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Chapitre 2 • Travail et chaleur

Pour toute transformation isochore d’un système physique la chaleur

échangée est : dQV = ncVdT.

La capacité calorifique molaire d’un mélange idéal est donnée par :

• xi: fra
ction molaire du constituant i dans le mélange homogène ;

• cp (ou v), i: capacité calorifique molaire du constituant i pur à la température

du mélange.

Une source thermique est un milieu dont la capacité calorifique est très

grande devant celle du système et dont la température uniforme Te reste

constante durant tout le transfert de chaleur.

EXERCICES

2.1 Travail et chaleur échangés par un système

Une mole de gaz parfait monoatomique, initialement à 300 K (T0) et

1 bar (P0), e
st amenée réversiblement à la pression de 1,2 bar (P1) et à

la température de 305 K (T1) selon les deux chemins suivants :

a)  transformation isobare suivie d’une transformation isochore ;

b)  transformation isochore suivie d’une transformation isobare.

Calculer, pour chaque chemin, les paramètres d’état de ce gaz au point

intermédiaire, puis le travail total et la chaleur totale échangés par ce

gaz avec l’extérieur.

Hypothèse : le gaz est un gaz parfait idéal.

Données : 
  et  

2.2  L’échange de travail lors de la détente d’un gaz parfait

Un cylindre horizontal, obturé par un piston mobile pouvant se déplacer

sans frottement et de section A égale à 0,2 m2, contient 50 moles de gaz

parfait. La pression P0 et la température T0 initiales du système sont

respectivement de 10 bar et de 293 K. Ce système subit une détente qui

l’amène dans un état final, en équilibre thermique et mécanique avec

son environnement, où la pression P1 est de 1 bar et la température T1

de 293 K. On réalise cette détente de trois façons.

c p ou v( )
x i

i 1=

n

∑ c p ou v( ) i,

=

cv

3
2
---R=

cp

5
2
---R=

3 Le premier principe

La thermodynamique macroscopique axiomatique repose sur deux

principes. Un principe est une proposition établie par voie inductive

qui généralise des résultats expérimentaux. Un principe ne se démontre

pas, mais se vérifie par l’expérience dans toutes ses conséquences. Ce

n’est pas, comme en mathématiques un postulat que l’on peut changer.

Une fois ces deux principes posés, un raisonnement logique permet d’en

déduire les lois rigoureuses de la thermodynamique et ce, indépen-

damment de toute connaissance de la structure intrinsèque de la matière.

3.1 LE PREMIER PRINCIPE ET L’ÉNERGIE INTERNE

Le premier principe de la thermodynamique concerne la convertibilité

de toutes les formes d’énergie entre elles. Il permet d’établir, pour un

système, un bilan entre les variations globales de ses propriétés thermo-

dynamiques et ses échanges énergétiques avec l’extérieur.

N
ALP

3.1 Le premier principe et l’énergie interne

3.2 Application au gaz parfait

SFI TCEJ B
O

Connaître l’énoncé du premier principe et l’équation mathématique 

de sa première conséquence.

Connaître la définition de l’énergie interne et de l’énergie totale 

d’un système.

Connaître la définition d’un gaz parfait et l’expression de son énergie 

interne.

Savoir calculer la variation d’énergie totale et/ou d’énergie interne 

d’un système lors d’une transformation.

Maîtriser les méthodes qui permettent d’établir des relations entre 

les grandeurs d’un système en utilisant notamment les propriétés 

des différentielles.

Comment utiliser le Mini-Manuel

La page d’entrée de chapitre

Le cours

Les rubriques

Les exercices

Elle donne le plan du cours,
ainsi qu’un rappel des objectifs
pédagogiques du chapitre.

Ils sont proposés en fin de chapitre,
avec leurs solutions, pour se tester
tout au long de l’année.

Le cours, concis et structuré,
expose les notions importantes
du programme.

Une erreur à éviter

Un peu de méthode

Un exemple pour comprendre

Les points clés à retenir
U
SB

4.2 • Introduction aux systèmes ouverts

79

Pour un fluide donné, le coefficient de Joule et Thomson m permet

de caractériser cette détente. On l’exprime à partir des coefficients

calorimétriques.

(4.28)
Or pour un système thermoélastique physique, nous avons : et 

(4.29)

En combinant ces relations, on obtient l’expression :

(4.30)

Si le fluide est un gaz parfait :

(4.31)

Ce résultat rejoint le fait que l’enthalpie d’un gaz parfait n’est fonction

que de la température. Pour la détente d’un gaz réel on constate expé-

rimentalement, au voisinage de la température ambiante, une légère

diminution de la température du gaz, sauf pour le dihydrogène et l’hélium

pour lesquels une légère augmentation de la température est observée.

La température pour laquelle le coefficient de Joule et Thomson d’un

gaz réel est nul s’appelle la température d’inversion. Au-delà de cette

valeur, la température du gaz augmente quand la pression diminue.
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Encadré 4.1   Bilan énergétique d’une turbine à vapeur 

d’une centrale nucléaire
La turbine à vapeur d’eau à haute pression de la centrale nucléaire

PWR de Cruas III comporte (figure 4.3) :

– une entrée de vapeur haute pression  ;

– une sortie de vapeur basse pression  ;

– un soutirage à pression intermédiaire  ;

– un système de collecte des fuites des paliers .
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1
 Notions 
fondamentales
1.1 LA THERMODYNAMIQUE
Le terme « thermodynamique » vient de deux mots grecs : thermos
(le feu) et dunamicos (la puissance). Cette discipline apparaît donc
comme la science qui traite des relations entre les phénomènes thermi-
ques et les phénomènes mécaniques. Si cette conception correspond
bien aux travaux réalisés aux XVIIIe et XIXe siècles, ce rôle initial est
largement dépassé de nos jours. En effet, cette science ne constitue
pas vraiment un chapitre de plus de la physique ou de la chimie car les
principes qu’elle décrit s’appliquent universellement à un grand nombre
de problématiques et ce dans tous les domaines.

