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1 Introduction 

Le but de la thermodynamique est l’étude des échanges d’énergie qui accompagnent les 

phénomènes physiques. 

L’observateur sépare le système étudié du reste de l’Univers qui constitue alors le milieu 

extérieur. 

L’observateur choisit des variables permettant de définir l’état du système. Dans cette 

démarche on peut se placer à l’échelle microscopique (atomes, molécules…) et une approche 

statistique, ou à l’échelle macroscopique en utilisant un petit nombre de variables apparaissant 

comme des valeurs moyennes. 

1.1 Définitions 

Variable d’état : variable permettant de décrire un système. 

 

On classe les variables d’état en variables externes (déterminées par la position des corps 

extérieurs : volume, forces…) et variables internes (liées au seul mouvement des particules du 

système : pression, température, énergie…..) 

 

Une variable d’état peut être extensive ou intensive. 

 Extensive : proportionnelle à la quantité de matière (volume, masse, …) 

 Intensive : ne dépend pas de la quantité de matière (reste constante quand o coupe le 

système en plusieurs parties) (masse volumique, température, pression…..) 

 

Système ouvert : peut échanger de la matière et de l’énergie avec le milieu extérieur 

Système fermé : ne peut pas échanger de matière avec le milieu extérieur 

Système isolé : ne peut échanger ni énergie ni matière avec le milieu extérieur 

 

Etat d’équilibre : un système est en équilibre lorsque toutes ses variables d’état sont constantes 

au cours du temps 
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2 Le modèle du gaz parfait monoatomique 

Un gaz monoatomique est constitué de molécules formées d’un seul atome (exemple : Helium, 

Neon, Argon). 

Le gaz parfait monoatomique (GPM) est constitué d’atomes identiques assimilés à des points 

matériels et sans interaction entre eux. Les atomes du GPM ne subissent de chocs qu’avec les 

parois du récipient où il se trouve. 

On suppose que la densité particulaire (nb de molécules par unité de volume) n* est uniforme 

dans le tout volume gazeux 

𝑛∗ =
𝑁

𝑉
 

N : nombre total de molécules 

V : volume total du gaz 

On suppose qu’à chaque instant la somme des vecteurs vitesse de toutes les molécules du gaz 

est nulle : 

∑𝑉𝑖⃗⃗ 

𝑖

= 0⃗  

D’un point de vue statistique, en coordonnées cartésiennes, les coordonnées des vecteurs 

vitesse vérifient la condition 

〈𝑉𝑥
2〉 = 〈𝑉𝑦

2〉 = 〈𝑉𝑧²〉 =
1

3
〈𝑉²〉 

Toutes les directions sont également probables : le mouvement est totalement désordonné. 

2.1 Pression cinétique 

Un gaz est constitué de molécules en agitation désordonnée. 

La pression du gaz est associée au choc des molécules sur les parois. 

𝑝 =
1

3
. 𝑛∗.𝑚. 𝑢2 

P : pression cinétique (Pa) 

n* : densité particulaire (/m3) 

m : masse d’une molécule (kg) 

u : vitesse d’une molécule (m/s) 

2.2 Température cinétique 

Pour un GPM, en état d’équilibre, la température est liée à l’énergie cinétique des atomes par 

la relation : 
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1

2
𝑚. 𝑢2 =

3

2
. 𝑘𝑏 . 𝑇 

𝑘𝑏 : constante de Boltzmann (1,38.10-23 J/K). T : en K 

2.3 Equation d’état du GPM 

𝑝 = 𝑛∗. 𝑘𝑏 . 𝑇 =
𝑁

𝑉
. 𝑘𝑏 . 𝑇 

𝑝 =
𝑛.𝑁𝑎
𝑉

. 𝑘𝑏 . 𝑇 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
 

Avec 

𝑅 = 𝑘𝑏 . 𝑁𝑎 ≈ 8.31 𝐽.𝑚𝑜𝑙
−1. 𝐾−1 

R : Constante des gaz parfaits 

Equation d’état du gaz parfait monoatomique 

𝑝𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

Cette relation caractérise le GPM par des variables d’état qui sont toutes accessibles par la 

mesure. Ce sont des variables macroscopiques. 

2.4 Energie interne d’un GPM 

On appelle énergie interne d’un GPM la grandeur notée U, somme des énergies de tous les 

atomes de l’échantillon de gaz. 

L’absence d’interaction entre les atomes du GPM rend nulle l’énergie potentielle de 

l’échantillon. 

L’énergie interne se réduit donc à la somme de l’énergie cinétique de tous les atomes de 

l’échantillon 

𝑈 = 𝑁𝑎 . 𝑛.
3

2
. 𝑘𝑏 . 𝑇 

𝑁𝑎 . 𝑛 nombre total d’atomes 

3

2
. 𝑘𝑏 . 𝑇 énergie cinétique d’un atome 

Pour un gaz parfait monoatomique 

𝑈 =
3

2
𝑛. 𝑅. 𝑇 

2.5 Capacités thermiques molaires d’un GPM 

Pour un GPM dont le volume est constant, on définit la capacité thermique molaire à volume 

constant par : 

𝐶𝑉𝑚 =
1

𝑛
.
𝑑𝑈

𝑑𝑇
=
3

2
. 𝑅 

𝐶𝑉𝑚 en 𝐽.𝑚𝑜𝑙−1. 𝐾−1 



6 

 

On définit aussi la capacité thermique molaire à pression constante 

𝐶𝑝𝑚 = 𝐶𝑉𝑚 + 𝑅 =
5

2
𝑅 

Pour les gaz polyatomiques, on a la même expression pour la pression cinétique et l’équation 

d’état à condition de pouvoir considérer le gaz comme parfait. Cependant, l’expression de 

l’énergie interne est modifiée pour tenir compte des possibilités de rotation des molécules. 

