑜𝑢𝑡 = 𝑄̇𝑛𝑒𝑡,𝑖𝑛          (pour un cycle)        (III. 16) 

 
Cela signifie que le travail net produit par le système est égal à la chaleur nette qui lui est transmise                               

(Figure III. 9). 

 

 
 

Figure III. 9. Dans un cycle, ΔE = 0 donc Q = W. 

 
Rappelons la convention adoptée en thermodynamique : la chaleur fournie à un système et le 

travail fait par un système sont positifs, alors que la chaleur cédée par un système et le travail fait par 

un système sont négatifs. C'est ainsi que, dans les systèmes fermés, on peut réécrire le bilan d'énergie 

(III. 11) comme : 

 
𝑄𝑛𝑒𝑡,𝑛 − 𝑊𝑛𝑒𝑡,𝑜𝑢𝑡 = ∆𝐸𝑠𝑦𝑠𝑡è𝑚𝑒 ou 𝑄 − 𝑊 = ∆𝐸                                    (III. 17) 

 
3. Chaleurs massiques  

 
On distingue d'une part la chaleur massique à volume constant cv, c'est-à-dire la chaleur requise 

pour élever de 1°C la température de 1 kg d'une substance maintenue à volume constant et, d'autre 

part, la chaleur massique à pression constante cp, c'est-à-dire la chaleur requise pour élever de 1°C 

la température de 1 kg d’une substance maintenue à pression constante. 

 
La chaleur massique à volume constant est défini par :  

 

                                                                           𝑐𝑣 = (
𝜕𝑢

𝜕𝑇
)

𝑣
                                                 (III. 19. a) 
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Où cv est la variation de l'énergie interne d'une substance par unité de température à volume constant.  

La chaleur massique à pression constante est défini par :   

                                                                           𝑐𝑝 = (
𝜕ℎ

𝜕𝑇
)

𝑝
                                                  (III. 19. b) 

Où cp est la variation de l'enthalpie d’une substance par unité de température à pression constante. 

Les chaleurs massiques sont habituellement exprimées en termes de 𝑘𝐽 (𝑘𝑚𝑜𝑙. °𝐶)⁄  ou de 

𝑘𝐽 (𝑘𝑚𝑜𝑙. 𝐾)⁄ .  

Ces  unités sont les mêmes, car Δ(°C) = Δ K.  

 

         On exprime aussi cv et cp en termes de [𝑘𝐽 (𝑘𝑚𝑜𝑙. °𝐶)⁄ ] ou de [𝑘𝐽 (𝑘𝑚𝑜𝑙. 𝐾)⁄ ] 
 

4. L’énergie interne, l’enthalpie et les chaleurs massiques des                        gaz parfaits  

 
Il a été démontré mathématiquement et expérimentalement (Joule, 1843) que l’énergie interne d’un 

gaz parfait n’est fonction que de la température. 

 

                                                                              𝑢 = u(𝑇)                                                      (III. 20) 

 
A l’aide de la définition de l’enthalpie : ℎ = 𝑢 + 𝑃𝑉, et de l’équation des gaz parfaits, 𝑃𝑉 = 𝑅𝑇, 

l’enthalpie devient donc ℎ = 𝑢 + 𝑅. Puisque R est une constante et que 𝑢 = (𝑇), l’enthalpie d’un 

gaz parfait n’est aussi qu’une fonction de la température seulement, soit : 

 

                                                                        ℎ = ℎ(𝑇)                                                                               (III. 21) 

 
Par conséquent les chaleurs massiques des gaz parfaits cv et cp dépendent uniquement de 

la température. La variation différentielle de l'énergie interne d'un gaz parfait est : 

 
                                                                  𝑑𝑢 = 𝑐v(𝑇) 𝑑𝑇                                                                    (III. 22) 

 
Et la variation différentielle de l'enthalpie d'un gaz parfait est : 

 
                                                                  𝑑ℎ = 𝑐p(𝑇) 𝑑𝑇                                                                         (III. 23) 

 
L'équation (III. 22) permet de calculer la variation de l'énergie interne d'un gaz parfait durant une 

évolution de l'état 1 à l'état 2 selon : 

 

                              ∆𝑢 = 𝑢2 − 𝑢1 = ∫ 𝑐𝑣(𝑇) 𝑑𝑇
2

1
                           [kJ/kg]                                   (III. 24)
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De même, l'équation (III. 23) permet de calculer la variation de l'enthalpie d'un gaz parfait durant 

une évolution de l'état 1 à l'état 2 selon : 

 

