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I) TRANSFORMATIONS D’UN SYSTEME THERMODYNAMIQUE 

Transformation d’un système thermodynamique : passage d’un état d’équilibre initial (EI) à un 

état d’équilibre final (EF). Au moins une des variables d’état du système varie lors d’une 

transformation. 

I)1) Différents types de transformations 

Transformation « iso » : une des grandeurs d’état du système est constante (stationnaire) au cours 

de la transformation. 

• Transformation isotherme : transformation à température constante, 

 

• Transformation isobare : transformation à pression constante, 

 

• Transformation isochore : transformation à volume constant. 

Transformation « mono » : un des paramètres extérieurs est constant (stationnaire) au cours de la 

transformation. 

• Transformation monotherme : température extérieure constante au cours de la 

transformation, 

 

• Transformation monobare : pression extérieure constante au cours de la transformation. 

Remarques : 

• Si la paroi du système permet les transferts thermiques, alors une transformation isotherme est 

forcément monotherme, avec équilibre thermique dans les états I et F. 

 

• Si la paroi du système peut se déplacer ou se déformer, alors une transformation isobare est 

forcément monobare, avec équilibre mécanique dans les états I et F. 

Transformation réversible : transformation telle qu’il est possible de revenir de l’état final à l’état initial 

en repassant par les mêmes états intermédiaires. 

Exemple : changement d’état. 

Transformation irréversible : transformation non réversible.  

Exemple : transformation brutale. 

Transformation mécaniquement réversible : Equilibre mécanique à chaque instant : 

Psystème = Pext tout au long de la transformation. 

Transformation « quasi-statique » : transformation suffisamment lente pour que le système soit à tout 

moment en équilibre thermique et mécanique avec l’extérieur. 
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I)2) Echanges d’énergie au cours d’une transformation 

I)2)a) Nature des échanges et conventions 

Un système peut échanger de l’énergie avec l’extérieur sous 2 formes : 

• Travail W = Travail d’une action mécanique extérieure = échange d’énergie au niveau 

macroscopique, lié au déplacement du point d’application d’une force, 

 

• Transfert thermique (ou chaleur) Q = échange d’énergie au niveau microscopique, aucun 

déplacement de force ne peut être mis en évidence. 

Les grandeurs W et Q sont algébriques et définies en convention récepteur pour le système :  

• W > 0 si le système reçoit du travail de l’extérieur ; Q > 0 si le système reçoit de l’énergie 

thermique de l’extérieur, 

• W < 0 si le système fournit ou cède du travail à l’extérieur ; Q < 0 si le système fournit ou cède 

de l’énergie thermique à l’extérieur. 

Représentation :  

 

 

 

I)2)b) Travail des forces de pression 

Travail élémentaire 𝜹𝑾 (en joules, J) des forces de pression s’exerçant sur un système :  

𝜹𝑾 = −𝑷𝒆𝒙𝒕. 𝒅𝑽 

Avec :  𝑷𝒆𝒙𝒕 = pression extérieure (unité : Pa) 

 𝒅𝑽 = variation élémentaire (ou infinitésimale) de volume du système (m3) 

Interprétation : 

• Lors d’une compression du système : 𝑑𝑉 < 0 𝑑′𝑜ù 𝛿𝑊 > 0 

Les forces subies par le système sont motrices 

 

• Lors d’une détente du système : 𝑑𝑉 > 0 𝑑′𝑜ù 𝛿𝑊 < 0 

Les forces subies par le système sont résistantes 

Travail W des forces de pression s’exerçant sur un système lors d’une transformation d’un état 1 à un 

état 2 : 

𝑾 = ∫ 𝜹𝑾 = − ∫ 𝑷𝒆𝒙𝒕. 𝒅𝑽
𝑽𝟐

𝑽𝟏

 

Si la transformation est mécaniquement réversible : 𝑷 = 𝑷𝒆𝒙𝒕   d’où : 

𝑾 = ∫ 𝜹𝑾 = − ∫ 𝑷. 𝒅𝑽
𝑽𝟐

𝑽𝟏

 



CPGE ATS T2 – Transfert et conservation d’énergie - Premier Principe – Cours étudiants Page 4 

Application : Soit un système thermodynamique évoluant entre 2 états d’équilibre notés 1 et 2. 

Exprimer le travail W des forces de pression dans les cas suivants : 

• Transformation isochore : 𝑽 = 𝒄𝒕𝒆 𝑑′𝑜ù 𝒅𝑽 = 𝟎 

 𝑊 = ∫ 𝛿𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉
𝑉2

𝑉1

= 0 

 

• Transformation monobare : 𝑷𝒆𝒙𝒕 = 𝒄𝒕𝒆  

 

𝑊 = ∫ 𝛿𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉
𝑉2

𝑉1

= −𝑃𝑒𝑥𝑡 ∫ 𝑑𝑉 =
𝑉2

𝑉1

− 𝑃𝑒𝑥𝑡[𝑉]𝑉1

𝑉2 = −𝑃𝑒𝑥𝑡(𝑉2 − 𝑉1) 

 

• Transformation isobare mécaniquement réversible : 𝑷 = 𝑷𝒆𝒙𝒕 = 𝒄𝒕𝒆 

 

𝑊 = −𝑃(𝑉2 − 𝑉1) 

 

• Transformation isotherme mécaniquement réversible pour un gaz parfait (GP) : 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 𝑑′𝑜ù 𝑃 =
𝑛𝑅𝑇

𝑉
 et 𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 𝑑′𝑜ù 𝑃2𝑉2 = 𝑃1𝑉1 𝑑′𝑜ù 

𝑃2

𝑃1
=

𝑉1

𝑉2
 

𝑊 = ∫ 𝛿𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉
𝑉2

𝑉1

= − ∫ 𝑃. 𝑑𝑉
𝑉2

𝑉1

= − ∫
𝑛𝑅𝑇

𝑉
. 𝑑𝑉

𝑉2

𝑉1

= −𝑛𝑅𝑇 ∫
1

𝑉
. 𝑑𝑉 = −𝑛𝑅𝑇[𝑙𝑛𝑉]𝑉1

𝑉2

𝑉2

𝑉1

= −𝑛𝑅𝑇(𝑙𝑛𝑉2 − 𝑙𝑛𝑉1) = −𝑛𝑅𝑇𝑙𝑛
𝑉2

𝑉1

= 𝑛𝑅𝑇𝑙𝑛
𝑃2

𝑃1

 

Interprétation dans le diagramme de Watt 

Rappel : 

Diagramme de Clapeyron (P,v) : Pression P en fonction du volume massique v, 

Diagramme de Watt (P,V) : Pression P en fonction du volume V. 