2.6 Limites du modèle du GPM 

Quand la densité particulaire du gaz augmente, il devient difficile de négliger les interactions 

entre les particules. De plus, même si le gaz est monoatomique, l’atome ne peut pas en toute 

rigueur être assimilé à un point matériel. Ainsi, à des pressions élevées et pour des atomes 

plus gros, les résultats donnés pour le GPM peuvent apparaitre en défaut. 

D’autres modèles peuvent alors être proposés. Par exemple le modèle de van der Waals : 

(𝑝 −
𝑛2𝑎

𝑉2
) (𝑉 − 𝑛. 𝑏) = 𝑛. 𝑅. 𝑇 

a et b : constantes caractéristiques du gaz réel 

On utilise ces modèles pour tenir compte des interactions entre les molécules et des 

dimensions des molécules. 

2.7 Coefficients thermoélastiques 

A température constante : Coefficient de compressibilité isotherme 

𝜒𝑇 = −
1

𝑉
. (
𝜕𝑉

𝜕𝑝
)
𝑇

 

 

A volume constant : Coefficient de compressibilité isochore 

𝛽 =
1

𝑝
. (
𝜕𝑝

𝜕𝑇
)
𝑉

 

 

A pression constante : Coefficient de dilatation isobare 

𝛼 =
1

𝑉
. (
𝜕𝑉

𝜕𝑇
)
𝑝
 

2.7.1 Application au GPM 

𝑝𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

Donc 

𝑉 =
𝑛𝑅𝑇

𝑝
 

𝛼 =
1

𝑉
.
𝑛𝑅

𝑃
=
1

𝑇
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𝛽 =
1

𝑝
.
𝑛𝑅

𝑉
=
1

𝑇
= 𝛼 

𝜒𝑇 = −
1

𝑉
. (−

𝑛𝑅𝑇

𝑝2
) =

1

𝑝
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3 Transferts d’énergie 

3.1 Introduction 

Lorsqu’un système est en interaction avec le milieu extérieur, il peut échanger avec celui-ci de 

l’énergie. 

On distingue 

 Le travail : transfert d’énergie lié aux variables externes. Il permet de faire varier 

l’énergie macroscopique du système 

 Le transfert thermique (chaleur) : lié aux variables internes. Il permet de faire l’énergie 

microscopique (interne) du système 

 

On compte généralement de signe positif le travail / transfert thermique reçu par le système 

(transformation endothermique), et de signe négatif le travail ou transfert thermique cédé par 

le système (transformation exothermique). 

3.2 Travail des forces de pression 

Soit un piston pouvant coulisser, sans frottement avec les parois d’un cylindre renfermant de 

façon hermétique une masse constante de gaz. 

Le système est le gaz. 

 

Figure 1. Déplacement d'un piston dans un cylindre 

Lorsque le piston se déplace de 𝑑𝑙⃗⃗  ⃗, le milieu extérieur agit sur le gaz par la force 𝐹𝑒⃗⃗  ⃗. Le travail 

élémentaire de cette force est : 

𝛿𝑊 = 𝐹𝑒⃗⃗  ⃗. 𝑑𝑙⃗⃗  ⃗ 

Or 

𝐹𝑒⃗⃗  ⃗ = −𝑝𝑒 . 𝑆. 𝑒𝑥⃗⃗⃗⃗  

𝑑𝑙⃗⃗  ⃗ = 𝑑𝑥. 𝑒𝑥⃗⃗⃗⃗  

Donc 

𝛿𝑊 = −𝑝𝑒 . 𝑆. 𝑒𝑥⃗⃗⃗⃗ . 𝑑𝑥. 𝑒𝑥⃗⃗⃗⃗ = −𝑝𝑒 . 𝑑𝑉 

𝑆. 𝑑𝑥 est le volume balayé par le piston au cours de son déplacement, soit la variation dV de 

volume du gaz. 
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Ce résultat s’applique quelque soit la forme de l’enveloppe qui contient le gaz. 

Supposons maintenant une transformation réversible (transformation quasi statique qui peut 

être inversée, de manière à retrouver exactement l’état initial), alors à tout moment le piston 

est en situation d’équilibre mécanique donc 𝑝 = 𝑝𝑒 donc : 

Pour une transformation réversible, on a 

𝛿𝑊 = −𝑝. 𝑑𝑉 

 

Soit une transformation finie entre un état initial I et un état final F, on a 

𝑊𝐼→𝐹 =∑𝛿𝑊 = −∫𝑝𝑒𝑑𝑉

𝐹

𝐼

 

Dans le diagramme de Clapeyron, 𝑊𝐼→𝐹 est donc l’aire sous la courbe située entre les deux 

segments d’abscisses 𝑉𝐼 et 𝑉𝐹. 