PL
A

N

1.1 La thermodynamique

1.2 La notion de système

1.3 Évolution d’un système

1.4 Fonction d’état et grandeur de transformation

1.5 Les systèmes thermoélastiques physiques

1.6 Le modèle du gaz parfait

O
BJ

EC
TI

FS

➤ Connaître le sens très précis des termes utilisés par le thermodynamicien 
afin d’appréhender au mieux les lois de la thermodynamique.

➤ Maîtriser les outils mathématiques qui permettent la résolution d’un pro-
blème de thermodynamique.

➤ Connaître les caractéristiques et le domaine d’application du modèle gaz 
parfait.

La thermodynamique est la science des transformations de la matière,
de l’énergie et des états d’équilibre.
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Il existe deux approches de la thermodynamique :
➤ Une approche globale qui repose sur trois principes admis une fois

pour toutes et dont on déduit par un raisonnement purement logique
les différentes lois de la thermodynamique. Cet aspect, de type
phénoménologique, fait intervenir un très petit nombre de variables.
C’est dans ces conditions que l’on parle de thermodynamique
macroscopique axiomatique, objet de ce cours.

➤ Une approche microscopique qui prend en compte chaque particule
élémentaire réelle contenue dans le système étudié. Ce point de vue
met en œuvre de nombreuses variables et engendre des calculs
mathématiques relativement complexes. Dans ce deuxième cas on
parle de thermodynamique microscopique ou de thermodynamique
statistique.

Ce deuxième point de vue n’est nullement incompatible avec le précédent car, par
le biais d’hypothèses convenables et d’un traitement statistique des variables, on
peut accéder aux grandeurs macroscopiques, telles que la pression et la température,
utilisées pour décrire les systèmes en thermodynamique macroscopique.

1.2 LA NOTION DE SYSTÈME
La thermodynamique classique étudie les échanges de matière et
d’énergie qui ont lieu entre un milieu matériel appelé système macro-
scopique et son environnement appelé extérieur.

Il n’est pas possible de résoudre un problème de thermodynamique tant que l’on n’a
pas défini avec précision ces deux entités.

Définition

L’expression « grand nombre de particules » a son importance car dans ces condi-
tions il est possible de caractériser le système par les valeurs moyennes, au sens
statistique du terme, des variables qui servent à le décrire. Ce sont ces valeurs
moyennes qui sont accessibles lors des mesures.

Un système macroscopique est la portion d’espace, limitée par une
surface réelle ou fictive, contenant la matière étudiée. Il est consti-
tué d’un grand nombre de particules (atomes ou molécules).

On appelle extérieur tout ce qui n’appartient pas au système.
L’ensemble système plus extérieur constitue l’Univers.
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L’Univers thermodynamique (figure 1.1) a bien souvent des dimen-
sions très limitées (la portion de l’Univers astronomique en interaction
avec le système).

Il faut toujours définir avec précision la nature et la frontière du
système. La frontière d’un système peut parfois être fictive sans que
cela ne porte à conséquence, l’essentiel étant de bien définir le système.

Exemple 1.1.  Pour un gaz enfermé dans un cylindre muni d’un piston
coulissant, il est judicieux d’adopter comme système la seule masse
gazeuse. Dès lors l’extérieur sera constitué par tout le reste (organes
liés au piston et piston lui-même, parois du cylindre, atmosphère
environnante, etc.). Bien que faisant partie de l’extérieur, les parois du
cylindre et le piston constituent la frontière visible de notre système.

Les différents types de systèmes

Lors des échanges entre un système et l’extérieur, on distingue les
transferts de matière et les transferts d’énergie.

Ces considérations permettent de définir les deux types de systèmes
rencontrés en thermodynamique macroscopique (tableau 1.1).

Figure 1.1    La notion de système.

Frontière
 (réelle ou fictive)

Énergie reçue
par le système

(> 0)

Énergie cédée
par le système

(< 0)
Extérieur

Système

Système + Extérieur = Univers

Par convention, celle dite du banquier, tout ce que le système reçoit
de l’extérieur est compté positivement, tandis que tout ce qu’il cède
à l’extérieur est compté négativement.
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Un système fermé qui n’échange pas d’énergie est appelé système
isolé. De par sa définition même, l’Univers thermodynamique est isolé.

Exemple 1.2.  Différents types de systèmes

La matière solide d’une bougie allumée constitue un système ouvert
car de la matière solide est consommée et part à l’extérieur.

Un moteur à explosion en fonctionnement constitue un système
ouvert car de l’air et du carburant entrent et les gaz brûlés sortent.

Un réveil matin en train de sonner constitue un système fermé car il
n’y a pas d’échange de matière avec l’extérieur.

L’eau liquide qui bout dans une casserole constitue un système
ouvert car de l’eau liquide change d’état et quitte le système.

L’air contenu dans une chambre à air constitue un système fermé si
la chambre à air est étanche.