Cas des systèmes mécaniquement réversibles 

 Cycle thermodynamique 

Un cycle thermodynamique est par définition tel que l’état final et l’état initial sont confondus. 

Application : cycles mécaniquement réversibles moteurs et récepteurs dans le diagramme de 

Watt 

Déterminer le signe du travail reçu par le système sur l’ensemble du cycle pour un cycle parcouru 

dans le sens trigonométrique puis pour un cycle parcouru dans le sens horaire. Indiquer la nature 

(moteur ou récepteur) de ces cycles. 
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On repère les deux points extrêmes sur le cycle, avec les volumes 𝑉𝑚𝑖𝑛 et 

𝑉𝑚𝑎𝑥.  

Le cycle ci-contre est décrit dans le sens trigonométrique. 

Quand le gaz passe de 𝑉𝑚𝑖𝑛 à 𝑉𝑚𝑎𝑥 sur la partie inférieure du 
cycle, le gaz reçoit un travail dont la valeur absolue est l’aire 
hachurée verticalement sur le diagramme ci-contre. 
D’autre part : 𝑊𝑖𝑛𝑓  <  0 

Quand le gaz passe de 𝑉𝑚𝑎𝑥 à 𝑉𝑚𝑖𝑛 sur la partie supérieure du cycle, 
le gaz reçoit un travail dont la valeur absolue est l’aire hachurée 
horizontalement sur le diagramme ci-contre. 

D’autre part : 𝑊𝑠𝑢𝑝 >  0 

Enfin, |𝑊𝑖𝑛𝑓| <  |𝑊𝑠𝑢𝑝| 

 

Globalement, sur l’ensemble du cycle, le gaz reçoit de la part des forces de pression un travail 

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒 = 𝑊𝑖𝑛𝑓 + 𝑊𝑠𝑢𝑝 

En valeur absolue, ce travail représente l’aire du cycle dans le diagramme de Watt. 

Son signe est lié au sens de parcours du cycle. Ici, le cycle est décrit dans le sens trigonométrique et 

𝑊𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒  >  0 : cycle récepteur. 

 Travail des forces de pression au cours d’une transformation cyclique mécaniquement 
réversible  

Le travail des forces de pression correspond alors à l’aire du cycle dans un diagramme de Watt. 

|𝑾| = |𝒂𝒊𝒓𝒆 𝒅𝒖 𝒄𝒚𝒄𝒍𝒆| 

• Sens de parcours : dépend du signe du travail. 

• Cycle récepteur : 𝑊 > 0;  cycle décrit dans le sens trigonométrique ; 

• Cycle moteur : 𝑊 < 0;  cycle décrit dans le sens horaire ; 
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I)2)c) Transfert thermique 

3 modes de transfert thermique d’un système avec l’extérieur : 

Conduction thermique = diffusion thermique : l’énergie 

thermique se transmet de proche en proche dans un milieu 

(agitation des molécules), sans déplacement macroscopique de 

matière. Exemple : au travers d’un mur ou d’une vitre. 

 Comment diminuer la conduction thermique ? 

Isoler permet de diminuer la conduction thermique. 

Exemples : 

✓ Le gant isolant thermique permet 

de ne pas se brûler 

✓ les double ou triple vitrage 

permettent de diminuer les pertes 

thermiques à travers une vitre 

 

 Augmenter la conduction thermique permet notamment de refroidir un 

système. Comment augmenter la conduction thermique ? 

✓ Le dissipateur thermique permet d’augmenter la surface d’échanges 

thermiques 

 

Convection thermique = l’énergie thermique est transportée grâce au 

déplacement macroscopique d’un fluide. 

• Convection naturelle : due à des inhomogénéités de température 

dans le milieu. Exemple : le convecteur électrique. 

 

• Convection forcée : dans le cas où le mouvement du fluide est dû à 

une cause externe. 

Exemple : circuit de refroidissement. 

 Augmenter la convection thermique permet notamment de 

refroidir un système. Comment augmenter la convection 

thermique ? 

Passer de la convection naturelle à la convection forcée 

permet d’augmenter la convection. 

Exemple : Refroidissement d’un processeur par ventilation. 

 

Rayonnement thermique = rayonnement électromagnétique émis par un corps à une température T ; 

seul transfert thermique pouvant avoir lieu dans le vide (sans support matériel) 

Tous les corps rayonnent de l’énergie électromagnétique, de façon 

d’autant plus importante que leur température augmente, la longueur 

d’onde et la puissance rayonnée dépendant de la température.  

Exemples : Soleil, Corps humain rayonnant dans l’IR, lampe à filament 

dans l’IR et le visible, plus généralement couleur des objets lorsqu’ils 

rayonnent dans le visible. 
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Transformation adiabatique 

Transformation adiabatique : transformation au cours de laquelle le système n’échange pas d’énergie 

par transfert thermique. 

Une paroi qui n’autorise pas les transferts thermiques est dite calorifugée, atherme ou athermane. 

Au contraire, une paroi qui autorise les transferts thermiques est dite diatherme ou diathermane. 

Transformation adiabatique : modèle pour une transformation brève ou brutale, pendant laquelle les 

transferts thermiques n’ont pas le temps de se produire. 

Thermostat, transformations isotherme et monotherme 

Un thermostat est un système thermodynamique dont la température ne varie pas, même s’il échange 

de l’énergie, que ce soit sous forme de travail ou de transfert thermique. 

Autres appellations : source ou réservoir de chaleur. 

Exemples de thermostats : l’atmosphère extérieure, la mer, un système diphasé (eau bouillante par ex). 

Transformation monotherme : système au contact d’un thermostat, assez lente pour laisser l’équilibre 

thermique s’établir. 

Transformation isotherme : système au contact d’un thermostat, très lente de façon à laisser l’équilibre 

s’établir à chaque instant. 

En général, le thermostat impose sa température au système. 

Remarque : 

• Une transformation isotherme réalisée entre un système et un thermostat impose des parois 

diathermes, c’est-à-dire perméables à la chaleur, 

• Une transformation adiabatique entre un système et l’extérieur impose des parois 

calorifugées, c’est-à-dire imperméables à la chaleur. 

En général, l’absence de transfert thermique Q entraîne une élévation de température, notamment s’il 

y a un travail W échangé. 