 

 

{
𝑊𝐼→𝐹 > 0 𝑠𝑖 𝑉𝐹 < 𝑉𝐼 
𝑊𝐼→𝐹 < 0 𝑠𝑖 𝑉𝐹 > 𝑉𝐼

 

 

Transformation à volume constant (isochore) 

𝑉 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 ⟹ 𝑑𝑉 = 0 

Donc 

𝑊 = 0 

 

Transformation à pression constante (isobare) 

𝑝 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Si 𝑝 = 𝑝𝑜 

𝑊𝐼→𝐹 = ∫−𝑝𝑜. 𝑑𝑉

𝐹

𝐼

= −𝑝𝑜. ∫. 𝑑𝑉

𝐹

𝐼

= −𝑝0. (𝑉𝑓 − 𝑉𝐼) 
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Transformation isotherme 

𝑇 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

𝑊𝐼→𝐹 = ∫−𝑝. 𝑑𝑉

𝐹

𝐼

= ∫−
𝑛𝑅𝑇

𝑉
. 𝑑𝑉

𝐹

𝐼

= −𝑛𝑅𝑇. [𝑙𝑛𝑉]𝑉𝐼
𝑉𝐹 = −𝑛𝑅𝑇. 𝑙𝑛 (

𝑉𝑓

𝑉𝐼
) 

 

Pour une transformation cyclique, 

 

Dans le cas de la figure 

𝑊𝐼𝐴 < 0 

𝑊𝐴𝐹 > 0 

|𝑊𝐴𝐹| > |𝑊𝐼𝐴| 

Donc 

𝑊𝐼𝐹 > 0 

Généralisation 

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 > 0 𝑠𝑖 𝑙𝑒 𝑠𝑒𝑛𝑠 𝑑𝑒 𝑝𝑎𝑟𝑐𝑜𝑢𝑟𝑠 𝑒𝑠𝑡 𝑡𝑟𝑖𝑔𝑜𝑛𝑜𝑚é𝑡𝑟𝑖𝑞𝑢𝑒 

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 < 0 𝑠𝑖 𝑙𝑒 𝑠𝑒𝑛𝑠 𝑑𝑒 𝑝𝑎𝑟𝑐𝑜𝑢𝑟𝑠 𝑒𝑠𝑡 ℎ𝑜𝑟𝑎𝑖𝑟𝑒 
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4 Premier principe de la thermodynamique 

4.1 Energie totale d’un système 

L’énergie macroscopique est notée Em. On parle aussi d’énergie mécanique. C’est la somme 

de l’énergie cinétique macroscopique et de l’énergie potentielle macroscopique. 

L’énergie microscopique est appelée énergie interne et notée U. C’est la somme de l’énergie 

cinétique microscopique et de l’énergie potentielle microscopique. 

L’énergie totale E est telle que 

𝐸 = 𝐸𝑚 + 𝑈 

Lorsque le système évolue il peut échanger de l’énergie avec le milieu extérieur sous forme de 

travail et/ou de chaleur : 

∆𝐸 = ∆𝐸𝑚 + ∆𝑈 = 𝑊 + 𝑄 

Si le système n’est soumis à aucune force non conservative, alors ∆𝐸𝑚 = 0 et 

∆𝐸 = ∆𝑈 = 𝑊′ + 𝑄 

W’ représente alors le travail des forces conservatives. 

L’énergie interne U du système contient un terme d’énergie potentielle. Il en résulte que U 

n’est définie qu’à une constante additive près. 

4.2 Expression générale du premier principe 

4.2.1 Enoncé 

Soit une transformation finie AB d’un système fermé. 

Considérons entre A et B deux états d’équilibre du système infiniment voisins l’un de l’autre. 

A : Instant t  B : instant t+dt 

Ec   Ec+dEc 

Ep   Ep+dEp 

U   U+dU 

E   E+dE 

 

Le premier principe de la thermodynamique postule 

𝑑𝐸 = 𝑑𝐸𝑐 + 𝑑𝐸𝑝 + 𝑑𝑈 = 𝑑𝐸𝑚 + 𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 

4.2.2 Conséquence 

L’énergie totale d’un système thermodynamiquement isolé est constante. 

(Système thermodynamiquement isolé : pas d’échange de travail et de chaleur avec le milieu 

extérieur) 
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4.2.3 Expression du premier principe pour un cycle de transformation 

Un cycle thermodynamique une succession de transformations qui amène le système à un état 

final qui est identique à l’état initial. 

Soit un système fermé (pas d’échange de matière avec l’extérieur) effectuant une 

transformation cyclique, alors état initial et état final sont identiques. 

∆𝐸𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = (𝑊 + 𝑄)𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0 

Donc 

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = −𝑄𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 

4.2.4 Expression du premier principe pour une transformation ouverte 

Soit un système fermé évoluant entre un état initial A et un état final B. 

 

La transformation (1) se produit de A à B et la (2) se produit de B à A. 

