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1)	Conditions	d’équilibre	entre	phases

• Pour	que	2	phases	d’un	même	constituant	soient	en	équilibre,	il	faut	que	

l’interface	soit	:	diathermane,	mobile,	perméable	au	transfert	de	matière

• Les	conditions	d’équilibre	entre	phases	imposent	:
à l’équilibre	thermique	Tvapeur =	Tliquide =	Te
à l’équilibre	mécanique	Pvapeur =	Pliquide =	Pe
àl’équilibre	chimique	µvapeur (Te ,	Pe)	=	µliquide (Te ,	Pe)	

• L’équilibre	chimique	montre	qu’il	existe	une	relation biunivoque	entre	Te et	Pe qui	
ne	sont	plus	des	variables indépendantes

Phase	2	:	
Liquide

Phase	1	:	
Vapeur

Système	monoconstituant
Isolé	de	l’extérieur



2)	Stabilité	des	phases	et	diagramme	de	co-existence

• L’enthalpie	libre	est	le	potentiel	thermodynamique	pour	un	système	fermé	au	
repos	mécanique	en	évolution	monotherme et	isobare	et	donc	pour	les	
changement	de	phase	

	𝐺 = 𝐺 𝑇%, 𝑃%,𝑚%, 𝑇), 𝑃),𝑚) 														𝑑𝐺 = −𝑆𝑑𝑇 + 𝑉𝑑𝑃 + ∑ 𝜇1𝑑𝑚1
)
12%

• Pour	une	évolution	à	T et	P constante	:	𝑑𝐺 = 𝜇%𝑑𝑚% + 𝜇)𝑑𝑚)=(𝜇%- 𝜇)) 𝑑𝑚%<0

• Le	transfert	de	masse	se	fait	de	la	phase	de	potentiel	chimique	le	plus	grand	à	la	
phase	de	potentiel	chimique	le	plus	faible.

• Pour	un	système	fermé	𝑑𝐸 = 𝛿𝑊 + 𝛿𝑄 = −𝑃789	𝑑𝑉 + 𝛿𝑄
Si	la	transformation	est	monotherme à	température	𝑇0,				𝑑𝑆 ≥

<=
>?

𝑑𝐸 − 𝑇@𝑑𝑆 + 𝑃789𝑑𝑉 = 𝑑 𝐸 − 𝑇𝑆 + 𝑃𝑉 = 𝑑𝐺 ≤ 0 avec	𝑃789= 𝑃@
• La	transformation	monobare et	monotherme d’un	système	fermé	va	voir	son	
enthalpie	libre	diminuer.



Diagramme	des	phases
• Le	principe	de	minimisation	de	l’enthalpie	libre	permet	de	prédire	la	stabilité	des	
phases.	Dans	le	diagramme	(G,	T)	correspondant	à	une	pression	constante,	la	
phase	stable	est	celle	correspondant	à	G	minimale

T (°K)Tf Te

G (J)

solide

gaz

liquide

Figure 29 – Diagramme de phases dans le plan (G,T) pour une pression constante.

valable pour une pression donnée, on peut déterminer les enthalpies libres de chaque phase
G en fonction de la température et de la pression (i.e. G(P,T)). Ce seront des surfaces et
leurs intersections permettront de déterminer les courbes de coexistences des phases dans
le plan (P,T) comme illustré sur la figure 30.

T (°K)

G (J)

P (Pa)

G2

G1

Phase 1
stable

Phase 2
stable

Figure 30 – Illustration de l’obtention d’un diagramme de coexistence entre deux phases
dans le plan (P,T) .

On peut donc tracer dans le plan (P,T) le diagramme de coexistence des phases d’un corps
pur comme illustré figure 31.
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gaz
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d’ébulllition
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dE = TdS ! PdV + µi

i=1

n

" dNi (1.4)

pour obtenir la relation de Gibbs-Duhem :

SdT !VdP + Ni

i=1

n

" dµi = 0

(1.5)

soit pour un système monoconstituant :

sdT ! vdP + dµ = 0 (1.6)

où s et v sont l'entropie molaire et le volume molaire. Le potentiel chimique µ s'identifie à l'enthalpie

libre molaire g.