                          ∆ℎ = ℎ2 − ℎ1 = ∫ 𝑐𝑝(𝑇) 𝑑𝑇
2

1
                           [kJ/kg]                                  (III. 25) 

On estime les chaleurs massiques 𝑐(𝑇) et 𝑐𝑝(𝑇) avec une valeur moyenne 𝑐𝑣,𝑚𝑜𝑦 et 𝑐𝑝,𝑚𝑜𝑦 dans la 

plage de températures de l’évolution. D’où : 

 

          𝑢2 − 𝑢1 = 𝑐𝑣,m𝑜𝑦 (𝑇2 − 𝑇1)        [𝑘𝐽⁄𝑘𝑔]                             (III. 26) 

 
et                              ℎ2 − ℎ1 = 𝑐𝑝,m𝑜𝑦 (𝑇2 − 𝑇1)                          [𝑘𝐽⁄𝑘𝑔]                              (III. 27) 

 

 

 
 

En résumé, le changement d'énergie interne et d'enthalpie d'un gaz parfait durant une évolution 

peut-être estimer de trois façons différentes : 

1-  On utilise les valeurs les valeurs de l'énergie interne u et de l'enthalpie h disponibles dans les 

tables thermodynamiques. C'est le moyen le plus rapide et le plus précis. 

2-  On se sert des relations 𝑐(𝑇) et 𝑐𝑝(𝑇) qui sont disponibles sous forme de graphiques, de 

tableaux ou de Polynômes pour intégrer les équations (III. 24) et (III. 25). Cette façon de 

procéder se prête bien au calcul informatique 

3-   On emploi une valeur moyenne de la chaleur massique (voir les équations (III. 26) et (III. 

27). Ce calcul est simple et pratique, surtout si les tables thermodynamiques ne sont pas disponibles 

pour le gaz. Les résultats sont plus précis si l'intervalle de température, dans lequel la chaleur massique 

est considérée constante, demeure petit. 

 
5. Les relations entre les chaleurs massiques d’un gaz parfait  

 
       Pour un gaz parfait : ℎ = 𝑢 + 𝑅𝑇, en différenciant on trouve 𝑑ℎ = 𝑑𝑢 + 𝑅𝑑𝑇.                   Or 𝑑ℎ = 𝑐𝑝 𝑑𝑇 

et 𝑑𝑢 = 𝑐𝑣 𝑑𝑇 d’où la relation : 

 

𝑐𝑝 = 𝑐𝑣 + 𝑅                      [𝑘𝐽⁄(𝑘𝑔. 𝐾)]                                             (III. 28) 

 Si les chaleurs massiques sont exprimées sur une base molaire, alors : 

                           𝑐𝑝̅ = 𝑐𝑣̅ +  𝑅𝑢                                                [𝑘𝐽⁄(𝑘𝑚𝑜𝑙. 𝐾)]                                      (III. 29) 
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Enfin le rapport des chaleurs massique est défini par : 

 

                                                𝑘 =
𝑐𝑝

𝑐𝑣
                                                                                (III. 30)

  

Tout comme les chaleurs massiques, le rapport k varie en fonction de la température. Toutefois 

dans les gaz monoatomiques, il demeure constant est égal à 1,667. Pour les gaz diatomiques, comme 

l'air, il est à peu près égal à 1,4 à la température de la pièce. 

 



Chapitre IV                                                                                                                                                  Les cycles de puissance à gaz  

47  

 

Chapitre IV 

LES CYCLES DE PUISSANCE À GAZ 

Les cycles de puissance et les cycles de réfrigération sont des applications importantes de la 

thermodynamique. 

Dans les cycles de puissance à gaz, le fluide moteur reste toujours, en phase gazeuse. Le cycle 

peut être fermé ou ouvert. Dans un cycle fermé, le fluide moteur parcourt de façon cyclique, les 

mêmes évolutions. À la fin de chaque cycle, le fluide moteur revient à son état initial. Dans un cycle 

ouvert, le fluide moteur est renouvelé à la fin de chaque cycle. Par exemple, à la fin du cycle ouvert 

d’un moteur à combustion, les gaz d'échappement sont expulsés dans le milieu extérieur et remplacés 

par un nouveau mélange d'air-carburant. 

Dans les moteurs à combustion externe, la chaleur est transmise au fluide moteur à l'aide d'une 

source externe comme un capteur solaire ou une chaudière. Dans les moteurs à combustion interne, 

par exemple les moteurs de voiture, le fluide moteur est chauffé en participant à la combustion du 

carburant à l'intérieur des frontières du système. 