L’ensemble des transformations (1)+(2) forme alors un cycle, donc pour (1)+(2) : 

∆𝐸1+2 = 𝑊1 +𝑊2 + 𝑄1 + 𝑄2 = 0 

Donc 

𝑊1 + 𝑄1 = −(𝑊2 + 𝑄2) 

Considérons maintenant le chemin (3). (3)+(2) forment un cycle : 

∆𝐸3+2 = 𝑊3 +𝑊2 + 𝑄3 + 𝑄2 = 0 

𝑊3 + 𝑄3 = −(𝑊2 +𝑄2) 

Donc 

𝑊1 + 𝑄1 = 𝑊3 + 𝑄3 

On peut conclure que : 

La somme du travail et de la chaleur échangés par le système entre un état initial A et un état 

final B est indépendante de la façon dont le système évolue : 

∆𝐸𝐴𝐵 = (𝑊 + 𝑄)𝐴𝐵 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

 

4.3 Capacités thermiques molaires d’un fluide 

4.3.1 Evolution isochore 

Soit un fluide subissant une transformation isochore (à volume constant). 

Initial  Final 
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𝑝1  𝑝2 

𝑇1  𝑇2 

𝑉0  𝑉0 

Le travail 𝛿𝑊 = −𝑝. 𝑑𝑉 des forces de pression est nul donc 

∆𝑈 = 𝑄 = 𝑈𝐹 − 𝑈𝐼 

Par définition, on appelle capacité thermique molaire d’un fluide la grandeur 

𝐶𝑣𝑚 = (
𝜕𝑈

𝜕𝑇
)
𝑉

 

Pour un gaz parfait, on considère que l’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de sa 

température donc 

𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 = 𝑈𝑇+𝑑𝑇 − 𝑈𝑇 

T : température, et 

𝐶𝑣𝑚 = (
𝑑𝑈

𝑑𝑇
)
𝑉

 

De plus, 

∆𝑈 = 𝑄 = ∫𝐶𝑣𝑚(𝑇)𝑑𝑇

𝐹

𝐼

 

Remarque : on écrit 𝐶𝑣𝑚(𝑇) car 𝐶𝑣𝑚 dépend de T. 

Si on peut considérer 𝐶𝑣𝑚 indépendante de la température, alors pour 1 mole : 

∆𝑈 = 𝑄 = 𝐶𝑣𝑚(𝑇𝐹 − 𝑇𝐼) 

 

L’énergie interne est une grandeur extensive donc pour n moles, 

∆𝑈 = 𝑄 = 𝑛𝐶𝑣𝑚(𝑇𝐹 − 𝑇𝐼) 

La quantité 𝐶𝑣 = 𝑛𝐶𝑣𝑚 est appelée capacité thermique du système à volume constant 

𝐶𝑣 : J/K 

𝐶𝑣𝑚 : J/mol/K 

 

4.3.2 Evolution isobare 

Soit un fluide subissant une transformation isobare (à pression constante). 

Initial  Final 

𝑝𝑜  𝑝𝑜 

𝑇1  𝑇2 

𝑉1  𝑉2 

On définit la capacité thermique molaire (donc pour 1 mole) à pression constante par la 

grandeur 
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𝐶𝑝𝑚 = (
𝜕𝐻

𝜕𝑇
)
𝑝

 

Pour un gaz parfait, 

𝐶𝑝𝑚 = (
𝑑𝐻

𝑑𝑇
)
𝑝

 

H : enthalpie telle que H=U+p.V. 

On définit la capacité thermique du système à pression constante telle que 

𝐶𝑝 = 𝑛𝐶𝑝𝑚 

4.3.3 Relation entre 𝑪𝒗𝒎 et 𝑪𝒑𝒎, coefficient de Laplace 

On peut montrer que pour une mole de gaz parfait (relation de Mayer) 

𝐶𝑝𝑚 − 𝐶𝑣𝑚 = 𝑅 

Pour n moles 

𝐶𝑝 − 𝐶𝑣 = 𝑛. 𝑅 

Remarque : pour les solides et les liquides, on peut considérer que 𝐶𝑣𝑚 ≈ 𝐶𝑝𝑚 car ils sont très 

peu compressibles. 

On définit également le coefficient de Laplace γ tel que 

𝛾 =
𝐶𝑝𝑚

𝐶𝑣𝑚
 

Pour un gaz parfait, 

{

𝐶𝑝𝑚 − 𝐶𝑣𝑚 = 𝑅

𝛾 =
𝐶𝑝𝑚

𝐶𝑣𝑚

 

Donc pour un gaz parfait 

{
 

 𝐶𝑝𝑚 =
𝛾𝑅

𝛾 − 1

𝐶𝑣𝑚 =
𝑅

𝛾 − 1

 

 

4.4 Capacité thermique massique 

Au lieu de raisonner sur une mole, on raisonne sur l’unité de masse et on considère la capacité 

thermique massique du système. 

Or 

𝑑𝑈 = 𝑛. 𝐶𝑣𝑚𝑑𝑇 

𝑛 =
𝑚

𝑀
 

Avec n nombre de moles, m masse du système et M masse molaire 
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On pose alors 

𝑐𝑣 =
𝑚. 𝐶𝑣𝑚
𝑀

 

𝑐𝑣 est la capacité thermique du système en J/K. 

𝑐𝑣

𝑚
 est la capacité thermique massique du système en J/kg/K. 