Le principe de minimisation de l'enthalpie libre permet de prédire la stabilité des phases. Sur la

figure!1.1, l'enthalpie libre des états d'équilibre est portée en fonction de la température. Tf est la

température de fusion et Te la température d'ébullition. A température donnée seule est stable, la phase

qui minimise l'enthalpie libre.

Figure 1.1!: Enthalpie libre des états d’équilibre

L'enthalpie libre dépend de la température et de la pression, la figure 1.1 se généralise à une figure

tridimensionnelle (figure 1.2). La projection sur le plan (P,T) de l'intersection des surfaces correspond

à la représentation classique du diagramme de phase (figure 1.3). Au dessus des conditions de

température et pression critiques, les 2 surfaces d'enthalpie libre correspondant à la phase gazeuse et à

la phase liquide se rejoignent. Le diagramme des phases représente le domaine de stabilité de chaque

4

phase dans le plan (P,T). Exemple pour l'eau (figure 1.1) le point triple K de coexistence des 3 phases

se trouve à 0.01°C et 611.3 Pa et le point critique C à 374.14 °C et 22.09 MPa.

Figure 1.2!: Enthalpie libre G(T,P) de 2 phases d’un corps pur

Figure 1.3!: diagramme de stabilité des phases pour l’eau

T (°K)

P (Pa))

K

C

solide

liquide

lgaz

Figure 31 – Diagramme de coexistence dans le plan (P,T) pour un corps pur.

On observe deux points particuliers sur cette courbe : le point K qui est appelé point
triple est qui correspond au seul point de coexistence des trois phases et le point C appelé
point critique et au delà duquel on est dans un état dit supercritique (où une partie des
propriétés est similaires à celles d’un gaz et l’autre à celles d’un liquide). Pour de l’eau,
le point triple correspond à TK=273.16�K=0.01�C et PK=6,11mbar et le point critique à
TC=374,14�C et PC=22.09MPa.

VIII.3 Enthalpie de transition de phase et relation de Clapey-
ron :

On a vu que l’enthalpie libre G est le potentiel thermodynamique approprié à l’étude des
transitions de phases. En travaillant avec l’enthalpie libre massique g, on a les relations
suivantes :

@g

@T

����
P,mi

= �s et
@g

@P

����
T,mi

= v

Lors d’une transition de phase, les dérivées partielles de l’enthalpie libre subissent une
discontinuité. En e↵et lors d’un changement de phase liquide-vapeur (évaporation ou
condensation), le volume massique subit une variation importante (d’un facteur 1000
environ). Dans le cas d’un changement de phase solide-liquide cette variation est moindre.
La discontinuité de l’entropie est liée au transfert thermique reversible q12 associée à la
transition de phase 1 ! 2. Si on considère la variation d’enthalpie massique lors du
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Représentation	dans	l’espace	G(T,P)

solide
liquide

gaz

Diagramme	de	co-
existence dans	le	plan	
(P,T)	d’un	corps	pur

Point	triple

Point	critique

Pour	l’eau	:	point	triple	TK=273,16	K=0.01°C	et	PK=6,11	mbar
Point	critique		TC	=	374,14°C	et	PC	=	22,09	MPa



3)	Enthalpie	de	transition	de	phase	et	relation	de	Clapeyron
• Lors	d’une	transition	de	phase,	les	dérivées	partielles	de	l’enthalpie	libre	
subissent	une	discontinuité

GH
G> I,JK

= −s et								 GH
GI >,JK

= 𝑣

Lors	de	la	condensation	ou	l’évaporation	le	volume	molaire	subit	une	variation	
importante	(facteur	1000),	moins	pour	la	fusion.
La	discontinuité	sur	l’entropie	est	liée	au	transfert	thermique	réversible	q12 associée	
à	la	transition	de	phase.	La	variation	d’enthalpie	s’écrit	:

ℎ) − ℎ% = ∫ 𝑇𝑑𝑠 + 𝑣𝑑𝑃 = ∫ 𝑇𝑑𝑠 = 𝑇 𝑠) − 𝑠%
)
%

)
% =𝑞%) = 𝐿%)