 

𝑰𝒔𝒐𝒕𝒉𝒆𝒓𝒎𝒆 ∶   𝚫𝑻 = 𝟎 ≠ 𝑨𝒅𝒊𝒂𝒃𝒂𝒕𝒊𝒒𝒖𝒆 ∶  𝑸 = 𝟎 
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I)2)d) Tableau récapitulatif 

Il existe 2 formes d’énergie et 2 formes de transferts d’énergie pour caractériser l’état et l’évolution 

des systèmes thermo. 

 Macroscopique Microscopique 

Perception par un 

« observateur 

mécanique » 

perceptible dissimulée 

Energie 
Energie mécanique : 𝐸𝑚 = 𝐸𝑝,𝑒𝑥𝑡 +

𝐸𝑐,𝑚𝑎𝑐𝑟𝑜  
Energie interne : 𝑈 = 𝐸𝑝,𝑖𝑛𝑡 + 𝐸𝑐,𝑚𝑖𝑐𝑟𝑜 

 

 

Transfert d’énergie 

 

 

Travail 𝑾 d’une force : 

Echange d’énergie par l’intermédiaire 

d’une force entre le () et l’extérieur, 

associé à une variation macroscopique de 

certains paramètres extérieurs. 

Quantité de chaleur (par un transfert 

thermique) 𝑸 :  

Tout transfert d’énergie sans variation 

apparente d’un paramètre 

macroscopique 

Notations pour les 

transferts d’énergie 

Transformation infinitésimale : 𝜹𝑾  

Transformation finie :  𝑾 

Transformation infinitésimale : 𝜹𝑸  

Transformation finie :  𝑸 

Notations pour la 

puissance 

Puissance mécanique 

𝓟 =  
𝜹𝑾

𝒅𝒕
= 𝑾̇ 

Puissance thermique 

𝓟𝒕𝒉 =  
𝜹𝑸

𝒅𝒕
= 𝑸̇ 

Propriétés et 

convention 

Grandeurs algébriques suivant la convention récepteur :  

𝛿𝑊 et 𝛿𝑄 >  0 si l’énergie est effectivement reçue par le système, 𝛿𝑊 et 

𝛿𝑄 <  0 si l’énergie est en réalité cédée au milieu extérieur  

 

II) ENERGIE INTERNE D’UN SYSTEME 

II)1) Définition et cas général 

Nous connaissons déjà les différentes formes d’énergie suivantes : 

Forme d’énergie Paramètre la caractérisant Expression 

Energie cinétique Vitesse 
𝐸𝐶 =

1

2
𝑚𝑣2 

Energie potentielle Position 
𝐸𝑃𝑃 = 𝑚𝑔𝑧 + 𝑐𝑡𝑒 ;  𝐸𝑃 é𝑙 =

1

2
𝑘𝑥2 

Energie électrostatique Tension 
𝐸𝐶𝑜𝑛𝑑 =

1

2
𝐶𝑢2 

Energie magnétique Intensité 
𝐸𝐵𝑜𝑏𝑖𝑛𝑒 =

1

2
𝐿𝑖2 
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L’énergie totale d’un système est composée de son énergie mécanique Em et de son énergie interne 

U : 

ETOT = Em + U 

L’énergie mécanique est constituée de l’énergie cinétique macroscopique EC et de l’énergie potentielle 

EP liée aux actions extérieures :  

Em = EC macro + EP ext 

L’énergie interne est constituée de l’énergie cinétique microscopique (agitation des particules) et de 

l’énergie potentielle interne (interactions moléculaires) : 

U = EC micro + EP int 

L’énergie interne d’un corps dépend en général de 2 variables d’état, par exemple sa température et 

son volume. 

II)2) Cas du gaz parfait  

Dans le cas du gaz parfait, l’énergie potentielle interne est nulle : il n’y a pas d’interaction entre les 

molécules. 

L’énergie interne d’un gaz parfait monoatomique ne dépend que d’une seule variable d’état : la 

température T. Elle s’exprime de la façon suivante : 

𝑼 =
𝟑

𝟐
𝒏𝑹𝑻 𝒑𝒐𝒖𝒓 𝒏 𝒎𝒐𝒍𝒆𝒔  (𝒋𝒐𝒖𝒍𝒆, 𝑱)               𝑼𝒎 =

𝟑

𝟐
𝑹𝑻 𝑬𝒏𝒆𝒓𝒈𝒊𝒆 𝒊𝒏𝒕𝒆𝒓𝒏𝒆 𝒎𝒐𝒍𝒂𝒊𝒓𝒆(𝑱. 𝒎𝒐𝒍−𝟏) 

𝑛 = quantité de matière (nombre de moles) 

𝑹 = 𝟖. 𝟑𝟏 𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒎𝒐𝒍−𝟏 constante des gaz parfaits 

L’énergie interne molaire d’un gaz parfait polyatomique ne dépend également que de la température : 

𝑈𝑚 = 𝑈𝑚(𝑇) 

On définit la capacité thermique à volume constant 𝑪𝑽 d’un système fermé de la façon suivante : 

𝑪𝑽 =
𝝏𝑼

𝝏𝑻
 (𝒈𝒓𝒂𝒏𝒅𝒆𝒖𝒓 𝒆𝒙𝒕𝒆𝒏𝒔𝒊𝒗𝒆)(𝑱. 𝑲−𝟏) 

On peut aussi définir les capacités thermiques massiques massique 𝒄𝑽 et molaire 𝑪𝑽,𝒎 (grandeurs 

intensives) : 

𝒄𝑽 =
𝑪𝑽

𝒎
=

𝝏𝒖

𝝏𝑻
 (𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒌𝒈−𝟏)   et  𝑪𝑽,𝒎 =

𝑪𝑽

𝒏
=

𝝏𝑼𝒎

𝝏𝑻
(𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒎𝒐𝒍−𝟏) 

Pour un gaz parfait monoatomique (par exemple l’Argon), l’énergie interne ne dépendant que de la 

température T, la capacité thermique à volume constant s’écrit : 

𝑪𝑽 =
𝝏𝑼

𝝏𝑻
=

𝟑

𝟐
𝒏𝑹 

Pour un gaz parfait diatomique (par exemple le dioxygène, ou l’air), l’énergie interne s’écrit (admis) : 
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𝑪𝑽 =
𝝏𝑼

𝝏𝑻
=

𝟓

𝟐
𝒏𝑹 

Ordre de grandeur : 𝒄𝑽,𝒂𝒊𝒓 ≈ 𝟕𝟎𝟎 𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒌𝒈−𝟏 

II)3) Cas de la phase condensée incompressible et indilatable 

Pour une phase condensée incompressible et indilatable, le volume V pouvant être considéré 

comme constant, l’énergie interne molaire peut être considérée comme fonction uniquement de la 

température T :  Um = Um(T) 

Ordre de grandeur : 𝒄𝒆𝒂𝒖 𝒍𝒊𝒒𝒖𝒊𝒅𝒆 ≈ 𝟒𝟎𝟎𝟎 𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒌𝒈−𝟏 

   𝒄𝒆𝒂𝒖 𝒔𝒐𝒍𝒊𝒅𝒆 ≈ 𝟐𝟎𝟎𝟎 𝑱. 𝑲−𝟏. 𝒌𝒈−𝟏 

III) PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 

Nous allons voir que le premier principe de la thermodynamique traduit la conservation de l’énergie 

d’un système. 