 
1.      Des généralités à propos des cycles de puissance à gaz  

 
Le rendement thermique de ces machines est le rapport du travail qu’elles produisent à la chaleur 

qui les alimente, soit : 

 

𝜂𝑡ℎ = 
𝑊𝑛𝑒𝑡 

𝑄𝑖𝑛 
ou encore   𝜂𝑡ℎ = 

𝑤𝑛𝑒𝑡 

𝑞𝑖𝑛 
(IV. 1) 

 

                                       (𝑊𝑛𝑒𝑡 𝑒𝑡 𝑄𝑖𝑛 𝑒𝑛 𝐽 𝑒𝑡 𝑤𝑛𝑒𝑡 𝑒𝑡 𝑞𝑖𝑛 𝑒𝑛 𝐽/𝑘𝑔) 

 
Les machines à combustion interne et les turbine à gaz fonctionnent suivant un cycle ouvert (Les 

gaz d'échappement sont expulsés de la machine). Mais, pour analyser leur comportement 

thermodynamique, il faut modéliser le cycle ouvert avec des cycles fermés appelés des « cycles 

théoriques » ou des « cycles idéaux », qui admettent des hypothèses simplificatrices. Ces hypothèses 

appelées « hypothèses d’air standard » sont les suivantes : 

1- Le fluide moteur est l'air,  i l  se comporte comme un gaz  parfait. 

2- Toutes les évolutions du cycle sont réversibles                       intérieurement. 

3- La combustion est représentée par un apport de chaleur                          provenant d’une source externe. 

4- Le cycle se termine par l'évacuation de la chaleur dans le milieu extérieur. 
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De plus si on suppose que les chaleurs massiques de l'air, estimées à 25°C demeurent constantes, 

on parle alors des « hypothèses d'air standard simplifiées » 

 
2. À quoi sert le cycle de Carnot  

 
La figure 2 représente le cycle de Carnot. C’est le 

cycle le plus efficace que peut exécuter une machine 

fonctionnant entre une source de chaleur à la température 

TH et un puits de chaleur à TL. Son rendement est : 

 

𝜂𝑡ℎ,𝐶𝑎𝑟𝑛𝑜𝑡 = 1 −
𝑇𝐿

𝑇𝐻
                                 (IV.2) 

 

         Une machine qui fonctionne selon le cycle de Carnot                

est difficile à réaliser. 

      L’intérêt du cycle de Carnot est de servir d’étalon 

auquel les cycles réels et les cycles théoriques peuvent 

être comparés. 

    Exemple : 

 
Démontrez que le rendement du cycle de Carnot 

parcouru entre des réservoirs dont les températures sont 

de TH et de TL ne dépend que de ces températures et est 

donné par l'expression (2). 

         Solution : 

 
 

Les 4 évolutions du cycle sont réversibles. La 

chaleur admise dans le système 𝑞𝑖𝑛 et l’aire sous la courbe 

de l'évolution 1-2, et la chaleur évacuée par le système 

𝑞𝑜𝑢𝑡 est l'aire sous la courbe de l'évolution 3-4. Ces 

quantités de chaleur sont : 

 
𝑞𝑖𝑛 = 𝑇(𝑠2 − 𝑠1) et  

 

𝑞𝑜𝑢𝑡 = 𝑇𝐿(𝑠3 − 𝑠4) = 𝑇𝐿(𝑠2 − 𝑠1)

 

        

Figure IV. 1. Diagrammes P-v 

et T-s du cycle de Carnot. 

 

 

Figure IV. 2.  Diagramme T-s 

de l’exemple 
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𝑠3 = 𝑠2 et 𝑠1 = 𝑠4, car les évolutions 2-3 et 4-1 sont isentropiques. Si on substitue ces expressions 

dans la définition du rendement (1), le rendement du cycle de Carnot devient : 

 

                       𝜂𝑡ℎ =
𝑤𝑛𝑒𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑞𝑜𝑢𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑇𝐿(𝑠2−𝑠1)

𝑇𝐻(𝑠2−𝑠1)
= 1 −

𝑇𝐿

𝑇𝐻
                                            (IV. 3) 

 

3. Un aperçu du moteur à combustion interne  

 

Le moteur à combustion interne est une machine qui convertit, à l’intérieur de la chambre de 

combustion, l’énergie chimique recélée dans un carburant en chaleur et en énergie mécanique. 

Les principaux éléments du moteur à combustion interne sont : 

- La chambre de combustion. 

- Le cylindre. 

- Le système bielle-manivelle. 