 

 

 

 



16 

 

5 Second principe de la thermodynamique 

5.1 Nécessité d’un second principe 

5.1.1 Exemple : détente de Joule – Gay Lussac 

Soit un compartiment 1 contenant un gaz à la température To. Le compartiment 2 est vide. 

 

On ouvre le robinet, le gaz se répand de 1 vers 2. Le gaz subit une détente. 

Le réservoir est isolé thermiquement et les parois sont indéformables. 

1er principe appliqué au gaz : 

∆𝑈 = 𝑊 + 𝑄 = 0 + 0 = 0 

Le retour du gaz du compartiment 2 vers le 1 n’est pas observable or dans les deux cas, le 1er 

principe donne ∆𝑈 = 0. 

Il apparait donc que le 1er principe est insuffisant pour expliquer l’impossibilité de certaines 

transformations. 

5.2 Enoncé du second principe 

Pour tout système thermodynamique Σ, il existe une fonction d’état entropie S possédant les 

propriétés suivantes : 

 S est extensive, fonction des paramètres macroscopiques du système (V, U, H, p…) 

 Au cours de l’évolution d’un système fermé et thermiquement isolé, d’un état initial I 

à un état final F, l’entropie ne peut qu’augmenter ou rester constante : 

∆𝑆 = 𝑆𝐹 − 𝑆𝐼 ≥ 0 

∆𝑆 = 0 si la transformation est réversible. 

5.3 Identités thermodynamiques 

5.3.1 Température thermodynamique 

Par définition, pour un système d’entropie S=f(U,V), on définit la température 

thermodynamique T par 

1

𝑇
= (

𝜕𝑆

𝜕𝑈
)
𝑉

 

T peut être identifiée avec la température en K. 
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5.3.2 Pression thermodynamique 

On définit de même la pression thermodynamique du système par 

𝑝 = 𝑇. (
𝜕𝑆

𝜕𝑉
)
𝑈

 

On peut l’identifier à la pression cinétique. 

5.3.3 Identité 1 

𝑑𝑆 = (
𝜕𝑆

𝜕𝑈
)
𝑉
𝑑𝑈 + (

𝜕𝑆

𝜕𝑉
)
𝑈
𝑑𝑉 =

1

𝑇
𝑑𝑈 +

𝑝

𝑇
𝑑𝑉 

Par conséquent, 

𝑑𝑈 = 𝑇. 𝑑𝑆 − 𝑝. 𝑑𝑉 

5.3.4 Identité 2 

𝐻 = 𝑈 + 𝑝𝑉 

Donc 

𝑑𝐻 = 𝑑𝑈 + 𝑉𝑑𝑝 + 𝑝𝑑𝑉 

Donc 

𝑑𝑈 = 𝑇𝑑𝑆 − 𝑑𝐻 + 𝑑𝑈 + 𝑉𝑑𝑝 

Donc 

𝑑𝐻 = 𝑇𝑑𝑆 + 𝑉𝑑𝑝 

5.4 Conséquences 

5.4.1 Transformations irréversibles 

1er principe 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 

Or 𝛿𝑊 = −𝑝𝑑𝑉 donc 

𝑑𝑈 = −𝑝. 𝑑𝑉 + 𝜕𝑄 

2nd principe 

𝑑𝑈 = 𝑇𝑑𝑆 − 𝑝𝑑𝑉 

Donc 

𝜕𝑄 = 𝑇𝑑𝑆 

𝑑𝐻 = 𝜕𝑄 + 𝛿𝑊 = 𝑇𝑑𝑆 + 𝑉𝑑𝑝 

 Pour une transformation isobare, dp=0 

𝑑𝐻 = 𝑇𝑑𝑆 = 𝛿𝑄 

∆𝑆 = 𝑆𝐹 − 𝑆𝐼 = ∫
𝛿𝑄

𝑇

𝐹

𝐼
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L’entropie est une fonction d’état donc ∆𝑆 ne dépend pas du chemin suivi. Pour calculer ∆𝑆, 

on pourra donc considérer une évolution réversible même si la transformation étudiée ne l’est 

pas. 

Si la transformation est adiabatique et réversible, 𝛿𝑄 = 0, dS=0, S est constante. La 

transformation est alors isentropique. 

5.4.2 Evolution cyclique 

S étant une fonction d’état on a sur un cycle : ∆𝑆𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0 

Si l’évolution se fait de manière monotherme (une seule source de chaleur) : 

∆𝑆𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 𝑆𝑒 + 𝑆𝐶 

𝑆𝑒 : entropie échangée 

𝑆𝐶  : entropie créée 

∆𝑆𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 =
𝑄

𝑇𝑒
+ 𝑆𝐶 

Or 𝑆𝐶 ≥ 0 donc 
𝑄

𝑇𝑒
≤ 0, donc 𝑄 ≤ 0 

Le système ne peut que céder de la chaleur. 

Or 

∆𝑈𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0 = 𝑊 + 𝑄 

Donc 

𝑊 ≥ 0 

Le système ne peut céder un travail au milieu extérieur. 