III)1) Premier principe de la thermodynamique : Bilan d’énergie 

Soit un système fermé évoluant entre 2 états initial (I) et final (F) et recevant de l’extérieur un transfert 

thermique 𝑸 et un travail 𝑾 (grandeurs algébriques). 

Soient 𝚫𝑬𝒎 et 𝚫𝑼 les variations d’énergie mécanique et interne du système au cours de l’évolution. 

Le bilan d’énergie du système s’écrit : 

𝚫𝑬𝑻𝑶𝑻 = 𝚫𝑬𝒎 + 𝚫𝑼 = 𝑾 + 𝑸 

Pour une transformation infinitésimale, le bilan d’énergie s’écrit : 

𝐝𝑬𝑻𝑶𝑻 = 𝐝𝑬𝒎 + 𝐝𝑼 = 𝜹𝑾 + 𝜹𝑸 

 

III)2) Remarques sur le premier principe 

La variation d’énergie potentielle macroscopique est souvent nulle ou négligeable => Le premier 

principe s’écrit : 

𝚫𝑬𝑪 + 𝚫𝑼 = 𝑾 + 𝑸 

Si le système est au repos (macroscopique), le premier principe s’écrit : 

𝚫𝑼 = 𝑾 + 𝑸 sous forme globale 

𝐝𝑼 = 𝜹𝑾 + 𝜹𝑸 sous forme infinitésimale 

 

Si le système est isolé : 

𝑸 = 𝟎 et 𝑾 = 𝟎 d′où 𝚫𝑬𝑻𝑶𝑻 = 𝟎 c′est à dire 𝑬𝑻𝑶𝑻 = 𝒄𝒕𝒆 
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W comprend tous les travaux : Travail des forces de pression Wpression, mais aussi Wélec = RI2 si 

présence d’une résistance chauffante par exemple. 

L’énergie interne U est une fonction d’état (extensive) : L’énergie interne initiale ne dépend que de 

l’état initial I, l’énergie interne finale ne dépend que de l’état final F 

 La variation d’énergie interne U ne dépend pas du chemin suivi entre les états I et F. 

En revanche, les grandeurs W et Q sont des grandeurs d’échange (ou de transfert), qui dépendent 

du type de transformation. 

Attention : Ne pas écrire 𝚫𝑾 et 𝚫𝑸 car ce sont des termes d’échange et non des variations. 

 

 

Cas d’un système subissant un cycle (état final identique à l’état initial) : 

𝚫𝑼𝒄𝒚𝒄𝒍𝒆 = 𝑾 + 𝑸 = 𝟎 sur un cycle car 𝑼 est une fonction d’état 

III)3) Exemples 

Exemple 1 : Echauffement isochore d’un gaz 

Considérons un gaz parfait dans une enceinte indéformable diatherme. Ses variables d’état initiales 

sont Ti, Pi, Vi. On place l’enceinte dans un milieu extérieur la température T0. 

1. Déterminer l’état final, c’est-à-dire les valeurs Tf, Pf et Vf, en utilisant les conditions d’équilibre. 

2. Déduire du premier principe le transfert thermique reçu par le gaz. 

3. Analyser son signe. 

On suppose la capacité thermique à volume constant CV (en J.K-1) du gaz connue. 

1. Enceinte indéformable d’où : 𝑉𝑓 = 𝑉𝑖. 

Enceinte diatherme d’où transferts d’énergie thermique possibles. 

Equilibre thermique à l’état final d’où : 𝑇𝑓 = 𝑇0. 

Equation d’état des gaz parfaits : 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 𝑐′𝑒𝑠𝑡à 𝑑𝑖𝑟𝑒 𝑃𝑖𝑉𝑖 = 𝑛𝑅𝑇𝑖  𝑒𝑡𝑃𝑓𝑉𝑓 = 𝑛𝑅𝑇𝑓  𝑑′𝑜ù 
𝑃𝑓𝑉𝑓

𝑃𝑖𝑉𝑖

=
𝑛𝑅𝑇𝑓

𝑛𝑅𝑇𝑖

 𝑑′𝑜ù 𝑃𝑓 = 𝑃𝑖

𝑉𝑖

𝑉𝑓

𝑇𝑓

𝑇𝑖

= 𝑃𝑖

𝑇0

𝑇𝑖

 

Schéma : EI / EF 

 

2. 𝑊 = ∫ 𝛿𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉
𝑉𝑓

𝑉𝑖
= 0 𝑐𝑎𝑟 𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠𝑓𝑜𝑟𝑚𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑖𝑠𝑜𝑐ℎ𝑜𝑟𝑒. 

𝑃𝑟𝑒𝑚𝑖𝑒𝑟 𝑃𝑟𝑖𝑛𝑐𝑖𝑝𝑒 ∶  Δ𝑈 = 𝑊 + 𝑄 = 𝑄 𝑒𝑡 Δ𝑈 = 𝐶𝑉. Δ𝑇 = 𝐶𝑉(𝑇0 − 𝑇𝑖) 𝑐𝑎𝑟 𝐺𝑎𝑧 𝑃𝑎𝑟𝑓𝑎𝑖𝑡 
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𝐷′𝑜ù:  𝑄 = 𝐶𝑉(𝑇0 − 𝑇𝑖) 

 

3. Si 𝑇0 > 𝑇𝑖 alors 𝑄 > 0, l’extérieur (thermostat) fournit de l’énergie thermique au gaz et 

le réchauffe. 

Si 𝑇0 < 𝑇𝑖 alors 𝑄 < 0, le gaz fournit de l’énergie thermique à l’extérieur (thermostat) et 

se refroidit. 