Une classification des systèmes fermés est résumée dans le
tableau 1.2.

Nous n’étudierons pas les systèmes pour lesquels les effets de surface
sont importants (les systèmes émulsionnés) et les systèmes de type
stellaire.

TABLEAU 1.1    DIFFÉRENTS TYPES DE SYSTÈMES THERMODYNAMIQUES.

Nature du système Fermé Ouvert

Échange de matière Non Oui

Échange d’énergie Oui Oui

TABLEAU 1.2    CLASSIFICATIONS DES SYSTÈMES FERMÉS.

Nature du système Caractéristique

Physique Sa composition reste constante

Chimique Sa composition varie suite à des réactions chimiques

Physico-chimique Sa composition varie suite à des équilibres entre phases

Thermoélastique N’échange avec l’extérieur que des travaux mécaniques



1.2 • La notion de système 5

 9782100789290-Foussard-1.fm  Page 5  Dimanche, 14. octobre 2018  5:46 17
Description de l’état d’un système

Ces variables indépendantes permettent de reconstituer expérimenta-
lement et sans ambiguïté l’état macroscopique du système avec un
ensemble de propriétés parfaitement définies. Les variables les plus
utilisées sont les variables de Gibbs, c’est-à-dire :

➤ les paramètres physiques comme la température T du système, sa
pression P, son volume V, etc. ;

➤ les paramètres de composition telle la quantité de matière (ou la
masse) de chacun des constituants du système.

Le nombre de variables indépendantes nécessaires pour décrire un
système dépend de sa nature et du problème étudié. Parmi l’ensemble
des variables d’état le choix de ces variables est libre. Lorsque ce
choix a été effectué, les valeurs des autres variables sont calculées à
partir de relations particulières, appelées équations d’état, entre ces
variables.

Comme d’autres disciplines scientifiques, la thermodynamique
distingue deux types de variables, les variables intensives et les variables
extensives.

Exemple 1.3.  Le volume V, la masse m, la charge électrique q, l’énergie
cinétique ou la quantité de matière d’un système sont des variables
extensives alors que la pression P et la température T sont des variables
intensives.

Les variables intensives expriment une propriété locale du système. Dans la mesure
du possible, il est préférable d’adopter ce type de variable pour décrire un système.

Parmi les variables intensives, certaines sont obtenues en faisant le
rapport entre deux variables extensives. Ces variables intensives appe-
lées grandeurs spécifiques sont dites d’origine extensive. Citons à titre
d’exemple le volume molaire, le volume massique, égaux respectivement
à V/n et à V/m.

Décrire l’état d’un système, c’est préciser la valeur d’un nombre
minimum de grandeurs physiques aisément mesurables, les variables
d’état indépendantes.

Les variables intensives prennent des valeurs qui ne dépendent pas de
la quantité de matière formant le système. Les variables extensives
prennent des valeurs proportionnelles à la quantité de matière
contenue dans le système.
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Du point de vue mathématique, une variable extensive est une fonc-
tion homogène de degré 1 des quantités de matière ni des constituants
du système, tandis qu’une variable intensive est une fonction homogène
de degré 0 de cette même quantité de matière.

Soit une fonction f, continue et dérivable, de n variables réelles à
valeur dans ¬. La fonction f est homogène de degré p si " a Œ ¬ on a :

f(ax1, ax2, …, axn) = ap f  (x1, x2, …, xn)  (1.1)

Les fonctions homogènes de degré p satisfont à l’identité d’Euler :

pf(x1, x2, …, xn) = (1.2)

La réciproque est vraie. De plus, si une fonction f est homogène de
degré p, les dérivées partielles sont des fonctions homogènes de degré
p – 1.

Exemple 1.4.  La fonction f(x, y) = x2y5 est une fonction homogène
de degré 7. En effet, en appliquant la relation de définition (1.1)
d’une fonction homogène nous obtenons :

f(ax, ay) = (ax)2(ay)5 = a7(x2y5)  = a7f(x, y)  
L’identité d’Euler (1.2) est bien sûr vérifiée puisque :

7(x2y5) = x2x(y5) + y(x2)5y4 

Exemple 1.5.  La variable fraction molaire d’un constituant i dans un
mélange, définie par , a un caractère intensif. Pour

le démontrer il suffit de montrer que la fraction molaire est une
fonction homogène de degré 0 vis-à-vis des quantités de matière ni.

a) La température

L’approche que nous pouvons avoir de la notion de température s’appuie
sur nos sensations physiologiques. Au toucher, un corps nous paraît
froid, tiède ou chaud. Cependant, cette grandeur physique reste délicate
à quantifier car nous ne pouvons pas lui donner une valeur numérique
sur le seul critère de notre sensation. Même si sa valeur est directement
liée au niveau moyen d’énergie d’agitation des molécules constituant
le système, la température est une grandeur essentiellement repérable.
Sa détermination repose sur la notion d’équilibre thermique entre
l’instrument de mesure et le milieu investi.