On conclut qu’un moteur (W<0) monotherme ne peut pas fonctionner. 
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6 Transformations quasi-statiques d’un gaz 

parfait 

6.1 Transformation adiabatique et réversible (isentropique) d’un 

gaz parfait : Loi de Laplace 

Soit un gaz parfait subissant une transformation élémentaire depuis un état A1 (p1, v1, T1, n) 

jusqu’à un état A2 (p1+dp1, v1+dv1, T1+dT1, n) pour un trajet correspondant à une 

transformation adiabatique et réversible. 

 

Entre A1 et A2 : 𝛿𝑄 = 0 car transformation adiabatique, donc 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = 𝛿𝑊 

Or 

𝛿𝑊 = −𝑝𝑑𝑉 

Car la transformation est réversible. 

De plus, 

𝑑𝑈 = 𝑛. 𝐶𝑉𝑚 . 𝑑𝑇 

Donc 

𝑛. 𝐶𝑉𝑚 . 𝑑𝑇 = −𝑝𝑑𝑉 

𝑑𝑇 =
−𝑝𝑑𝑉

𝑛. 𝐶𝑉𝑚
 

Or 

𝑝𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

Donc 

𝑑(𝑝𝑉) = 𝑑(𝑛𝑅𝑇) 

𝑝. 𝑑𝑉 + 𝑉. 𝑑𝑝 = 𝑛𝑅𝑑𝑇 

Donc 
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𝑝. 𝑑𝑉 + 𝑉. 𝑑𝑝 = 𝑛𝑅 (
−𝑝

𝑛. 𝐶𝑉𝑚
)𝑑𝑉 

𝑑𝑉 (𝑝 +
𝑝. 𝑅

𝑛. 𝐶𝑉𝑚
) + 𝑉. 𝑑𝑝 = 0 

𝑝𝑑𝑉 (
𝐶𝑉𝑚 + 𝑅

𝐶𝑉𝑚
) + 𝑉. 𝑑𝑝 = 0 

Or 

𝐶𝑝𝑚 − 𝐶𝑉𝑚 = 𝑅 

𝛾 =
𝐶𝑝𝑚
𝐶𝑉𝑚

 

Donc 

𝛾
𝑑𝑉

𝑉
+
𝑑𝑝

𝑝
= 0 ⟺  𝑝. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Démonstration ce dernier résultat 

𝑝. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Donc 

𝑑(𝑝. 𝑉𝛾) = 0 

Soit la fonction 𝑓 = 𝑝. 𝑉𝛾 

Alors 

𝑑𝑓 =
𝑑𝑓

𝑑𝑉
. 𝑑𝑉 +

𝑑𝑓

𝑑𝑝
. 𝑑𝑝 = 0 

𝑝. 𝛾. 𝑉𝛾−1. 𝑑𝑉 + 𝑉𝛾. 𝑑𝑝 = 0 

On divise l’égalité par p : 

𝛾. 𝑉𝛾−1. 𝑑𝑉 + 𝑉𝛾 .
𝑑𝑝

𝑝
= 0 

On divise l’égalité par V : 

𝛾. 𝑉𝛾−1.
𝑑𝑉

𝑉
+
𝑉𝛾

𝑉
.
𝑑𝑝

𝑝
= 0 

On simplifie maintenant par 𝑉𝛾−1 

𝛾.
𝑑𝑉

𝑉
+
𝑑𝑝

𝑝
= 0 

 

 

On appelle cette loi la loi de Laplace : 

Loi de Laplace 

Lors d’une transformation adiabatique d’un gaz parfait on a 
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𝑝. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 ⟺
𝑑𝑝

𝑝
+ 𝛾

𝑑𝑉

𝑉
= 0 

Autres formes : 

On part de 

𝑃. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Loi des gaz parfaits 

𝑃. 𝑉 = 𝑛. 𝑅. 𝑇 

Donc 

𝑉 =
𝑛𝑅𝑇

𝑃
 

Donc 

𝑃. 𝑉𝛾 = 𝑃. (
𝑛𝑅𝑇

𝑃
)
𝛾

= 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Donc 

𝑃1−𝛾. 𝑇𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 ⟺ (1 − 𝛾).
𝑑𝑝

𝑝
+ 𝛾.

𝑑𝑇

𝑇
= 0 

Loi des gaz parfaits 

𝑃. 𝑉 = 𝑛. 𝑅. 𝑇 

Donc 

𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
 

Donc 

𝑛𝑅𝑇

𝑉
. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Donc 

𝑇. 𝑉𝛾−1 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 ⟺
𝑑𝑇

𝑇
+ (𝛾 − 1).

𝑑𝑉

𝑉
= 0 

 

6.1.1 Travail échangé lors d’une transformation adiabatique réversible 

1er principe avec 𝛿𝑄 = 0 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = 𝛿𝑊 

 

𝛿𝑊 = 𝑛𝐶𝑉𝑚𝑑𝑇 

Donc entre l’état 1 et l’état 2 

𝑊12 = 𝑛 ∫ 𝐶𝑉𝑚𝑑𝑇

𝑇2

𝑇1
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Si 𝐶𝑉𝑚 ne dépend pas de la température, alors 

𝑊12 = 𝑛. 𝐶𝑉𝑚 . (𝑇2 − 𝑇1) 