 

 

 

 

Exemple 2 : Echauffement d’un gaz sans transfert thermique 

Considérons un gaz parfait dans une enceinte fermée. Un opérateur appuie brusquement sur le piston 

de la seringue en exerçant une force constante. 

 

1. Définir le système. Justifier que la transformation peut être considérée comme adiabatique. 

2. Déduire du premier principe la température finale. 

 

1. Système = gaz à l’intérieur de la seringue. 

Transformation rapide, donc peut-être considérée comme adiabatique. 

 

 

2. Etat initial : 𝑇𝑖 , 𝑃𝑖 , 𝑉𝑖 Etat final : 𝑇𝑓 , 𝑃𝑓 , 𝑉𝑓 

Premier principe : 

  Δ𝑈 = 𝑊 + 𝑄 = 𝑊 𝑎𝑣𝑒𝑐 𝑊 = ∫ 𝛿𝑊 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉
𝑉𝑓

𝑉𝑖
= −𝑃𝑒𝑥𝑡 ∫ 𝑑𝑉

𝑉𝑓

𝑉𝑖
= −

𝐹

𝑆
(𝑉𝑓 − 𝑉𝑖) =

−
𝐹

𝑆
(𝐿𝑓𝑆 − 𝑉𝑖𝑆) = −𝐹(𝐿𝑓 − 𝐿𝑖) (𝑂𝑛 𝑟𝑒𝑡𝑟𝑜𝑢𝑣𝑒 𝑙𝑎 𝑛𝑜𝑡𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑒 𝑡𝑟𝑎𝑣𝑎𝑖𝑙 𝑚é𝑐𝑎𝑛𝑖𝑞𝑢𝑒) 

Gaz parfait d′où Δ𝑈 = 𝐶𝑉. Δ𝑇 = 𝐶𝑉(𝑇𝑓 − 𝑇𝑖) 

D’où : = −𝐹(𝐿𝑓 − 𝐿𝑖) = 𝐶𝑉(𝑇𝑓 − 𝑇𝑖) 

D’où : 𝑇𝑓 = 𝑇𝑖 +
𝐹

𝐶𝑉
(𝐿𝑖 − 𝐿𝑓) 

Vérification homogénéité 

 

 

Rappel : La température T d’un système peut varier sans qu’il n’y ait de transfert thermique Q. 

Isotherme : T = 0 ≠ Adiabatique : Q = 0 
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IV) ENTHALPIE D’UN SYSTEME 

IV)1) Intérêt et définition de l’enthalpie 

Considérons un système en transformation monobare avec équilibre mécanique dans les états I et F. 

Cas particulier important : toutes les transformations qui se font à l’air libre sont monobares : Pext = Patm 

= constante. 

Travail des forces de pression au cours de la transformation : 

𝑊𝑃 = − ∫ 𝑃𝑒𝑥𝑡 . 𝑑𝑉 =
𝑉𝑓

𝑉𝑖

− 𝑃𝑒𝑥𝑡(𝑉𝑓 − 𝑉𝑖) = −𝑃𝑒𝑥𝑡𝑉𝑓 + 𝑃𝑒𝑥𝑡𝑉𝑖 = −𝑃𝑓𝑉𝑓 + 𝑃𝑖𝑉𝑖 = −∆(𝑃𝑉) 

car l’équilibre mécanique impose 𝑃𝑖 = 𝑃𝑓 = 𝑃𝑒𝑥𝑡 

On peut donc écrire : 𝑊𝑃 = −∆(𝑃𝑉) 

Le premier principe s’écrit : Δ𝐸𝑚 + Δ𝑈 = 𝑊 + 𝑄 = 𝑊𝑃 + 𝑊≠𝑃 + 𝑄 = −∆(𝑃𝑉) + 𝑊≠𝑃 + 𝑄 

Ou : Δ𝐸𝑚 + Δ𝑈 + ∆(𝑃𝑉) = 𝑊≠𝑃 + 𝑄 𝑜𝑢 Δ𝐸𝑚 + ∆(𝑈 + 𝑃𝑉) = 𝑊≠𝑃 + 𝑄  

 

On appelle enthalpie la fonction d’état : 𝑯 = 𝑼 + 𝑷𝑽 

Elle est extensive et homogène à une énergie (unité : joule, J). 

Pour une transformation monobare, le premier principe s’écrit : 𝚫𝑬𝒎 + 𝚫𝑯 = 𝑾≠𝑷 + 𝑸 

Avec W≠P l’ensemble des travaux autres que celui des forces de pression. 

Remarques : 

Hypothèses : Transformation mécaniquement réversible 𝑃 = 𝑃𝑒𝑥𝑡, Travail des forces de pression 

uniquement. 

Premier principe sous forme infinitésimale : 𝒅𝑼 = −𝑷. 𝒅𝑽 +  𝜹𝑸 

 Cas de la transformation isochore : 𝑑𝑉 = 0 𝑑′𝑜ù 𝒅𝑼 =  𝜹𝑸 ou ∆𝑼 = 𝑸  

Premier principe sous forme infinitésimale, avec l’enthalpie : 

𝑑𝐻 = 𝑑(𝑈 + 𝑃𝑉) = 𝑑𝑈 + 𝑃. 𝑑𝑉 + 𝑉. 𝑑𝑃 = −𝑃. 𝑑𝑉 +  𝛿𝑄 + 𝑃. 𝑑𝑉 + 𝑉. 𝑑𝑃  

D’où : 𝒅𝑯 =  𝜹𝑸 + 𝑽. 𝒅𝑷 

 Cas de la transformation isobare : 𝑑𝑃 = 0 𝑑′𝑜ù 𝒅𝑯 =  𝜹𝑸 ou ∆𝑯 = 𝑸  

IV)2) Capacité thermique à pression constante 

Nous avions défini la capacité thermique à volume constant CV d’un système fermé à partir de la 

variation d’énergie interne : 

𝑪𝑽 =
𝝏𝑼

𝝏𝑻
 (à 𝑽 = 𝒄𝒕) 
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De la même façon, nous pouvons définir la capacité thermique d’un système à pression constante 

CP à partir de la variation d’enthalpie : 

𝑪𝑷 =
𝝏𝑯

𝝏𝑻
 (à 𝑷 = 𝒄𝒕𝒆) 

CP est une grandeur extensive, exprimée, comme CV, en J.K-1. 