Les	enthalpies	de	transition	de	phase	dépendent
de	la	température

changement de phase, on a :

h2 � h1 =

ˆ 2

1

Tds+

ˆ 2

1

vdP =

ˆ 2

1

Tds = T (s2 � s1)

puisque la transition de phase se fait à température et pression constante. Cette variation
d’enthalpie est appelée enthalpie de changement d’état (ou chaleur latente de changement
d’état). On la note généralement L et elle correspond à la chaleur à apporter pour e↵ectuer
le changement de phase. Ainsi on a :

L12 = h2 � h1 = q12,rev

Les enthalpies de transition de phase dépendent de la température. On peut observer
l’évolution de la chaleur latente de vaporisation sur la figure 32 qui est nulle au point
critique (où l’on a plus de transition entre état liquide et solide).

L lg
(J.kg-1)

T (°K)TCTK

Figure 32 – Evolution de la chaleur latente de vaporisation avec la température.

Relation de Clapeyron :
On part de la relation de Maxwell suivante :

@P

@T

����
V,mi

=
@S

@V

����
T,mi

=
@s

@v

����
T,mi

Comme on étudie les transitions de phases de système monoconstituant qui se déroule à
température constate, on en déduit que lors du changement de phase :

dP

dT
=

s2 � s1
v2 � v1

=
L12

T (v2 � v1)
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Relation	de	Clapeyron
• En	appliquant	les	relations	de	Maxwell	:

GI
G> S,JK

= GT
GS >,JK

= GU
GV >,JK

WI
W>
= UXYUZ

VXYVZ
= [ZX

> VXYVZ 		

On	utilise	fréquemment	la	chaleur	latente	massique	et	les	volumes	massiques.	
• Pour une fusion, une vaporisation ou une sublimation, la chaleur latente de
changement de phase est positive (L12 > 0), le signe de la variation de pression
avec la température est donc donné par la différence des volumes massiques.
Pour une vaporisation ou une sublimation on a toujours v2 > v1 (la phase gazeuse
a toujours une volume massique plus grand que la phase liquide ou solide) et
donc dP > 0. Dans le cas de la fusion on a généralement v2 > v1 (et donc dP > 0)
mais ce n’est pas toujours le cas ! Par exemple pour de l’eau vl <vs et on a donc dP
<0.



Exemple

• Démontrer	la	formule	de	Dupré	en	intégrant	la	relation	de	Clapeyron	pour	une	

transition	de	phase	liquide/vapeur	en	considérant	que	vl<<vg et	que	l’enthalpie	

de	vaporisation	décroit	avec	la	température	:	𝐿\H = 𝐿\H,@ − 𝑏 𝑇 − 𝑇@

𝑟𝑙𝑛 I
I?

= 𝐿\H,@ + 𝑏𝑇@
%
>?
− %

>
− 𝑏𝑙𝑛 >

>?
• .	



4)	Palier	de	vaporisation	et	courbe	de	saturation
• Compression	isotherme	d’un	gaz	dans	les	diagrammes	(P,	v)	et	(P,	T).
• Le volume du gaz commence à diminuer et la pression augmente, puis elle n’évolue plus. Le
volume massique continue à diminuer à pression constante et à température constante : la
vapeur se condense en liquide (palier de liquéfaction). A la fin du palier, tout le gaz est transformé
en liquide et le volume massique et la température augmentent.

• La courbe enveloppe des paliers de liquéfaction est la courbe de co-existence des phases avec le
point critique à son sommet.

vg = 1, 6729 m3.kg�1, sg = 7, 3549 kJ.K�1.kg�1

La relation de Clapeyron donne :

dP

dT
=

sg � sl
vg � vl

) �T ' vg � vl
sg � sl

L’application numérique prédit T=127,6�C à P=2 bar qui est assez proche de la valeur
réelle T=120�C

VIII.4 Palier de vaporisation et courbe de saturation :

Considérons la compression isotherme d’un gaz dans le diagramme (P,v) ou le diagramme
(P,T) comme représente figure 33

P (Pa) P (Pa)

v (m3.kg-1) T (°K)

C 

liquide vapeur

isotherme

palier de
liquéfaction

liquide

vapeur

C 

vapeur

palier de
liquéfaction

isotherme

Figure 33 – Représentation d’une compression isotherme d’un gaz dans les diagrammes
(P,v) et (P,T).