xi xi∂
∂f

⎝ ⎠
⎛ ⎞

j i≠
i 1=

n

∑

xi ni ni∑( )⁄=

f an1 an2 … ani …, , , ,( ) ani ani∑( )⁄ ani a ni∑( )⁄= =

 a0f n1 n2 … ni …, , , ,( )=
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Pour repérer une température, il faut disposer d’une grandeur physique
facilement mesurable dont la valeur varie avec la température comme,
par exemple, le volume d’un liquide (thermomètre à alcool ou à
mercure) ou la force électromotrice d’un thermocouple. En outre, il
est nécessaire de bâtir une échelle de mesure à l’aide de points fixes et
aisément reproductibles. L’échelle en degrés Celsius (˚C) utilisée dans
la vie courante s’appuie sur la fusion de l’eau solide (point 0 ˚C) et sur
l’ébullition de l’eau liquide (point 100 ˚C) sous une pression de une
atmosphère. Une fois ces deux points repérés, on divise tout simplement
en 100 parties égales l’intervalle qui les sépare. Le problème réside dans
le fait qu’en dehors des deux points fixes, l’échelle de température
d’un thermomètre à alcool diffère de celle d’un thermomètre à mercure
car ces deux liquides ne se dilatent pas de la même façon. Il est donc
nécessaire d’adopter en thermodynamique une échelle de température
qui soit indépendante des propriétés physiques utilisées pour la mesure.

Le diagramme d’Amagat (figure 1.2) montre qu’à température
constante et pour des pressions élevées, le produit PV d’un gaz n’est
pas constant mais varie avec la pression P du gaz. Cependant, quand
P Æ 0, le produit PV tend, quelle que soit la nature du gaz, vers une
même valeur limite ai qui, pour une quantité de matière de gaz donnée,
ne dépend que de la température. Cette particularité a été mise à profit
pour définir une échelle de température indépendante de la nature du
gaz mis en jeu.

Figure 1.2    Diagramme d’Amagat de gaz réels.
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Il a fallu, en premier lieu, choisir le type de relation qui existe entre
cette valeur limite et la température. C’est une simple relation de
proportionnalité qui a été retenue de sorte que si T0 et T1 sont les deux
températures associées aux valeurs limites a0 et a1 nous avons :

(T1/T0) = (a1/a0) (1.3)

L’échelle ainsi définie est une échelle relative dans laquelle l’unité
de température est le kelvin. Pour affecter une valeur numérique aux
différentes températures T, il a fallu ensuite fixer arbitrairement celle
d’un point de l’échelle. C’est le point triple de l’eau qui a été choisi
car il est unique. Afin de garder une correspondance simple entre
l’échelle de température en kelvin et celle en degrés Celsius, on lui a
attribué la valeur de 273,16 K. En effet dans l’échelle Celsius, fondée
sur la température de fusion de la glace (0 °C) et celle de la vaporisation
de l’eau (100 °C) sous une atmosphère, la température du point triple
est égale à 0,01 °C. Si T0 et T1 sont les températures en kelvin corres-
pondant aux valeurs 0 °C et 100 °C, nous avons, d’après l’étude
expérimentale des gaz :

(T1/T0) = (a1/a0) ª 1,366 1    et    T1 – T0 = 100 

La résolution de ce système de deux équations nous donne
T0 ª 273,15 K et T1 ª 373,15 K. En conséquence la valeur, en kelvin,
de la température du point triple est T ª 273,16 K. En adoptant pour
ce point la valeur exacte de 273,16 K, on établit définitivement une
correspondance simple entre les deux échelles de température :

T (K) = q (°C) + 273,15 (1.4)

La température devient mesurable à condition d’adopter l’échelle
de température absolue exprimée en kelvin (symbole K).

Cette unité de température est d’ailleurs, en thermodynamique, la seule qu’il convient
d’utiliser.

b) La pression

Il est bien connu que la valeur de la pression atmosphérique diminue
quand l’altitude augmente et que dans un lac ou un océan la pression
exercée par l’eau s’accroît avec la profondeur à laquelle on se trouve.
La pression P qu’exerce un fluide (gaz ou liquide) en un point donné
d’une surface est définie comme étant le rapport de la force élémen-
taire  appliquée dans la direction normale  à cette surface sur
l’élément de surface dA entourant ce point (figure 1.3).

dF next
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Mathématiquement, la pression est définie par :

(1.5)

Dans le système international, l’unité de pression est le pascal (Pa).
Un pascal correspond à une force d’un newton par mètre carré. Une
autre unité couramment utilisée est le bar qui vaut exactement 105 Pa.
L’atmosphère, unité de pression de moins en moins employée, vaut
1,013 25 ¥ 105 Pa. La pression exercée par un gaz est due aux collisions
élastiques des molécules de ce gaz sur les parois du récipient qui le
contient. Pour un liquide, cette pression a pour origine la force de
pesanteur.

Homogénéité et hétérogénéité d’un système

Les systèmes thermodynamiques se divisent tous en deux groupes : les
systèmes homogènes et les systèmes hétérogènes. Cette classification
s’appuie sur la notion de phase.

Cette définition implique donc qu’une grandeur intensive peut ne
pas avoir la même valeur en tout point d’une phase.

Exemple 1.6.  Le processus de cristallisation d’un mélange liquide
cuivre – nickel à 50 % en masse de nickel se fait autour de germes
dont la teneur en nickel est de 80 % massique. La phase cristallisée
est alors constituée de grains dont la teneur en nickel varie continû-
ment du centre à la limite du grain.

Figure 1.3    La notion de pression.
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Une phase est une région de l’espace dans laquelle toutes les gran-
deurs intensives sont des fonctions continues des coordonnées de
l’espace. La phase est dite physiquement uniforme si les valeurs de
toutes les variables intensives sont indépendantes des coordonnées
de l’espace.
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Une phase d’un système hétérogène peut très bien se présenter sous
forme dispersée. Par exemple la « vinaigrette » est une émulsion de
vinaigre dans l’huile. Le vinaigre constitue la phase dispersée tandis
que l’huile est la phase continue.

