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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.
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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
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3.1 Le premier principe et l’énergie interne

3.2 Application au gaz parfait
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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.
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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 .



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.
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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
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➤ 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.



2 Chapitre 1 • Notions fondamentales

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.



1.2 • La notion de système 3

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