On observe que dans un premier temps le volume massique du gaz diminue avec l’augmen-
tation de pression. Ensuite on observe une diminution du volume massique qui se produit
à pression constante (diagramme (P,v)) et à température constante (diagramme (P,T)).
Il s’agit du palier de liquéfaction ou le vapeur se condense en liquide.Ce palier traduit la
discontinuité de volume massique lors du changement de phase. Après condensation de
l’ultime bulle de vapeur la pression commence à réaugmenter quand le volume massique
diminue.On constate dans le diagramme (P,v)que la pente de l’isotherme en phase liquide
est plus importante que celle en phase vapeur (qui est une hyperbole si on suppose que
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Isothermes	de	Van	der	Waals

• Les	isothermes	de	Van	der	Waals permettent	de	bien	reproduire	l’évolution	(P,T)	
pour	le	gaz	et	pour	le	liquide	et	même	pour	l’état	supercritique.	

5

2. ENTHALPIE DE TRANSITION DE PHASE ET RELATION DE CLAPEYRON

Lors d'une transition de phase, les dérivées partielles de l'enthalpie libre subissent une discontinuité :

!g

dT
= "s

         

!g

dP
= v (1.7)

La discontinuité de volume est importante lors de la condensation ou de la vaporisation, moins lors de

la fusion. La discontinuité de l'entropie est liée au transfert thermique q12 réversible associé à la

transition de phase 1-2 :

  

! 

q12 = Tds = T(s2 " s1) = h121

2

#
(1.8)

h12 est la chaleur latente de changement de phase. La transition s'effectuant à pression constante, elle

est aussi appelée enthalpie de changement de phase :

h2 ! h1 = Tds + vdP = q12
1

2

" (1.9)

Les transitions solide-liquide (fusion), solide-gaz (sublimation) et liquide-gaz (vaporisation)

correspondent à des augmentations d'entropie et donc à des enthalpies de transition de phase positives.

La condition de coexistence de deux phases en équilibre permet d'obtenir l'expression sous forme

différentielle de la courbe de coexistence P(T) : condition d'équilibre et d'égalité des potentiels

chimiques des 2 phases : µ1=µ2 et sur la courbe de coexistence dµ1=dµ2. D'après la relation de Gibbs-

Duhem, on peut écrire la relation de Clapeyron :

  

! 

dP

dT
=

s2 " s1

v2 " v1

=
h12

T(v2 " v1)
(1.10)

h12 >0 pour une fusion, une vaporisation et une sublimation, comme v2 >v1 (sauf pour la fusion de la

glace) , le signe de la pente de la courbe P(T) est positif.

3. ISOTHERMES DE VAN DER W AALS - PALIER DE VAPORISATION -COURBES DE

SATURATION

La compression isotherme d'un gaz fait apparaître dans le diagramme (P,v) un "palier de liquéfaction"

correspondant à la discontinuité du volume lors de la transition. Ce palier peut être interprété en terme

de stabilité de l'équilibre thermodynamique, à partir de l'équation d'état de Van der Waals :

6

P +
a

v
2

! 
" 
# $ 

% 
& v ' b( ) = RT (1.11)

Une représentation des isothermes de Van der Waals dans le diagramme (P, v) est donnée sur la figure

1.4. A haute température, les isothermes décroissent de façon monotone. Aux basses températures,

elles font apparaître une partie croissante. L'isotherme faisant apparaître une tangente horizontale est

appelée isotherme critique. Lorsque v est grand, l'équation précédente se ramène à la loi de Boyle-

Mariotte Pv=Cte (hyperbole) et v! 0 , alors v=Cte (droite).