La notion d’hétérogénéité d’un système est une notion subjective car elle est liée à la
précision des appareils d’observation et au but recherché. C’est ainsi que la « mayon-
naise » apparaît homogène à l’œil nu et hétérogène au microscope. Définir un
système, c’est avant tout se fixer des hypothèses de travail en tenant compte des
réalités expérimentales.

Exemple 1.7.  Système homogène et hétérogène

Un bloc d’eau solide constitue un système homogène à un seul
constituant.
Une solution d’eau sucrée non saturée est un système homogène à
deux constituants.
Le butane, à température ambiante, contenu dans une bouteille
commerciale de ce gaz est un système hétérogène. En effet, dans la
bouteille le butane est présent sous deux états, liquide et vapeur, à la
même température T et à la même pression P. Cependant, la masse
volumique, entre autres variables d’état, n’est pas la même pour le
liquide et la vapeur.

1.3 ÉVOLUTION D’UN SYSTÈME

La thermodynamique macroscopique s’intéresse aux échanges d’énergie
entre un système et l’extérieur lors de son évolution entre différents
états d’équilibre. Les énergies mises alors en jeu sont étroitement liées
aux conditions d’évolution imposées au système.

État de repos et état d’équilibre d’un système

Un état de repos n’est pas forcément un état d’équilibre.

Un système est homogène quand la matière dont il est constitué se
présente sous la forme d’une phase unique. Si la phase en question
est physiquement uniforme on parle de système physiquement
homogène.
Un système hétérogène est un système constitué de plusieurs phases.

Un système est en état de repos (parfois appelé faux équilibre) s’il
n’y a pas d’échange d’énergie ni avec le milieu extérieur ni entre
les différentes parties du système.
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Pour un système thermoélastique, cas particulier très courant, et
dans la mesure où l’on peut négliger l’influence d’un champ extérieur,
l’état d’équilibre thermodynamique implique que les trois conditions
suivantes soient satisfaites simultanément :
➤ l’équilibre thermique pour lequel la température T est la même en

tout point du système ;
➤ l’équilibre mécanique pour lequel la pression P du système ne varie

pas dans le temps ;
➤ l’équilibre chimique qui implique qu’il n’y ait pas de variation de

composition du système dans le temps.
Dans la majorité des cas, la non-évolution d’un système en état

d’équilibre correspond à l’absence d’un gradient de température et de
pression entre le système et l’extérieur. On parle alors de système en
équilibre thermique et mécanique avec l’extérieur.

Exemple 1.8.  Une bille placée au fond d’une coupelle est dans un état
d’équilibre vrai car si l’on remonte légèrement la bille sur la paroi de
la coupelle (perturbation extérieure), celle-ci reviendra se positionner,
après quelques oscillations, au fond de la coupelle dès qu’elle sera
libérée (fin de la perturbation extérieure).

Exemple 1.9.  Un mélange de dihydrogène et de dioxygène à tempéra-
ture ambiante est dans un état de faux équilibre (état métastable). La
non-évolution spontanée d’un système en état de « faux équilibre »
est liée à certaines contraintes. Dans cet exemple c’est l’énergie d’acti-
vation élevée de la réaction 2H2 + O2 Æ 2H2O qui est à l’origine de
la non-évolution du système. Il suffit d’approcher une allumette
enflammée du mélange pour que la réaction se produise.

La notion de transformation

Une transformation peut être réalisée de plusieurs façons (figure 1.4).

Un système à l’équilibre (parfois appelé équilibre vrai) est un système
en état de repos qui est stable vis-à-vis des perturbations extérieures.
C’est-à-dire que si le système évolue de l’état ➊ vers l’état ➋ sous
l’influence d’une perturbation extérieure, il doit revenir dans l’état
➊ dès que cette perturbation cesse.

On appelle transformation toute évolution du système d’un état
initial vers un état final et ce, sous l’influence d’une perturbation,
c’est-à-dire une modification du milieu extérieur. La transformation
est dite cyclique si l’état final est identique à l’état initial.
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Figure 1.4    Les différents types de transformation.
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a) La transformation irréversible

Elle est induite par une modification brusque du milieu extérieur. Le
système évolue alors plus ou moins rapidement vers l’état final en
passant par des états intermédiaires mal définis pour lesquels il est
difficile de préciser les valeurs des variables d’état. Seul l’état initial
et l’état final sont des états d’équilibre bien définis et représentables sur
un diagramme. Si, une fois l’état d’équilibre final atteint, l’extérieur
est ramené à son état antérieur, le système revient à son état initial
sans passer toutefois par les mêmes états intermédiaires qu’à l’aller.

b) La transformation quasi statique

Elle correspond à une modification progressive du milieu extérieur en
laissant au système le temps de se mettre en équilibre à chaque étape.
Le système passe donc par des états d’équilibre intermédiaires d’autant
plus nombreux que ces étapes sont elles-mêmes nombreuses. Lors du
retour, on repasse par ces mêmes états d’équilibre intermédiaires mais
en sens inverse, à condition bien sûr de modifier le milieu extérieur en
conséquence. En revanche, il est difficile de bien définir l’état du
système entre chaque étape.

c) La transformation réversible

Elle est constituée par une succession d’états d’équilibre infiniment
voisins. C’est le cas limite de la transformation quasi statique, ce qui
implique :

➤ que la transformation soit extrêmement progressive ;
➤ que l’on connaisse à chaque instant les valeurs des paramètres du

système ;
➤ qu’il soit possible de revenir en arrière à tout instant.