On peut aussi définir les capacités thermiques massiques cP  et molaire CP,m (grandeurs intensives) : 

𝑐𝑃 =
𝐶𝑃

𝑚
=

𝜕ℎ

𝜕𝑇
  et  𝐶𝑃,𝑚 =

𝐶𝑃

𝑛
=

𝜕𝐻𝑚

𝜕𝑇
 

Cas du gaz parfait 

L’enthalpie molaire d’un gaz parfait ne dépend que d’une seule variable d’état : la température 

T. Elle s’exprime de la façon suivante : 

𝐻𝑚 = 𝐻𝑚(𝑇) 𝑑′𝑜ù 𝐻 = 𝑛. 𝐻𝑚(𝑇) 

Expression de CP pour un gaz parfait : 

𝐶𝑃 =
𝜕𝐻

𝜕𝑇
=

𝑑𝐻

𝑑𝑇
=

𝑑

𝑑𝑇
(𝑈 + 𝑃𝑉) =

𝑑𝑈

𝑑𝑇
+

𝑑

𝑑𝑇
(𝑛𝑅𝑇) = 𝐶𝑉 + 𝑛𝑅 

D’où la Relation de Mayer :  

𝑪𝑷 = 𝑪𝑽 + 𝒏𝑹 

Pour un gaz parfait monoatomique (par exemple l’Argon), l’enthalpie molaire ne dépendant que de la 

température T, la capacité thermique à pression constante s’écrit : 

𝑪𝑷 =
3

2
𝑛𝑅 + 𝑛𝑅 =

𝟓

𝟐
𝒏𝑹 𝑜𝑢 𝐶𝑃,𝑚 =

3

2
𝑅 + 𝑅 =

5

2
𝑅 𝑎𝑣𝑒𝑐 𝐶𝑉,𝑚 =

3

2
𝑅 

Pour un gaz parfait diatomique (par exemple le dioxygène, ou l’air), la capacité thermique à pression 

constante s’écrit : 

𝑪𝑷 =
5

2
𝑛𝑅 + 𝑛𝑅 =

𝟕

𝟐
𝒏𝑹 𝑜𝑢 𝐶𝑃,𝑚 =

5

2
𝑅 + 𝑅 =

7

2
𝑅 𝑎𝑣𝑒𝑐 𝐶𝑉,𝑚 =

5

2
𝑅 

Pour un gaz parfait, on définit le coefficient isentropique γ : 

𝜸 =
𝑪𝑷

𝑪𝑽

=
𝑪𝑷,𝒎

𝑪𝑽,𝒎

=
𝒄𝑷

𝒄𝑽

 

Application 1 : Considérons un gaz parfait de coefficient isentropique γ. Déterminer les expressions 

des capacités calorifiques en fonction de n, R et γ. 
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Application 2 : Déterminer la valeur du coefficient isentropique γ pour un gaz parfait monoatomique, 

puis pour un GP diatomique. 

 

 

 

 

 

Pour un gaz parfait, les capacités thermiques massiques cP  et cV sont des constantes. 

Conséquences : 

𝑐𝑃 =
𝑑ℎ

𝑑𝑇
 𝑑′𝑜ù 𝑑ℎ = 𝑐𝑃 . 𝑑𝑇 𝑜𝑢 ∆ℎ = 𝑐𝑃. ∆𝑇 𝑜𝑢  ∆𝑯 = 𝑪𝑷. ∆𝑻 = 𝒎. 𝒄𝑷. ∆𝑻 = 𝒏. 𝑪𝑷,𝒎. ∆𝑻   

𝑐𝑉 =
𝑑𝑢

𝑑𝑇
 𝑑′𝑜ù 𝑑𝑢 = 𝑐𝑉 . 𝑑𝑇 𝑜𝑢 ∆𝑢 = 𝑐𝑉 . ∆𝑇 𝑜𝑢  ∆𝑼 = 𝑪𝑽. ∆𝑻 = 𝒎. 𝒄𝑽. ∆𝑻 = 𝒏. 𝑪𝑽,𝒎. ∆𝑻   

Cas d’une phase condensée incompressible et indilatable 

L’enthalpie H d’une phase condensée est à priori fonction de la température T et de la pression P. 

Cependant, pour une phase incompressible, il y a peu d’influence de la pression. On peut écrire : 

𝑯𝒎,   𝒑𝒉𝒂𝒔𝒆 𝒄𝒐𝒏𝒅𝒆𝒏𝒔é𝒆 = 𝑯𝒎(𝑻) 

D’où l’expression de la capacité thermique à pression constante pour une phase condensée 

incompressible et indilatable : 

𝐶𝑃 =
𝜕𝐻

𝜕𝑇
=

𝑑𝐻

𝑑𝑇
=

𝑑

𝑑𝑇
(𝑈 + 𝑃𝑉) = 𝐶𝑉 + 𝑃.

𝜕𝑉

𝜕𝑇
+ 𝑉.

𝜕𝑃

𝜕𝑇
≈ 𝐶𝑉 + 0 + 0 ≈ 𝐶𝑉 

Pour une phase condensée incompressible et indilatable,  

- L’enthalpie molaire ne dépend que de la température :  

𝑯𝒎, = 𝑯𝒎(𝑻) 𝒅′𝒐ù 𝑯 = 𝒏. 𝑯𝒎(𝑻) 

- Les capacités thermiques à pression et à volume constant sont quasiment égales : 

𝑪𝑷 ≈ 𝑪𝑽 ≈ 𝑪 

- Les variations d’énergie ou d’enthalpie s’écrivent : ∆𝑯 = ∆𝑼 = 𝑪. ∆𝑻 = 𝒎. 𝒄. ∆𝑻 = 𝒏. 𝑪𝒎. ∆𝑻  
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IV)3) Calorimétrie 

Calorimétrie : technique expérimentale qui permet la 

mesure de grandeurs thermodynamiques. 

Sur des courtes durées, les transformations qui ont lieu 

dans un calorimètre peuvent être considérées comme 

adiabatiques et monobares. 

Remarque : la capacité thermique du calorimètre est 

en général non négligeable et doit être prise en compte 

dans le bilan énergétique. 

On la prend en compte sous la forme de la valeur en 

eau (μ) du calorimètre = masse d’eau qui aurait la 

même capacité thermique : 

Ccalorimètre = μ . cm,eau 

Application : Mesure de capacité thermique par calorimétrie 
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V) CORPS PUR DIPHASE EN EQUILIBRE 

Un corps est pur est constitué d’une seule espèce chimique. Il est diphasé lorsqu’il est présent sous 

deux phases, par exemple liquide et gaz. Les deux phases sont considérées en équilibre lorsque la 

quantité de matière de chaque phase n’évolue plus, et lorsque la pression P et la température T sont 

les mêmes pour les deux phases et n’évoluent plus non plus. 