- Le bloc moteur. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

           À l'intérieur de la chambre de combustion se déroule le cycle  thermodynamique qui peut être 

un cycle à 4 temps ou à deux temps. Durant le cycle l'échange des gaz avec l'extérieur se fait par les 

soupapes d'admission et les soupapes d'échappement (voir  figure IV.3). Le piston se déplace dans le 

cylindre entre deux positions extrêmes le point mort bas (PMB) (volume du cylindre est maximal, 

𝑉𝑚𝑎𝑥) et le point mort haut (PMH) (volume du cylindre est minimal, 𝑉𝑚𝑖). Ce volume minimal est 

 

 

Figure IV. 3 : Principaux éléments du moteur à combustion interne. 
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appelé le « volume de compression » la distance séparant le point mort bas (PMB) du point mort haut 

(PMH) est « la course du piston » et le diamètre du cylindre est appeler l' « alésage ». La différence 

entre le volume maximal et le volume minimal et « la      cylindrée ». 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  Le rapport du volume maximal du cylindre au volume minimal, appelé le « taux de compression » 

est : 

                                                                           𝑟 =
𝑉𝑚𝑎𝑥

𝑉𝑚𝑖𝑛
=

𝑉𝑃𝑀𝐵

𝑉𝑃𝑀𝐻
                                                         (IV. 4) 

                      

 

La pression moyenne effective (PME) 
 

                                                       𝑃𝑀𝐸 =
𝑊𝑛𝑒𝑡

𝑉𝑚𝑎𝑥 − 𝑉𝑚𝑖𝑛
=

𝑤𝑛𝑒𝑡

𝑣𝑚𝑎𝑥 − 𝑣𝑚𝑖𝑛
                                               (IV. 5) 

       

 
4. Le cycle Otto  

 

         Le cycle Otto théorique est le cycle du moteur à allumage commandé (le moteur à essence). Ce 

cycle compte quatre évolutions réversibles intérieurement : une compression isentropique, un apport 

de chaleur à volume constant, une détente isentropique et une évacuation de chaleur à volume.   

Le cycle est illustré sur la figure IV. 6. 

       

Figure IV. 4 : Système piston-

cylindre 

                
a) Cylindrée           b) Volume de compression 

 

Figure IV. 5 : Cylindrée et volume de compression 

PMH 

 

PMB 
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     Le cycle est aussi illustré dans le diagramme T-s de la 

figure IV. 7.  Le bilan d’énergie pour l’ensemble du cycle est : 

 
     (𝑞𝑖𝑛 − 𝑞𝑜𝑢𝑡) + (𝑤𝑖𝑛 − 𝑤𝑜𝑢𝑡) = Δ𝑢      (𝑘𝐽⁄𝑘𝑔)         (IV. 6) 

Or, la chaleur ajoutée au système est : 

𝑞𝑖𝑛 = 𝑢3 − 𝑢2 = 𝑐v (𝑇3 − 𝑇2)                                       (IV. 7.a) 

 

Et la chaleur évacuée est: 

 

 

𝑞𝑜𝑢𝑡 = 𝑢4 − 𝑢1 = 𝑐v (𝑇4 − 𝑇1)                                        (IV. 7.b)

Le rendement thermique du cycle est donc :           

                             𝜂𝑡ℎ,𝑂𝑡𝑡𝑜 =
𝑤𝑛𝑒𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑞𝑜𝑢𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑇4−𝑇1

𝑇3−𝑇2
                                              (IV. 8) 

 

    

Figure IV. 6 : Cycle réel théorique (Otto) d’un moteur à combustion interne à quatre temps. 

 

 

Figure IV. 7 : Diagramme T-s 

du cycle Otto théorique 
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      Les évolutions 1-2 et 3-4 sont isentropiques, et 𝑉2 = 𝑉3 et 𝑉4 = 𝑉1. Alors : 

 

                                                      
𝑇1

𝑇2
= (

𝑉2

𝑉1
)

𝑘−1

= (
𝑉3

𝑉4
)

𝑘−1

=
𝑇4

𝑇3
                                            (IV. 9)      

 

On substitue (IV. 9) dans le rendement, on trouve : 
 

                                                 𝜂𝑡ℎ,𝑂𝑡𝑡𝑜 = 1 −
1

𝑟𝑘−1
                                                                 (IV. 10) 

       Où 𝑘 = 𝑐𝑝⁄𝑐𝑣, r est le taux de compression : 

                                                   𝑟 =
𝑉𝑚𝑎𝑥

𝑉𝑚𝑖𝑛
=

𝑉1

𝑉2
=

𝑣1

𝑣2
                                                                    (IV. 11) 

 