En conséquence, dans une transformation réversible, le trajet « aller »
et le trajet « retour » coïncident, c’est-à-dire que l’on repasse au retour
par les mêmes états d’équilibre qu’à l’aller mais dans l’ordre inverse.
À la différence des deux cas précédents où seule la représentation des
états d’équilibre était possible sur un diagramme, c’est le chemin dans
sa totalité qui peut être tracé sur le diagramme dans le cas d’une trans-
formation réversible.

Même si la transformation quasi statique comportant un très grand nombre d’états
d’équilibre intermédiaires en est une approche physique, la transformation réversible
n’existe pas dans la réalité. Il s’agit d’un modèle thermodynamique très utile car il
permet de définir les fonctions thermodynamiques au moyen des seuls paramètres du
système. Elle constitue, en outre, un critère de comparaison pour les transformations
réelles qui sont toutes irréversibles.
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Le tableau 1.3 résume les transformations couramment rencontrées
en thermodynamique. La terminologie adoptée évite, sauf dans le cas
des transformations adiabatiques, d’avoir à préciser si la transformation
est réversible ou non. Par exemple, le terme isotherme sous-entend la
réversibilité de la transformation alors que le terme isotempérature
se réfère à une transformation irréversible.

Les causes d’irréversibilité observées dans les transformations réelles
ont deux origines possibles :

➤ les processus dissipatifs dus aux frottements mécaniques, à la visco-
sité des fluides, etc. ;

➤ le déséquilibre entre le système et l’extérieur, appelé aussi gradient, de
pression, de température, de concentration, de tension électrique, etc.

1.4 FONCTION D’ÉTAT ET GRANDEUR DE TRANSFORMATION

Si  est une fonction, supposée continue et déri-
vable, de n variables indépendantes, la variation élémentaire dZ de la
fonction s’écrit :

(1.6)

TABLEAU 1.3    LES TRANSFORMATIONS CLASSIQUES.

Type Caractéristiques

Isotherme
La température du système est constante et égale à la température 
de l’extérieur.

Isotempérature
Au cours de la transformation, la température du système peut 
évoluer mais sa valeur est égale à la température constante de 
l’extérieur, uniquement à l’état initial et à l’état final.

Isobare La pression du système est constante et égale à la pression extérieure.

Isopression
Au cours de la transformation, la pression du système peut évoluer 
mais sa valeur est égale à la pression constante de l’extérieur, 
uniquement à l’état initial et à l’état final.

Isochore Le volume du système reste constant tout le long de la transformation.

Isovolume
Au cours de la transformation, le volume du système peut varier 
mais sa valeur est la même à l’état initial et à l’état final.

Adiabatique Il n’y a pas d’échange de chaleur entre le système et l’extérieur.

Z f x 1
x 2

… xn, , ,( )=

dZ  =
xi∂

∂Z
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Dans cette expression, représente la dérivée partielle de la

fonction Z par rapport à la variable xi, les autres variables étant supposées
constantes.

Les dérivées partielles sont généralement elles-mêmes des fonctions,
continues et dérivables, des n variables indépendantes. Elles peuvent
donc être dérivées une seconde fois par rapport à la même variable ou
bien en changeant de variable. Si cette seconde dérivation est effectuée
par rapport à la même variable, on obtient une dérivée seconde :

(1.7)

Cependant, si la seconde dérivation s’effectue en changeant de
variable, on obtient alors une dérivée croisée, soit :

(1.8)

Cette notion de dérivée croisée est très importante. En effet :

Exemple 1.10.  En thermodynamique, l’énergie interne U, l’entropie S,
la température T, la pression P, le volume V sont des fonctions
d’état.
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Soit  une fonction, supposée continue et déri-
vable, de n variables indépendantes, la variation élémentaire dZ de
la fonction est une différentielle. Pour tout couple de variables
indépendantes xi, xj les dérivées secondes croisées correspondantes
sont égales. Cette égalité s’écrit :

(1.9)

Si la variation élémentaire dZ d’une grandeur est une différentielle,
il existe alors une fonction Z, appelée fonction d’état, dont les
propriétés remarquables sont les suivantes :
• sa variation entre deux états est indépendante du chemin suivi ;
• son intégrale sur un contour fermé (transformation cyclique) est
nulle.
L’expression analytique de la fonction Z ne peut être obtenue, par
intégration de la différentielle dZ, qu’à une constante additive près.

Z f x1 x2 … xn, , ,( )=

∂2Z
xj∂ xi∂

-------------- ∂2Z
xi∂ xj∂

--------------=      i et j∀
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Exemple 1.11.  En thermodynamique, la chaleur Q et le travail W
échangés entre un système et l’extérieur sont des grandeurs de trans-
formation (ou grandeurs d’échange).