V)1) Diagramme de phases 

On appelle diagramme de phases ou diagramme d’état une représentation graphique qui 

cartographie la ou les phase(s) stable(s) d’un échantillon de corps pur en fonction de 2 variables d’état, 

en général variables intensives. 

Diagramme de phases à trois dimensions (3D) (en fonction des 3 variables P,V,T) :  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Sur le diagramme 3D, on voit 

que la phase solide, liquide ou gazeuse de l’eau, ou la coexistence de 2 de ces phases, dépend des 3 

variables (P,V,T). Cependant, ces 3 variables ne sont pas indépendantes les unes des autres, car liées 

par des équations d’état. 

III)2) Diagramme de phases (P,T) 

Sur ce diagramme, le volume V (ou volume 

massique v) n’est pas représenté, il faut donc le 

déduire d’une équation d’état. 

La pente de la droite très inclinée dépend de 

l’espèce : pente positive en général, négative pour 

l’eau. 

Projection en 2D 

Diagramme (Pression, Volume) 

= Diagramme (P,V) 

Voir III)3) 

Projection en 2D 

Diagramme (Pression, Température) 

= Diagramme (P,T) 

Voir III)2) 
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Sur ce diagramme, il faut en premier leu attribuer des différentes zones (dites zones de stabilité) aux 

différentes phases (solide, liquide, gaz). 

La logique nous fait attribuer la zone des très basses températures à la phase solide et la zone de très 

basses pressions à la phase gazeuse, la troisième zone étant « intermédiaire », c’est-à-dire la phase 

liquide. 

Entre ces zones on retrouve des lignes de coexistence (de 2 phases) ou lignes de changement 

d’état. 

Deux points particuliers : 

• Le point critique C, au-delà duquel les phases liquide et gazeuse sont discernables et ne 

forment plus qu’une seule phase appelée fluide supercritique, 

• Le point triple III ou T, qui correspond à la coexistence des 3 phases de manière stable. 

Exemples pour l’eau et le dioxyde de carbone : 

Expérience montrant l’apparition du point tripe du tertiobutanol (CH3)3OH : 

https://www.youtube.com/watch?v=BLRqpJN9zeA 

Expérience montrant le point critique du dioxyde de carbone : 

https://www.youtube.com/watch?v=P9EftqFYaHg 

Le diagramme de phase (P,T) permet de déterminer les conditions (P,T) d’un changement d’état 

(coordonnée d’un point d’une des lignes de changement d’état) mais ne permet pas de déterminer la 

composition des phases (proportion de telle phase, proportion de telle autre phase) lorsqu’elles 

coexistent. Le diagramme (P,V) ci-après le permet. 

V)2) Diagramme de Clapeyron (P,v) 

Le diagramme de Clapeyron (P,v) représente la pression P en fonction du volume massique v. 

Remarque : Le diagramme de Watt (P,V) représente la pression P en fonction du volume V, et a une 

forme semblable au diagramme de Clapeyron. 

Le diagramme de Clapeyron met en évidence le(s) domaine(s) de coexistence de plusieurs phases. 

https://www.youtube.com/watch?v=BLRqpJN9zeA
https://www.youtube.com/watch?v=P9EftqFYaHg
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Ci-dessous : diagramme de Clapeyron d’un corps pur, dans lequel les isothermes, dites isothermes 

d’Andrews, sont tracées. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

La courbe d’ébullition correspond à l’apparition de la 1ère bulle de gaz. 

La courbe de rosée correspond à l’apparition de la 1ère goutte de liquide. 

L’ensemble de ces 2 courbes correspond à la courbe de saturation. 

Sous la courbe de saturation, le corps pur coexiste sous 2 phases, liquide et gazeuse. 

Parcourons 2 exemples d’isothermes d’Andrews : 

• Isotherme 0°C, en diminuant la pression P : le liquide commence à se vaporiser au point C 

(intersection avec la courbe d’ébullition), puis se vaporise à température et pression constante 

(segment CB horizontal : coexistence des 2 phases liquide et gazeuse, la proportion de chaque 

phase pouvant être déterminée, voir ci-après) puis finit de se vaporiser au point B (intersection 

avec la courbe de rosée). 

• Isotherme critique 31°C, en diminuant la pression P : le liquide se vaporise au point critique K 

(ou C, vu précédemment), sans coexistence des phases liquide et gazeuses. 

Lors du changement d’état d’un corps pur, la température est constante. 

Pour une température donnée du corps pur, il existe une unique pression correspondant au changement 

d’état (et pour lesquelles les phases liquide et gazeuses coexistent) dite pression de vapeur saturante. 

Sous la courbe de saturation, il est possible de déterminer la composition du mélange liquide / vapeur 

et de déterminer les titres en liquide et en vapeur. 

On appelle titre en liquide 𝒙𝑳 la fraction massique de la phase liquide dans le mélange : 

𝒙𝑳 =
𝒎𝑳

𝒎𝑻𝑶𝑻
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On appelle titre en vapeur 𝒙𝑽 la fraction massique de la phase vapeur (ou gazeuse) dans le mélange : 

𝒙𝑮 =
𝒎𝑽

𝒎𝑻𝑶𝑻

 

Etant donné que 𝒎𝑳 + 𝒎𝑽 = 𝒎𝑻𝑶𝑻, on montre que 𝒙𝑳 + 𝒙𝑽 = 𝟏 

D’autre part, le volume massique 𝒗 du mélange est défini de la façon suivante : 

𝒗 = 𝒙𝑳𝒗𝑳 + 𝒙𝑽𝒗𝑽 = (𝟏 − 𝒙𝑽)𝒗𝑳 + 𝒙𝑽𝒗𝑽 

(Les volumes massiques 𝒗𝑳 pour l’état liquide et 𝒗𝑽 pour l’état gazeux sont définis sur le diagramme de 

Clapeyron ci-dessous). 

De (1) on déduit le calcul des titres 𝒙𝑽 et 𝒙𝑳 et leur détermination à partir du diagramme de Clapeyron se 

fait à l’aide du théorème des moments : 

 

𝒙𝑽 =
𝒗−𝒗𝑳

𝒗𝑽−𝒗𝑳
=

𝑬𝑳

𝑽𝑳
  

 

 

 

V)3) Enthalpie de changement d’état 

Considérons un changement d’état ou une transition de phase pour un corps pur. 