Figure 1.4!: Isothermes de van der Waals

D'après la relation de Gibbs-Duhem, la variation du potentiel chimique sur une isotherme s'écrit :

µ ! µ1 = vdP

1

" (1.12)

Dans le plan (P,v), le potentiel chimique est donc représenté par l'aire à gauche de l'isotherme ce qui

permet de tracer son évolution avec la pression (figure 1.5). En 3 et 7, les potentiels chimiques sont

égaux, la ligne 3-7 correspond à un palier de liquéfaction (figure 1.6). Les aires I et II sont égales. Ce

tracé reproduit pour plusieurs isothermes permet de construire la courbe enveloppe qui est la courbe de

saturation, courbe en cloche dont le sommet correspond au point critique sur l'isotherme critique. Les

états métastables correspondent aux arcs 3-4 et 6-7 (figure 1.5). Sur ces arcs la condition de stabilité de

l'équilibre mécanique est bien vérifiée (!P / !v)T < 0 , mais ils ne correspondent pas à un minimum

d'enthalpie libre, ils sont donc métastables. Sur la branche 4-6, la condition de stabilité de l'équilibre

mécanique n'est pas assurée et ces états ne sont pas observables. La limite de stabilité de l'équilibre

mécanique est appelée limite de stabilité intrinsèque ou limite spinodale.

𝑃 +
𝑎
𝑣)

𝑣 − 𝑏 = 𝑅𝑇Isotherme	critique

Pour	les	grands	volumes	molaires,	
l’équation	à Boyle	Mariotte	𝑃𝑣 = 𝑅𝑇
(morceau	d’hyperbole)

Pour	les	petits	volumes	massiques,	P
devient	négligeable	devant	 c

VX
à

l’isotherme	a	une	pente	verticale	
(liquide)

a et	b peuvent	être	calculé	à	partir	des	
coordonnées	du	point	critique

𝜕𝑃
𝜕𝑣
e
>f
= 0		𝑒𝑡			

𝜕)𝑃
𝜕𝑣)

i
>f

= 0		 → 𝑎 =
27	𝑅)𝑇m)

	64𝑃m
						𝑏 =

	𝑅𝑇m
	8𝑃m



Stabilité	de	l’équilibre	thermodynamique	:	états	métastables

• Le	palier	de	liquéfaction	correspond	à	l’équilibre	entre	phases	donc	à	l’égalité	des	
potentiels	chimiques.
• Relation	de	Gibbs-Duhem	:	𝑠𝑑𝑇 − 𝑣𝑑𝑃 + 𝑑𝜇 = 0àintégration	le	long	d’une	
isotherme	𝜇 − 𝜇% = ∫ 𝑣𝑑𝑃%

critique (qui comme on l’a vue permet de déterminer les constantes a et b de la loi
d’état).
Considérons maintenant une isotherme à température inférieure à la température critique
comme représenté figure 35.

P (Pa)

v (m3.kg-1) P (Pa)

 (J.kg-1)

1

2

3

4

5

6

7

8

9

P1

1

I

II

1
2

6
5

3,7 8 9

4

Figure 35 – Tracé d’une isotherme de Van der Waals pour T < Tc et évolution du
potentiel chimique massique le long de cette isotherme.

Pour localiser la palier de liquéfaction, il faut rechercher l’équilibre des potentiels chi-
miques entre les phases liquide et solide. D’après la relation de Gibbs-Duhem, on a :

sdT � vdP + dµ = 0

On déduit que, sur cette isotherme, la variation de potentiel chimique entre les points 1
et 2 est donnée par :

�
1!2

µ =

ˆ 2

1

vdP

c’est à dire l’aire à gauche de l’isotherme (représenté en gris sur la figure 35). On peut
donc déterminer graphiquement l’évolution du potentiel chimique le long de l’isotherme
comme illustré figure 35. On constate que le long de l’arc 1 ! 4 le potentiel chimique mas-
sique crôıt. Il décrôıt ensuite le long de l’arc 4 ! 6 mais dans cette zone le compressibilité
itotherme �T = � 1

v
@P
@v

��
T
< 0 ce qui est incompatible avec un équilibre mécanique stable.