Or pour un gaz parfait, 

𝐶𝑉𝑚 =
𝑅

𝛾 − 1
 

Finalement, 

𝑊12 =
𝑛. 𝑅

𝛾 − 1
. (𝑇2 − 𝑇1) =

𝑝2𝑉2 − 𝑝1𝑉1
𝛾 − 1

 

 

6.2 Transformations d’un gaz parfait 

 

6.2.1 Remarques et démonstrations 

 Transformation isotherme : T=cste 

Travail des forces de pression entre 1 et 2 

𝛿𝑊 = −𝑝𝑑𝑉 = −
𝑛𝑅𝑇

𝑉
. 𝑑𝑉 
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𝑊 = −𝑛𝑅𝑇 ∫
𝑑𝑉

𝑉

𝑉2

𝑉1

= −𝑛𝑅𝑇[𝑙𝑛𝑉]𝑉1
𝑉2 = −𝑛𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑉2
𝑉1
) = 𝑛𝑅𝑇𝑙𝑛 (

𝑝2
𝑝1
) 

Variation d’enthalpie 

𝐻 = 𝑈 + 𝑝𝑉 

Donc 

𝑑𝐻 = 𝑑𝑈 + 𝑑(𝑛𝑅𝑇) = 0 + 0 = 0 

∆𝐻 = 0 

 

 Transformation adiabatique 

Variation d’enthalpie 

𝑑𝐻 = 𝑑𝑈 + 𝑑(𝑝𝑉) = 𝑛𝐶𝑣𝑚𝑑𝑇 + 𝑛𝑅𝑑𝑇 = 𝑛𝐶𝑝𝑚𝑑𝑇 

∆𝐻 = ∫ 𝑛𝐶𝑝𝑚𝑑𝑇

𝑇2

𝑇1

=
𝑛𝛾𝑅

𝛾 − 1
. (𝑇2 − 𝑇1) =

𝛾. (𝑝2𝑉2 − 𝑝1𝑉1)

𝛾 − 1
 

 

 Transformation isobare entre l’état initial I et l’état final F 

∆𝑈𝐼𝐹 = 𝑈𝐹 −𝑈𝐼 = 𝑄𝐼𝐹 +𝑊𝐼𝐹 = 𝑄𝐼𝐹 − 𝑝(𝑉𝐹 − 𝑉𝐼) 

Donc 

𝑄𝐼𝐹 = 𝑈𝐹 − 𝑈𝐼 + 𝑝(𝑉𝐹 − 𝑉𝐼) 

Or l’enthalpie H a pour expression 𝐻 = 𝑈 + 𝑝𝑉 

Donc 

∆𝐻𝐼𝐹 = 𝑈𝐹 − 𝑈𝐼 + 𝑝(𝑉𝐹 − 𝑉𝐼) 

Donc pour une transformation isobare la quantité de chaleur échangée avec le milieu extérieur 

est égale à la variation d’enthalpie 

∆𝐻𝐼𝐹 = 𝑄𝐼𝐹 

 

 Transformation isochore : dV=0 

𝑑𝑈 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = −𝑝𝑑𝑉 + 𝛿𝑄 = 𝛿𝑄 

Donc pour une transformation isochore la quantité de chaleur échangée avec le milieu 

extérieur est égale à la variation d’énergie interne 

∆𝑈 = 𝑄𝐼𝐹 
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7 Machines thermiques 

7.1 Définitions 

Une machine thermique est un dispositif dans lequel un fluide subit une transformation 

cyclique lui permettant d’assurer des transferts d’énergie. 

Une source de chaleur permet des échanges thermiques avec le milieu extérieur alors que la 

température de la source demeure constante. La transformation d’une source de chaleur est 

donc isotherme et réversible. 

Une source mécanique permet des échanges de travail avec le milieu extérieur en l’absence 

d’échange thermique. La transformation d’une source mécanique est donc adiabatique et 

réversible. 

7.2 Bilan énergétique 

En raisonnant sur un cycle et en appliquant au fluide le 1er principe : 

∆𝑈𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0 = 𝑊 +∑𝑄𝑖 

7.3 Bilan entropique 

En raisonnant sur un cycle et en appliquant au fluide le 2nd principe : 

∆𝑆𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 0 = 𝑆𝑒 + 𝑆𝑐 

Avec Sc≥0 

Inégalité de Clausius 

𝑆𝑒 =∑
𝑄𝑖
𝑇𝑖
≤ 0 

7.4 Machines monothermes (une seule source de chaleur) 

Les 1er et 2nd principes donnent 

{

𝑊 + 𝑄 = 0
𝑄

𝑇
≤ 0

 

Donc 𝑄 ≤ 0 donc 𝑊 ≥ 0 donc une machine monotherme ne peut pas céder de travail : le cycle 

monotherme moteur est impossible. 
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7.5 Machines à deux sources de chaleur 

7.5.1 Moteur ditherme : 2 sources de chaleur 

 

{

𝑊 + 𝑄𝑐 + 𝑄𝐹 = 0
𝑄𝑐
𝑇𝑐
+
𝑄𝐹
𝑇𝐹
≤ 0

 