On appelle enthalpie (massique) de changement d’état ou chaleur latente (massique) de 

changement d’état (de l’état 1 vers l’état 2) la différence d’enthalpie massique entre les états 1 et 2 : 

∆𝒉𝟏𝟐 = 𝒉𝟐 − 𝒉𝟏   Unité : J.kg-1 

Remarque : L’enthalpie de changement d’état de l’état 2 vers l’état 1 s’écrit : ∆𝒉𝟐𝟏 = −∆𝒉𝟏𝟐 

Le changement d’état ou transition de phase est une transformation réversible, qui ne dépend que 

de la température. En effet, si la température du changement d’état est fixée, la pression l’est aussi. 

L’enthalpie de changement d’état est positive dans le sens phase ordonnée => phase moins 

ordonnée, négative dans le cas contraire. 

Exemples : ∆𝒉𝒇𝒖𝒔𝒊𝒐𝒏(𝑻) = 𝒉𝒍(𝑻) − 𝒉𝒔(𝑻) > 𝟎  

∆𝒉𝒗𝒂𝒑𝒐𝒓𝒊𝒔𝒂𝒕𝒊𝒐𝒏(𝑻) = 𝒉𝒗(𝑻) − 𝒉𝒍(𝑻) > 𝟎  

∆𝒉𝒔𝒖𝒃𝒍𝒊𝒎𝒂𝒕𝒊𝒐𝒏(𝑻) = 𝒉𝒗(𝑻) − 𝒉𝒔(𝑻) > 𝟎  
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Application : Bilan enthalpique avec changement d’état 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

VI) REACTIONS DE COMBUSTION 

VI)1) Combustible et comburant 

La combustion est une réaction d’oxydation qui libère de l’énergie. 

Combustible + Comburant = Produits + Énergie 

• Le combustible est la substance qui brûle. Le bois, le papier et les combustibles fossiles 

(pétrole, charbon, gaz naturel, etc.) sont des exemples de combustibles. 

• Le comburant est la substance qui entretient la combustion. Le comburant le plus courant est 

le dioxygène (O2), car il est présent dans l’air. 

  

https://www.alloprof.qc.ca/fr/eleves/bv/sciences/les-types-de-reactions-chimiques-s1061#les-reactions-d-oxydation-4
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Combustion du méthane CH4 : 

CH4 + 2 O2 → CO2 + 2 H2O 

Combustion de l’heptane C7H16 (composant principal de l’essence) : 

 

 

Les hydrocarbures sont des composés chimiques constitués exclusivement d'atomes de carbone et 

d'hydrogène. Ils sont principalement dérivés du pétrole et du gaz naturel et sont les principaux 

constituants des combustibles fossiles. 

 

VI)2) Pouvoir calorifique 

Le pouvoir calorifique d'un combustible est l’opposé de l'enthalpie de réaction de combustion par 

unité de masse dans les conditions normales de température et de pression. C'est l'énergie dégagée 

sous forme de chaleur (autrement dit la quantité de chaleur) par la réaction de combustion par le 

dioxygène. 

Elle est exprimée en général en kilojoules par kilogramme (kJ/kg), mais on rencontre également le 

pouvoir calorifique molaire (kJ/mol) ou le pouvoir calorifique volumique (kJ/L).  

Le plus souvent, on considère un hydrocarbure réagissant avec le dioxygène de l'air pour donner 

du dioxyde de carbone, de l'eau et de la chaleur. 

On distingue : 

• Pouvoir Calorifique Supérieur (PCS) : c'est l’énergie thermique libérée par la combustion 

d'un kilogramme de combustible, en comptant l’énergie récupérée si la vapeur d'eau émise 

est condensée, c'est-à-dire si toute l'eau vaporisée se retrouve finalement sous forme liquide ; 

• Pouvoir Calorifique Inférieur (PCI) : c'est l’énergie thermique libérée par la combustion d'un 

kilogramme de combustible, l’eau étant produite sous forme de vapeur (donc non condensée). 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Combustible
https://fr.wikipedia.org/wiki/Enthalpie_de_r%C3%A9action
https://fr.wikipedia.org/wiki/Combustion
https://fr.wikipedia.org/wiki/Conditions_normales_de_temp%C3%A9rature_et_de_pression
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89nergie
https://fr.wikipedia.org/wiki/Joule
https://fr.wikipedia.org/wiki/Kilogramme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Hydrocarbure
https://fr.wikipedia.org/wiki/Dioxyg%C3%A8ne
https://fr.wikipedia.org/wiki/Dioxyde_de_carbone
https://fr.wikipedia.org/wiki/Eau
https://fr.wikipedia.org/wiki/Transfert_thermique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Pouvoir_calorifique_sup%C3%A9rieur
https://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89nergie_thermique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Condensation
https://fr.wikipedia.org/wiki/Pouvoir_calorifique_inf%C3%A9rieur
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Application : Calculer le transfert thermique reçu par la combustion complète de 1 mol de Méthane 

CH4, sous pression atmosphérique, à 25°C. Calculer la masse de CO2 produite. 

Données : 

Masses molaires : M(C) = 12 g.mol-1 ; M(O) = 16 g.mol-1 ; M(H) = 1 g.mol-1 

Pouvoir calorifique : PCI(CH4) = 50 MJ.kg-1 

Equation de réaction : 

CH4 + 2 O2 → CO2 + 2 H2O 

Masse molaire du méthane 𝐶𝐻4 : 𝑀 = 1 ∗ 𝑀(𝐶) + 4 ∗ 𝑀(𝐻) = 12 + 4 = 16 𝑔. 𝑚𝑜𝑙−1 

Masse de méthane en réaction : 𝑚 = 𝑛 ∗ 𝑀 = 16 𝑔 = 16. 10−3 𝑘𝑔 

Energie thermique produite : 𝐸 = 𝑚 ∗ 𝑃𝐶𝐼 = 800 𝑘𝐽 

Transfert thermique reçu : 𝑸 = −𝑬 = −𝟖𝟎𝟎 𝒌𝑱 

Masse molaire du 𝐶𝑂2 : 𝑀′ = 1 ∗ 𝑀(𝐶) + 2 ∗ 𝑀(𝑂) = 12 + 2 ∗ 16 = 44 𝑔. 𝑚𝑜𝑙−1 

Masse de 𝐶𝑂2 produite (réaction totale) : 𝒎′ = 𝒏 ∗ 𝑴′ = 𝟒𝟒 𝒈 = 𝟒𝟒. 𝟏𝟎−𝟑 𝒌𝒈 

 