Le long de l’arc 6 ! 9 le potentiel chimique massique crôıt de nouveau. La branche stable
correspond à l’enthalpie libre massique g la plus faible c’est à dire au potentiel chimique
massique le plus faible. On en déduit que les arcs 1 ! 3 pour la vapeur et 7 ! 9 pour le
liquide correspondent à des états stables et que la transition de phase se produit donc à
la pression P3 = P7. On a donc égalité des potentiels chimiques µ3 = µ7 ce qui implique
que
´ 7
3 vdP = 0 et donc que les aires I et II sont égales. Le palier de liquéfaction partage
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1à4	le	potentiel	chimique	croit
4à6	𝜇 décroit	et		𝜒> =

GI
GV
r
>
< 0

incompatible	avec	l’équilibre	
mécaniqueàétat instable
6à9	𝜇 croit,	état	liquide
3à6	palier	de	liquéfaction
𝜇3 = 𝜇7						Aire	I	=	Aire	II
Arcs	1à3	et	7à9	sont	stables
Les	arcs	3à4	et	6à 7	correspondent	à	la	
vapeur	sous-refroidie	métastable	et	au	liquide	
surchauffé	métastable



• Titre	massique	de	vapeur

S
J
=
Su
		J

+ Sv
	J

=
Ju

		J
𝑣H+

Jv
		J
𝑣\ = 𝑥𝑣H + (1 − 𝑥)𝑣\

d’où	𝑥 = VYVv
VuYVv

= yz
y{

ℎ = 𝑥ℎH + (1 − 𝑥)ℎ\

ℎ = 𝑥𝐿\H + ℎ\

𝑠 = 𝑥
𝐿\H
𝑇
+ 𝑠\

Stabilité	de	l’équilibre	thermodynamique	:	états	métastables
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CHAPITRE 3

NUCLEATION HOMOGENE, HETEROGENE

La nucléation concerne les conditions d’apparition d’une transition de phase et plus

particulièrement ici nous traiterons l’apparition d’une phase vapeur au sein d’un liquide

surchauffé. On distinguera deux types de nucléation!: la nucléation homogène qui concerne la

production d’embryon de vapeur au sein d’un liquide, résultant de fluctuations locales de

masse volumique et la nucléation hétérogène à l’interface entre un liquide surchauffé et une

paroi solide par exemple. La nucléation conduit à la formation d’embryons de vapeur et la

transition de phase liquide-vapeur se développe dès lors que la taille des embryons devient

supérieure à une taille critique fonction de la température et de la pression du système. Dans

tout ce qui suit, nous nous placerons à des niveaux de température relativement basses par

rapport au point critique.

1. NOTION D’ETAT METASTABLE

Considérons le diagramme de Clapeyron (pression – volume) d’un corps dont le

comportement peut être modélisé par l’équation d’état de Van der Waals (Figure 3.1). La

courbe de saturation décrite par l’équation de Clapeyron est limitée dans sa partie supérieure

par le point critique. Les fluides dont la température est inférieure à la température critique,

sont à l’état liquide stable dit « sous-refroidis » lorsqu’ils se situent à gauche de la courbe de

saturation, et à l’état vapeur stable dit « surchauffée » lorsqu’ils se situent à droite de la

courbe de saturation. Les isothermes d’Andrews (isothermes dans le système de coordonnées

de Clapeyron (P, V)) correspondant à ces états sont caractérisées par des pertes négatives
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( < 0 . Sous la courbe de saturation, et en présence de conditions stables, l’évolution

pression - volume du fluide présente un palier (BF). Le fluide comporte alors deux phases,

liquide et vapeur en équilibre, à l’état saturé, et séparées par une interface plane. Les fluides

peuvent aussi se présenter à l’état de liquide surchauffé, ou de vapeur sous refroidie, sans pour

autant présenter de phase vapeur ou de phase liquide. Dans de telles conditions, les isothermes

AB et FG se poursuivent sous de la courbe de saturation (portions BC et EF). Le fluide se

trouve alors dans des conditions hors équilibre. On dit que le fluide est à l’état métastable. Cet

état peut perdurer tant que la pente de l’isotherme 
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( < 0 . Les points C et E sont

caractérisés par une pente nulle. La courbe enveloppe de ces points est appelée spinodale. La
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rupture de l’état métastable induit par la nucléation fait revenir le fluide à l’équilibre

thermodynamique sur le palier de saturation.