Rendement 

𝜂 =
−𝑊

𝑄𝑐
=
𝑄𝑐 + 𝑄𝐹
𝑄𝑐

= 1 +
𝑄𝐹
𝑄𝑐

> 0 

Si le moteur décrit un cycle réversible, 

𝑄𝑐
𝑇𝑐
+
𝑄𝐹
𝑇𝐹
= 0 

donc 

𝜂𝑟𝑒𝑣 = 1 +
𝑄𝐹
𝑄𝑐

= 1 −
𝑇𝐹
𝑇𝑐

 

Si le moteur décrit un cycle irréversible, 

𝜂𝑖𝑟𝑟𝑒𝑣 < 1 −
𝑇𝐹
𝑇𝑐

 

7.5.2 Réfrigérateur ditherme 
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{

𝑊 + 𝑄𝑐 + 𝑄𝐹 = 0
𝑄𝑐
𝑇𝑐
+
𝑄𝐹
𝑇𝐹
≤ 0

 

𝑒𝑓 =
𝑄𝐹
𝑊
= −

𝑄𝐹
𝑄𝑐 + 𝑄𝐹

 

Réversible 

𝑒𝑓𝑟é𝑣 =
𝑇𝐹

𝑇𝑐 − 𝑇𝐹
 

Irréversible 

𝑒𝑓𝑖𝑟𝑟é𝑣 <
𝑇𝐹

𝑇𝑐 − 𝑇𝐹
 

7.5.3 Pompe à chaleur ditherme 

 

{

𝑊 + 𝑄𝑐 + 𝑄𝐹 = 0
𝑄𝑐
𝑇𝑐
+
𝑄𝐹
𝑇𝐹
≤ 0

 

𝑒 =
−𝑄𝑐
𝑊

=
𝑄𝑐

𝑄𝑐 + 𝑄𝐹
 

7.6 Source de température évolutive 

On utilise alors les expressions différentielles des 2 principes sur un cycle élémentaire : 

{

𝛿𝑊 + 𝛿𝑄𝑐 + 𝛿𝑄𝐹 = 0
𝛿𝑄𝑐
𝑇𝑐

+
𝛿𝑄𝐹
𝑇𝐹

≤ 0
 

On définit alors un rendement instantané pour un moteur, ou une efficacité instantanée pour 

un récepteur. 
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8 Formulaire 

Conditions normales de température et de pression 

𝑇 = 237𝐾 ;  𝑝 = 101 300 𝑃𝑎 ;  𝑉𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒𝑔𝑎𝑧 = 22,4 𝐿/𝑚𝑜𝑙 

Travail des forces de pression lors d’une transformation réversible 

𝛿𝑊 = −𝑝. 𝑑𝑉 

Equation d’état du gaz parfait 

𝑝. 𝑉 = 𝑛. 𝑅. 𝑇 

Pour un gaz parfait, 

{

𝐶𝑝𝑚 − 𝐶𝑣𝑚 = 𝑅 (𝑅𝑒𝑙𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝑀𝑎𝑦𝑒𝑟)

𝛾 =
𝐶𝑝𝑚
𝐶𝑣𝑚

⟺

{
 

 𝐶𝑝𝑚 =
𝛾. 𝑅

𝛾 − 1

𝐶𝑣𝑚 =
𝑅

𝛾 − 1

 

 γ : coefficient de Laplace 

 𝐶𝑝𝑚 : capacité thermique molaire isobare  

 𝐶𝑣𝑚 : capacité thermique molaire isochore 

 𝑅 : constante des gaz parfaits 

Relation énergie interne-température à volume constant pour un gaz parfait monoatomique 

𝑑𝑈 = 𝑛. 𝐶𝑉𝑚 . 𝑑𝑇 

Lois de Laplace (transformation adiabatique réversible) 

𝑝. 𝑉𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

𝑃1−𝛾 . 𝑇𝛾 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

𝑇. 𝑉𝛾−1 = 𝑐𝑠𝑡𝑒 

Travail échangé lors d’une transformation adiabatique réversible 

𝑊12 =
𝑛. 𝑅

𝛾 − 1
. (𝑇2 − 𝑇1) =

𝑝2𝑉2 − 𝑝1𝑉1
𝛾 − 1

 

Premier principe 

∆𝑈 = 𝑊 + 𝑄 

Second principe 

∆𝑆 = 𝑆𝑒 + 𝑆𝑐 = ∫
𝛿𝑄

𝑇
+ 𝑆𝑐 

𝑆𝑐 ≥ 0 

Transformation réversible 𝑆𝑐 = 0 

Enthalpie H 

𝐻 = 𝑈 + 𝑝𝑉 

Identités thermodynamiques 

𝑑𝑈 = 𝑇. 𝑑𝑆 − 𝑝. 𝑑𝑉 
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𝑑𝐻 = 𝑇𝑑𝑆 + 𝑉𝑑𝑝 = 𝐶𝑝𝑑𝑇 

Transformation isobare 

𝑄 = ∆𝐻 = 𝑛. 𝐶𝑝𝑚. ∆𝑇 

Transformation adiabatique Q=0 

∆𝑈 = 𝑊 = 𝑛𝐶𝑣𝑚. ∆𝑇 

 

 

Rendement / efficacité d’une machine thermique 

𝑒 =
é𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖𝑒 𝑢𝑡𝑖𝑙𝑒

é𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑜𝑚𝑚é𝑒
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9 Annexe : diagramme entropique du GP 
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