5. Le cycle Diesel  

 
Le cycle théorique Diesel est le cycle du moteur 

à allumage par compression (le moteur Diesel). Ce 

cycle est semblable au cycle Otto, excepté que 

l’apport de chaleur se fait à pression constante (Figure 

IV. 7). 

La chaleur transmise au fluide moteur à pression 

constante  est : 

𝑞𝑖𝑛 − 𝑤𝑏,𝑢𝑡 = 𝑢3 − 𝑢2 →  

𝑞𝑖𝑛 = 𝑃2(𝑣3 − 𝑣2) + (𝑢3 − 𝑢2) 

                  = ℎ3 − ℎ2 = 𝑐v (𝑇3 − 𝑇2)                        (IV. 12.a) 

Et la chaleur évacuée à volume constant est : 

 

         −𝑞𝑜𝑢𝑡 = 𝑢1 − 𝑢4 → 

        𝑞𝑜𝑢𝑡 = 𝑢4 − 𝑢1 = 𝑐v (𝑇4 − 𝑇1)                    (IV. 12.b) 

 

     Le rendement du cycle diesel dans le cas où les 

hypothèses                            d'air standard simplifiées sont retenues, 

est alors : 

 

          𝜂𝑡ℎ,𝐷𝑖𝑒𝑠𝑒𝑙 =
𝑤𝑛𝑒𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑞𝑜𝑢𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑇4−𝑇1

𝑘(𝑇3−𝑇2)
= 1 −

𝑇1(𝑇4 𝑇1⁄ −1)

𝑘𝑇2(𝑇3 𝑇2⁄ −1)
                                (IV.13) 

 

Soit 𝑟𝑐 le rapport du volume du cylindre après la combustion à celui avant la combustion : 
          

                                                                     𝑟𝑐 =
𝑉3

𝑉2
=

𝑣3

𝑣2
                                                      (IV. 14) 

 

 

 

Figure IV. 8 : Diagrammes P-v 

et T-s du cycle Diesel théorique 
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En substituant cette relation dans l’expression du rendement, on trouve : 

 

                                          𝜂𝑡ℎ,𝐷𝑖𝑒𝑠𝑒𝑙 = 1 −
1

𝑟𝑘−1 [
𝑟𝑐

𝑘−1

𝑘(𝑟𝑐−1)
]                                                 (IV.15) 

 

6. Le cycle de Brayton  

 

      Le cycle théorique de la turbine à gaz est le cycle de Brayton. Ce cycle comprend quatre évolutions 

réversibles intérieurement : une compression isentropique, un apport de chaleur à pression constante, 

une détente isentropique et une évacuation de chaleur à pression constante. Ces évolutions sont 

illustrées dans les diagrammes T-s et P-V de la figure IV.9. 

 

                    
 

Figure IV. 9. Diagramme T-s et P-v du cycle de Brayton idéal. 

 

Le bilan d’énergie pour l’ensemble du cycle est : 

 

               (𝑞𝑖𝑛 − 𝑞𝑜𝑢𝑡) + (𝑤𝑖𝑛 − 𝑤𝑜𝑢𝑡) = ℎ𝑠𝑜𝑟𝑡𝑖𝑒 − ℎ𝑒𝑛𝑡𝑟é𝑒                                   (IV.16) 

 

        Or, la chaleur transmise au fluide moteur à pression constante est : 

 

                         𝑞𝑖𝑛 = h3 – h2 = 𝑐p (𝑇3 – 𝑇2)                                                             (IV. 17.a) 

 

Et la chaleur évacuée à volume constant est : 

 

                                 𝑞𝑜𝑢𝑡 = h4 − h1 = 𝑐p (𝑇4 − 𝑇1)                                                                    (IV. 17.b) 

 

     Le rendement du cycle de Brayton dans le cas où les hypothèses d’air standard simplifiées sont 

admises est : 

 

            𝜂𝑡ℎ,𝐵𝑟𝑎𝑦𝑡𝑜𝑛 =
𝑤𝑛𝑒𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑞𝑜𝑢𝑡

𝑞𝑖𝑛
= 1 −

𝑐𝑝(𝑇4−𝑇1)

𝑐𝑝(𝑇3−𝑇2)
= 1 −

𝑇1(𝑇4 𝑇1⁄ −1)

𝑇2(𝑇3 𝑇2⁄ −1)
                            (IV. 18) 
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Chapitre V 

THERMODYNAMIQUE DES VAPEURS  

ET DE L’AIR HUMIDE 

 

1. L’air sec et l’air humide  

- L'air est un mélange composé d'azote, d'oxygène et de traces d'autres gaz. L'air dans 

l'atmosphère contient de la vapeur d'eau (humidité). Il est appelé air humide ou air 

atmosphérique. L'air qui ne contient aucune trace d'humidité et appelé air sec. 