P

v

A

B

C

D

E

F
G

Liquide
stable

Isotherme T=T

Limite spinodale
pour le liquide

Limite spinodale

pour la vapeur
Liquide surchauffé
métastable

Vapeur 
sous-refroidie
métastable

Point critique

Courbe de saturation

0

P    (T  )sat 0

Vapeur
stable

Figure 3.1!: Limites spinodales et régions métastables

2.EQUILIBRE D’UN EMBRYON DE VAPEUR DANS UN LIQUIDE SURCHAUFFE

On considère un liquide chauffé à la température T0 à pression constante P0, au dessus de sa

température d'ébullition. La surchauffe est inférieure  à la limite spinodale.

Expérimentalement, la nucléation homogène de bulles de vapeur dans un liquide est observée

dans un domaine de température correspondant à l'état métastable. Des fluctuations locales de

densité donnent naissance à de petits embryons de bulles de vapeur. Il est important de savoir

si ces embryons sont stables ou instables. S'ils sont instables, ils vont soit collapser soit

croître. On cherche à déterminer le rayon d'une bulle en équilibre avec le liquide surchauffé.

Considérons le système de la figure 3.2.

P  T

liquide

0 0

Etat initial

P  T0 0

Après formation de 
l'embryon de vapeur

r

P  T0v

vapeur

P  < P    (T  )0 0sat

Figure 3.2!: Formation d’un embryon de vapeur dans un liquide surchauffé

donc l’isotherme de Van der Waals en deux aires égales. On peut donc tracer les di↵érents
paliers de liquéfaction pour di↵érentes isothermes et en déduire la courbe de saturation
qui a la forme d’une cloche et qui est illustrée sur la figure 34.
Si on considère maintenant les arcs 3 ! 4 et 6 ! 7, ils correspondent à des états
mécaniquement stables (�T > 0) mais qui ne sont pas des minima pour le potentiel chi-
mique massique µ. Ils correspondent à des états métastables. Sur l’arc 4 ! 6, l’équilibre
mécanique n’est plus vérifié. Cette limite de l’équilibre est appelée limite de stabilité in-
trinsèque ou limite spinodale et est illustrée figure 34.

Titre massique de vapeur :
Considérons le palier de liquéfaction AB (A correspondant à l’état liquide et B corres-
pondant à l’état gazeux) de l’isotherme illustrée sur la figure 36 et considérons que la
composition du mélange liquide-vapeur est représenté par la point M .

P (Pa)

v (m3.kg-1)

C 

liquide vapeur

isotherme

mélange 
liquide-vapeur

B
M

A

Figure 36 – Tracé d’une isotherme de Van der Waals pour T < Tc, le palier de liquéfaction
est représenté par le segment AB et le point M correspond à la composition du mélange.

On définit le titre massique x comme le rapport de la masse de vapeur mg par la masse
totale du mélange m. On a m = mg +ml et V = Vg + Vl, ce qui implique :

V

m
=

Vg

m
+

Vl

m
= xvg + (1� x)vl
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• Le	cycle	de	Carnot	entre	2	températures	permet	
d’obtenir	le	rendement	thermique	maximum
• Les	transferts	thermiques	isothermes	sont	difficiles	à	
réaliser	pour	un	gaz	à intéressant	de	travailler	sous	la	
courbe	de	saturation	(enthalpie	de	vaporisation	
1000kJ/kg)

1à2	:	compression	isentropique	par	une	pompe
2à3		apport	thermique	dans	un	générateur	de	vapeur	à	la	
température	de	la	source	chaude	TC	(QC>0)
3à4	:	détente	isentropique	dans	une	turbine
4à1	:	rejet	de	la	chaleur	dans	un	condenseur	à	la	température	de	la	
source	froide	TF	(QF<0)
• Cycle	pas	réalisable	en	pratique	car	pompe	et	
turbine	traversés	par	un	mélange	diphasique

5)	Cycles	à	vapeur	moteur	:	Cycle	de	Carnot

T (°K)

s (J.K-1.kg-1)

C 

1

2 3

4

Figure 37 – Cycle de Carnot à vapeur tracé dans le diagramme (T,s).