La variation élémentaire de la fonction d’état Z s’écrit dZ, c’est une différentielle et son
intégration conduit à :

La grandeur de transformation élémentaire dZ est une forme différentielle et son inté-
gration conduit à :

On démontre en mathématiques que dans le cas particulier d’une
forme différentielle dZ de deux variables indépendantes x et y, il est
toujours possible de trouver une fonction h(x), g(y) ou f(x, y) de l’une
ou des deux variables, telle que le produit de cette fonction par la
variation élémentaire dZ soit une différentielle. Cette fonction s’appelle
le facteur intégrant. En thermodynamique par exemple, la fonction 1/T
est un facteur intégrant de la chaleur élémentaire dQr échangée réver-
siblement avec l’extérieur par un système thermoélastique physique.
Si la forme différentielle dépend de plus de deux variables, il n’existe
pas de facteur intégrant.

1.5 LES SYSTÈMES THERMOÉLASTIQUES PHYSIQUES

Il s’agit de systèmes homogènes dont la composition et la masse totale
restent constantes. Leur particularité, rappelons-le, réside dans le fait que

Soit dZ = A(x1, x2, …, xn)dx1 + B(x1, x2, …, xn)dx2 + … + E(x1, x2,
…, xn)dxn la variation élémentaire de la grandeur de transformation
Z. Il n’est pas possible de remonter à l’expression analytique de la
grandeur Z dont la valeur dépend du chemin suivi. La variation
élémentaire dZ est appelée forme différentielle et il n’y a pas égalité
des dérivées :
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les travaux éventuels échangés avec l’extérieur au cours d’une trans-
formation sont uniquement des travaux de type mécanique.

Exemple 1.12.  Un liquide pur, un gaz pur, un mélange liquide ou
gazeux de constituants non susceptibles de réagir entre eux sont des
exemples de systèmes thermoélastiques physiques fréquemment
rencontrés en thermodynamique.

Équations d’état

L’expérience montre que les variables d’état P, V, et T suffisent pour
décrire un système thermoélastique physique. Sur ces trois variables,
deux seulement sont indépendantes. C’est pourquoi ces systèmes sont
aussi appelés systèmes divariants.

À l’équation d’état implicite F(P, V, T) = 0 correspondent trois
fonctions d’état explicites et leur différentielle respective, soit :

V =  f1(T, P)    et    (1.10)

P =  f2(T, V)    et    (1.11)

T =  f3(P, V)    et    (1.12)

Ces relations font intervenir six coefficients différentiels qui ne sont
pas indépendants.

Dans le cas d’un système divariant deux relations qui relient les
coefficients différentiels entre eux sont très utilisées. En reportant
l’expression (1.12) de dT en fonction des variables P et V dans l’expres-
sion (1.10) de dV en fonction des variables T et P nous obtenons après
regroupement des termes :

Comme la variation élémentaire dV du volume du système ne peut
être qu’identique à elle-même, nous en déduisons :
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La dernière relation s’écrit également, en tenant compte de ce qui
précède :

Il existe en fait six relations similaires que l’on obtient par permu-
tation circulaire des variables.

La démarche suivie pour obtenir ce type de relations est couramment utilisée en
thermodynamique. Elle repose sur l’identification terme à terme de deux expressions
différentes d’une même variation élémentaire d’une fonction d’état.

Les coefficients thermoélastiques

Au nombre de trois, ces coefficients thermoélastiques traduisent
l’influence d’une variable sur une autre, la troisième étant maintenue
constante. Ils sont reliés aux coefficients différentiels dont nous venons
de parler. Ces coefficients, en général déterminés expérimentalement,
sont rassemblés dans le tableau 1.4.

Les tables thermodynamiques donnent la valeur de ces coefficients
dans le cas des corps purs. Ces coefficients ne sont pas indépendants.
Il est facile, à partir des relations entre les coefficients différentiels,
d’établir la relation :

a = b cP (1.13)

Cette expression permet de calculer l’un des coefficients quand on connaît les
deux autres. L’un des intérêts de ces coefficients thermoélastiques tient au fait
qu’ils offrent la possibilité de remonter aux coefficients différentiels et par là même
à l’équation d’état du système thermoélastique physique.

1.6 LE MODÈLE DU GAZ PARFAIT

L’état gazeux est l’état le plus simple de la matière. Son étude, dès le
milieu du XVIIe siècle, a conduit à la définition du gaz parfait, modèle
très fréquemment utilisé en thermodynamique.

TABLEAU 1.4    DÉFINITION DES COEFFICIENTS THERMOÉLASTIQUES.

Coefficient de dilatation 
isobare

Coefficient de variation 
de pression isochore

Coefficient de compressi-
bilité isotherme
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Approche expérimentale du gaz parfait

La première loi expérimentale sur le comportement des gaz a été établie
de façon indépendante par deux physiciens, en 1662 par Robert Boyle
et en 1676 par Edme Mariotte. C’est pourquoi cette loi est connue
sous le nom de la loi de Boyle et Mariotte.

Cette loi signifie que pour une température T donnée, le produit PV
est constant. En réalité les gaz ne suivent pas rigoureusement la loi
précédente comme l’indique le diagramme d’Amagat (figure 1.2).

Les premières études expérimentales, réalisées sur des gaz pris sous
une faible pression, avaient également permis de dégager deux autres
lois.

Définition du gaz parfait

L’ensemble de ces trois lois expérimentales relatives au comportement
des gaz sous très faible pression a conduit à la définition du gaz parfait.

Le gaz parfait n’existe pas dans la réalité. Il s’agit d’un modèle
thermodynamique qui permet de décrire simplement, mais correcte-
ment, le comportement des gaz réels dès lors que l’on se situe à faible
pression. Du point de vue microscopique, le gaz parfait satisfait aux
deux conditions suivantes :

➤ les molécules de gaz ont des dimensions très petites devant les
distances qui les séparent et elles sont de ce fait assimilables à des
points matériels ;

Loi de Boyle et Mariotte : à température constante, la variation de
pression P d’une masse donnée m de gaz est inversement propor-
tionnelle à celle de son volume V.