- Dans les systèmes de conditionnement d'air l’air sec et la vapeur d'eau se comportent comme 

un gaz parfait et sa chaleur massique demeure à peu près constante est égal à 

𝟏. 𝟎𝟎𝟓 𝒌𝑱 𝒌𝒈. 𝑲⁄ . 

- L'enthalpie de l’air sec est alors estimée avec l'expression : 

𝒉𝒂𝒊𝒓 𝒔𝒆𝒄 = 𝒄𝒑 𝑻 = (𝟏. 𝟎𝟎𝟓 𝒌𝑱 𝒌𝒈. °𝑪)⁄  𝑻                 [kJ/kg]                         (V.1.a) 

et sa variation est :  

         ∆𝒉𝒂𝒊𝒓 𝒔𝒆𝒄 = 𝒄𝒑 ∆𝑻 = (𝟏. 𝟎𝟎𝟓 𝒌𝑱 𝒌𝒈. °𝑪)⁄  ∆𝑻                 [kJ/kg]                         

(V.1.b) 

où T est la température en °C, et ∆𝑻 est la variation de température. 

- L'air atmosphérique peut être modélisé comme un mélange de gaz parfaits dont la pression 

est égale à la somme des pressions partielle de l'air sec et de la vapeur d'eau. 

                                               𝑷 = 𝑷𝒂 + 𝑷𝒗                              [kPa]                           (V.2) 

- L'enthalpie de la vapeur d'eau dans l'air est égale à l'enthalpie de la vapeur d'eau saturée à la 

même température, soit : 

𝒉𝒗(𝑻, 𝑷𝒃𝒂𝒔𝒔𝒆)  ≅ 𝒉𝒈(𝑻)                                                       (V.3) 

     𝒉𝒈(𝑻) ≅ 𝟐𝟓𝟎𝟎. 𝟗 + 𝟏. 𝟖𝟐 𝑻                     [kJ/kg]          (T en °C)                            (V.4) 

Où         −𝟏𝟎°𝑪 ≤ 𝑻 ≤ 𝟓𝟎°𝑪 

2. L’humidité absolue et l’humidité relative de l’air 

    La quantité de vapeur d'eau dans l'air peut être exprimée en termes d’humidité absolue ou 

d'humidité relative. L'humidité absolue est définie comme le rapport de la masse de vapeur à la 

masse d'air sec, soit : 

         𝝎 =
𝒎𝒗

𝒎𝒂
                        (kg de vapeur d’eau / kg d’air sec)                     (V.5) 
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La vapeur d'eau et l'air sec se comportent comme un gaz parfait alors l'humidité absolue peut être 

exprimée en termes de pression par : 

𝝎 =
𝒎𝒗

𝒎𝒂
=

𝑷𝒗𝑽 𝑹𝑽𝑻⁄

𝑷𝒂𝑽 𝑹𝒂𝑻⁄
=

𝑷𝒗 𝑹𝒗⁄

𝑷𝒂 𝑹𝒂⁄
= 𝟎. 𝟔𝟐𝟐  

𝑷𝒗

𝑷𝒂
                                          (V.6) 

Ou encore      

 𝝎 =   
𝟎.𝟔𝟐𝟐  𝑷𝒗

𝑷 − 𝑷𝒗
                      (kg de vapeur d’eau / kg d’air sec)                (V. 7) 

                  Où     𝑷 = 𝑷𝒂 +  𝑷𝒗        est la pression totale. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

      Soit 1 kg d'air sec dont l'humidité absolue est nulle. On se met à y ajouter de la vapeur d'eau, 

son humidité absolue augmente et à un certain point l'air ne peut plus absorber l'humidité sans qu'il 

y ait condensation. L'air est donc saturé de vapeur. On appelle cet air « air saturé » On peut estimer 

la quantité de vapeur d'eau contenue dans l'air saturé se trouvant à une température et à une pression 

données, en remplaçant la pression de la vapeur 𝑷𝒗 dans l'équation (V. 7) par la pression de 

saturation 𝑷𝒈 déterminée pour cette même température. (la pression de vapeur dans l'air saturé est 

égale à la pression de saturation de l'eau à la même température). 