VIII.5-b Le cycle de Rankine :

Le schéma d’une installation de production de travail suivant le cycle de Rankine et la
représentation de ce cycle dans le diagramme entropique sont donnés figure 38.

T (°K)

s (J.K-1.kg-1)

C 

1

2'
3

4
condenseur 

générateur
de vapeur

pompe turbine 

QC>0

QF>0

QC>0

wu,P>0 wu,T<0

2

2''

Figure 38 – Schéma d’une installation de production de travail et représentation du cycle
de Rankine associé dans le diagramme (T,s).

On a dans un premier temps une compression isentropique du liquide saturé (étape 1 ! 2).
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• Le	cycle	doit	être	adapté	
1à2	:	compression	isentropique	du	liquide	saturé
2à3	:	surchauffe	du	liquide	(2-2’),	vaporisation	(2’-2’’)	et	
surchauffe	de	la	vapeur	(2-3)	dans	le	générateur	de	
vapeur	
3à4	:	détente	isentropique	dans	une	turbine-
l’obtention	de	vapeur	surchauffée	n’est	pas	nécessaire	en	
sortie	de	turbine	(𝑥 ≈ 0.95)
4à1	:	Condensation	de	toute	la	vapeur

• L’efficacité	du	cycle	est	donnée	par	:

𝜂9� =
Y��
=f

= Y��,�Y��,f
=f

= 1 − ��Y�Z
��Y�X

• Les	enthalpies	massiques	sont	déterminées	à	
partir	des	tables	ou	des	diagrammes

5)	Cycles	à	vapeur	moteur	:	Cycle	de	Rankine

T (°K)

s (J.K-1.kg-1)

C 

1

2 3

4

Figure 37 – Cycle de Carnot à vapeur tracé dans le diagramme (T,s).

VIII.5-b Le cycle de Rankine :

Le schéma d’une installation de production de travail suivant le cycle de Rankine et la
représentation de ce cycle dans le diagramme entropique sont donnés figure 38.
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Figure 38 – Schéma d’une installation de production de travail et représentation du cycle
de Rankine associé dans le diagramme (T,s).

On a dans un premier temps une compression isentropique du liquide saturé (étape 1 ! 2).

110

T (°K)

s (J.K-1.kg-1)

C 

1

2 3

4

Figure 37 – Cycle de Carnot à vapeur tracé dans le diagramme (T,s).

VIII.5-b Le cycle de Rankine :

Le schéma d’une installation de production de travail suivant le cycle de Rankine et la
représentation de ce cycle dans le diagramme entropique sont donnés figure 38.
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Figure 38 – Schéma d’une installation de production de travail et représentation du cycle
de Rankine associé dans le diagramme (T,s).

On a dans un premier temps une compression isentropique du liquide saturé (étape 1 ! 2).
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Diagramme	entropique	pour	l’eau

Iso-titres
Isobares
Isochores
Isenthalpes



Cycle	à	vapeur	récepteur	:	machines	frigorifiques	et	pompes	à	
chaleur

1->	2	:	compression	isentropique	
ou	réelle
2->3	:	condensation	totale	et	sous	
refroidissement	du	liquide
3->4	:	détente	isenthalpe du	liquide	
(vanne	à	laminage)
4->	1	:	évaporation	jusqu’à	l’état	de	
vapeur	saturée	ou	sèche

Coefficients	de	performances	COP

𝐶𝑂𝑃� =
𝑄�
𝑊�

=
ℎ% − ℎ�
ℎ) − ℎ%

𝐶𝑂𝑃Im =
−𝑄m
𝑊�

=
ℎ) − ℎ�
ℎ) − ℎ%



Représentation	du	cycle	dans	le	diagramme	(Ln(P),	h)	->	échanges	condenseur
et	évaporateur	isobare	et	détente	isenthalpe

wu

qC

qF
1->	2	:	compression	
2->3	:	condensation	totale	
3->4	:	détente	isenthalpe
4->	1	:	évaporation

Cycle	à	vapeur	récepteur