Loi de Gay-Lussac : à pression constante P, le volume V occupé par
une masse donnée m de gaz est proportionnel à sa température T.
Loi d’Avogadro et Ampère : des volumes V égaux de gaz de nature
différente, pris dans les mêmes conditions de température T et de
pression P, renferment la même quantité de matière.

En thermodynamique, on appelle gaz parfait un gaz qui suit rigoureu-
sement les lois de Boyle et Mariotte, de Gay-Lussac et d’Avogadro
et Ampère.
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➤ les forces d’interaction à distance entre les molécules de gaz sont
nulles, ce qui signifie que ces molécules se comportent indépendam-
ment les unes des autres.
Le gaz parfait est l’exemple même d’un système thermoélastique

physique. Pour une quantité de matière ou une masse de gaz fixées, il
suffit de deux variables indépendantes parmi les trois variables P, V et
T pour décrire l’état du gaz. Dans ces conditions, nous pouvons par
exemple exprimer la variation de volume du système gazeux à l’aide
de la relation (1.10) :

(1.10)

D’après la loi de Gay-Lussac :

(1.14)

Selon la loi de Boyle et Mariotte nous avons :

(1.15)

Par conséquent, la variation élémentaire de volume dV d’un système
constitué par une quantité de matière donnée d’un gaz parfait s’exprime
par :

(1.16)

L’intégration de la relation (1.16) donne PV = kT. Or d’après la loi
d’Avogadro et Ampère, le produit PV est proportionnel à la quantité
de matière de gaz et par conséquent le paramètre k est une grandeur
extensive. On peut donc le remplacer par le produit nR, ce qui conduit à :

L’équation (1.17) peut aussi s’écrire uniquement avec des variables intensives en
introduisant le volume molaire : P(V/n) = P v = RT.

Il existe une variante de l’équation d’état du gaz parfait qui est couramment utilisée
dans l’étude des systèmes à débit. Cette variante, qui s’écrit PV = mrT, substitue la
masse m du gaz, exprimée en kilogrammes, à la quantité de matière n. Dès lors la
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L’équation caractéristique du gaz parfait PV = nRT (1.17)
Dans cette équation d’état du gaz parfait, P désigne la pression
du système en pascals, V le volume du système en m3, n la quan-
tité de matière, T la température du système en kelvin et R la
constante universelle des gaz parfaits dont la valeur est égale à
8,314 5 J ⋅ mol–1 ⋅ K–1.
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constante universelle R doit être remplacée par la constante massique r du gaz
dont la valeur dépend de la nature de ce dernier. Si M désigne la masse molaire du
gaz, en kg ⋅ mol–1, la relation simple entre ces deux constantes est : r = R/M .

Dans le cas d’un gaz parfait, l’expression des coefficients thermo-
élastiques est particulièrement simple.

Comme a = bcP , on en déduit que b = a = 1/T .

Mélange de gaz parfaits

Dans un gaz parfait les molécules sont indépendantes. Cette propriété
reste vraie, que le gaz soit seul ou fasse partie d’un mélange gazeux.
Par conséquent, un mélange de gaz parfait se comporte comme un gaz
parfait unique.

Si ni désigne la quantité de matière du gaz i dans le mélange de gaz
parfaits, sa pression partielle, compte tenu de la définition, est donnée
par la relation :

Pi = niRT/V (1.18)
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On appelle pression partielle d’un gaz i dans un mélange de gaz
parfaits, la pression Pi que ce dernier exercerait sur les parois du
récipient s’il était seul à occuper, à la même température T, la
totalité du volume V.

Figure 1.5    La notion de pression partielle.

Gaz parfait A Gaz parfait CGaz parfait B

Mélange de A, B et C
TempératureT, Volume V 

PV = (nA + nB + nC) RT

Gaz B seul
Température T, Volume V

PBV = nBRT
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Puisqu’un mélange de gaz parfaits se comporte comme un gaz parfait,
si P désigne la pression totale du mélange, nous pouvons écrire :

fi (1.19)

Ce résultat, connu sous le nom de loi de Dalton, ne s’applique qu’à un mélange de gaz
parfaits.

Toujours dans le cas d’un mélange de gaz parfaits, il existe une autre
relation intéressante entre la pression partielle Pi d’un gaz parfait i et
la pression totale P du mélange à une température donnée, soit :

(1.20)

Dans cette nouvelle expression, le terme xi représente la fraction
molaire du constituant i dans le mélange.

En présence d’un mélange de gaz parfaits, on peut s’intéresser au
comportement de l’un des constituants ou au contraire considérer
l’ensemble comme un gaz unique. Dans le second cas il est possible
de caractériser le mélange par une masse molaire moyenne M analogue
à celle que l’on attribue à un corps pur et telle que :

(1.21)

Le terme xi représente la fraction molaire du constituant i dans le
mélange, tandis que le terme Mi désigne la masse molaire du consti-
tuant i dans son état de corps pur.

Si la notion de pression partielle et les relations 1.18 à 1.20 ne s’appliquent qu’aux
mélanges de gaz parfaits, la relation 1.21 est quant à elle utilisable pour tous les
mélanges (gaz parfaits ou non, liquides…).
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