Le rapport de ces deux quantités est défini comme l'humidité relative : 

                                    ∅ =
𝒎𝒗

𝒎𝒈
=

𝑷𝒗𝑽 𝑹𝒗𝑻⁄

𝑷𝒈𝑽 𝑹𝒗𝑻⁄
=

𝑷𝒗

𝑷𝒈
                                                           (V. 8) 

Où                            

 𝑷𝒈 = 𝑷𝒔𝒂𝒕,𝑻                                                                        (V. 9) 

 

En regroupant les équations (V.7) et (V. 8) on établit les relations entre l'humidité absolue 

 
 

Figure V. 1 : La pression de vapeur 

dans l’air est égale à la pression de 

sat de l’eau à la même température  

 

                  

 

Figure V. 2 : L’humidité absolue 

et l’humidité relative 
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et l'humidité relative, soit : 

 

                                         ∅ =
𝝎 𝑷

(𝟎.𝟔𝟐𝟐+𝝎) 𝑷𝒈
                                                             (V. 10.a) 

 et                                      𝝎 =
𝟎.𝟔𝟐𝟐 ∅ 𝑷𝒈

𝑷− ∅ 𝑷𝒈
                                                                  (V. 10.b) 

     L'enthalpie totale de l’air atmosphérique est la somme des enthalpies de l'air sec et de la vapeur 

d'eau, soit : 

𝑯 = 𝑯𝒂 + 𝑯𝒗 = 𝒎𝒂𝒉𝒂 +  𝒎𝒗𝒉𝒗 

en divisant le tout par la masse d'air sec 𝒎𝒂, on obtient : 

𝒉 =
𝑯

𝒎𝒂
= 𝒉𝒂 + 𝝎 𝒉𝒗 

𝒉 = 𝒉𝒂 + 𝝎 𝒉𝒈                      (kJ/kg d’air sec)                                (V. 11) 

car    𝒉𝒗 ≅ 𝒉𝒈 

Exemple : 

         Soit une pièce dont les dimensions sont  5 m sur 5 m sur 3 m. La pièce est remplie d'air à 100 

kPa et à 25°C et son humidité relative est de 75 %. Déterminer : 

a-  La pression partielle de l'air sec.  

b- L'humidité absolue. 

c- L'enthalpie de l'air atmosphérique par unité de masse d'air sec. 

d- La masse d'air sec et la masse de vapeur dans la pièce. 

Solution 

Variables thermodynamiques : 

- La chaleur massique de l’air à pression constante 

et à 25°C est 𝒄𝒑 = 𝟏. 𝟎𝟎𝟓 𝒌𝑱/𝒌𝒈. 𝑲 (voir table 

A.2a) 

- La pression de saturation de l’eau à 25°C est 

𝑷𝒔𝒂𝒕 = 𝟑. 𝟏𝟔𝟗𝟖 𝒌𝑷𝒂. 

- L’enthalpie de la vapeur d’eau est  𝒉𝒈 = 𝟐𝟓𝟒𝟔. 𝟓 𝒌𝑱/𝒌𝒈. 

a- La pression partielle de l’air sec déterminée à l’aide de l’équation V.2 est : 

 

          𝑷𝒂 = 𝑷 − 𝑷𝒗 

Où   𝑷𝒗 = ∅ 𝑷𝒈 =  ∅ 𝑷𝒔𝒂𝒕,𝟐𝟓°𝑪 = 𝟎. 𝟕𝟓 × 𝟑. 𝟏𝟔𝟗𝟖 = 𝟐. 𝟑𝟖 𝒌𝑷𝒂  
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    Alors :      𝑷𝒂 = 𝟏𝟎𝟎 − 𝟐. 𝟑𝟖 = 𝟗𝟕. 𝟔𝟐 𝒌𝑷𝒂 

 

b- D’après l’équation V.7 : 

 𝝎 =   
𝟎.𝟔𝟐𝟐  𝑷𝒗

𝑷 − 𝑷𝒗
=

𝟎.𝟔𝟐𝟐×𝟐.𝟑𝟖

𝟏𝟎𝟎−𝟐.𝟑𝟖
= 𝟎. 𝟎𝟏𝟓𝟐 𝒌𝒈 𝑯𝟐𝑶 𝒌𝒈 𝒅′𝒂𝒊𝒓 𝒔𝒆𝒄⁄  

c- D’après l’équation V.11 : 

𝒉 = 𝒉𝒂 + 𝝎 𝒉𝒗 ≅ 𝒄𝒑𝑻 + 𝝎 𝒉𝒈 

    = 𝟏. 𝟎𝟎𝟓 × 𝟐𝟓 + 𝟎. 𝟎𝟏𝟓𝟐 × 𝟐𝟓𝟒𝟔. 𝟓 = 𝟔𝟑. 𝟖 𝒌𝑱 𝒌𝒈 𝒅′𝒂𝒊𝒓 𝒔𝒆𝒄⁄  

                    

        L’enthalpie de la vapeur d’eau (2546.5 kJ/kg) peut aussi être estimée à l’aide de l’expression V.4 : 

                         𝒉𝒈,𝟐𝟓°𝑪 ≅ 𝟐𝟓𝟎𝟎. 𝟗 + 𝟏. 𝟖𝟐 (𝟐𝟓) = 𝟐𝟓𝟒𝟔. 𝟔 𝒌𝑱 𝒌𝒈⁄  

       Cette valeur est presque identique à celle qui a été tirée de la table A.4. 

d- L’air sec et la vapeur d’eau occupent toute la pièce. Donc le volume de chaque constituant 

est égal au volume de la pièce, soit : 

𝑽𝒂 = 𝑽𝒗 = 𝑽𝒑𝒊è𝒄𝒆 = 𝟓 × 𝟓 × 𝟑 = 𝟕𝟓 𝒎𝟑 

La masse d'air sec et la masse de vapeur estimées à l'aide de l'équation d'état d'un gaz parfait sont : 

𝒎𝒂 =
𝑷𝒂𝑽𝒂

𝑹𝒂𝑻
=

𝟗𝟕. 𝟔𝟐 × 𝟕𝟓

𝟎. 𝟐𝟖𝟕 × 𝟐𝟗𝟖
= 𝟖𝟓. 𝟔𝟏 𝒌𝒈 

                             

𝒎𝒗 =
𝑷𝒗𝑽𝒗

𝑹𝒗𝑻
=

𝟐. 𝟑𝟖 × 𝟕𝟓

𝟎. 𝟒𝟔𝟏𝟓 × 𝟐𝟗𝟖
= 𝟏. 𝟑 𝒌𝒈 

La masse de la vapeur d’eau peut aussi être estimée à l'aide de l'équation V.5 selon 

𝒎𝒗 =  𝝎 𝒎𝒂 = 𝟎. 𝟎𝟏𝟓𝟐 × 𝟖𝟓. 𝟔𝟏 = 𝟏. 𝟑 𝒌𝒈 

 

3. Le point de Rosée 

         L’été, durant le jour, le soleil évapore l’eau, l’air atmosphérique est chauffé et se charge 

d’humidité. La nuit, la température de l’air atmosphérique baisse et son humidité relative augmente. 

Quand elle atteint 100 %, l’air atmosphérique ne peut plus retenir l’humidité. Toute baisse 

additionnelle de température entraîne de la condensation.  

        La rosée du matin provient de l’humidité dans l’air qui, durant la nuit, s’est condensée sur les 

surfaces froides comme le sol. A plus basse température, l’humidité dans l’air peut même se 

sublimer et former du givre. 

 Le point de rosée 𝑇𝑟𝑜𝑠é𝑒 est défini comme la température à laquelle la condensation commence à 



Chapitre V                                                                                                                     Thermodynamique de vapeurs et de l’air humide 

58  

se manifester lorsque l’air est refroidi à pression constante. 

 

                                                 𝑇𝑟𝑜𝑠é𝑒 = 𝑇𝑠𝑎𝑡,𝑃𝑣
                                                             (V. 12) 

       Exemple     

     Lorsqu'il fait frais à l'extérieur, la condensation peut se produire sur la surface intérieure des 

vitres dans la maison. Supposant que la température de l'air dans la maison est de 20°C et que 

l'humidité relative est de 75 % (voir figure). A quelle température de la surface intérieure de la vitre 

la condensation commence-t-elle à se manifester ?                                 

         La température n'est pas uniforme dans l'air de la 

maison. Près des murs et des fenêtres la température est 

plus basse, car le milieu intérieur perd de la chaleur au 

profit du milieu extérieur. Par conséquent, dans cette 

région l'air est refroidi à pression Pv constante jusqu'à ce 

que la condensation commence à se manifester cela se 

produit au point de rosée Trosée qui est estimé à l'aide de 

l'expression : 

  𝑇𝑟𝑜𝑠é𝑒 = 𝑇𝑠𝑎𝑡,𝑃𝑣
 

Où          𝑃𝑣 = ∅ 𝑃𝑔,20°𝐶 = 0.75 × 2.3392 = 1.754 𝑘𝑃𝑎 

Par conséquent : 

 𝑇𝑟𝑜𝑠é𝑒 = 𝑇𝑠𝑎𝑡,1.754𝑘𝑃𝑎 = 15.4°𝐶 

Remarque : 

Si la température et l'humidité de l'air intérieur demeurent inchangées, pour éviter la condensation, 

il faut maintenir la température sur la surface intérieure de la vitre au-dessus de 15,4°C. 
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