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Introduction

Agrégation : Leçon de Physique 15
Niveau : 1er cycle universitaire
Prérequis : les points suivants doivent être acquis

– thermodynamique du premier principe
– notions de système isolé, de régime stationnaire
– fonction d’état, grandeurs extensives et intensives

Expérience quotidienne : si on lâche une balle de tennis d’une hauteur h
sans vitesse initiale, on observe une suite de rebonds puis l’immobilisation
de la balle au sol. Et on aurait beau attendre longtemps, on n’observerait
jamais le cas où la balle décrirait le mouvement inverse.
Pourtant, le premier principe de la thermodynamique est satisfait dans un
cas comme dans l’autre de l’évolution.

Le mouvement effectivement observé peut s’analyser comme ne trans-
formation d’énergie potentielle macroscopique Ep de la balle en énergie
interne U du sol et de la balle. D’après le premier principe,

U2 − U1 + Ep2 − Ep1 = 0 (1)

avec Ep2 − Ep1 = mgh.En changeant tous les signes, on obtient

U1 − U2 + Ep1 − Ep2 = 0 (2)

et on constate que le premier principe est satisfait aussi bien pour
l’évolution 1 → 2 qui est observée que pour l’évolution 2 → 1 qui ne
l’est pas.

Il apparâıt donc ainsi que la thermodynamique est incomplète : le premier
principe ne rend pas compte de l’impossibilité de renverser le cours du temps
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pour une évolution réellement observée. C’est le deuxième principe de la
thermodynamique qui va remédier à ce manque.
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Chapitre 1

Derrière le deuxième
principe de la
thermodynamique

1.1 Enoncé du principe

Historiquement, il existe plusieurs énoncés de ce principe (Carnot, Clau-
sius, Thomson) généralement reliés au fonctionnement des machines ther-
miques - car issus de l’ère industrielle, entre 1810 et 1860 -. Dans les années
1950, le chimiste belge Ilya Prigogine en a donné un énoncé plus général qui
introduit une grandeur d’état extensive non conservative, l’entropie S.

Pour tout système fermé, il existe une fonction des variables
d’état, extensive, non conservative, appelée entropie S, telle que
sa variation entre deux dates successives t1 et t2 > t1 s’écrive

∆S = Se + Sc (1.1)

avec
Se =

∫
δQ

Ts
(1.2)

Sc > 0 (1.3)

Se étant l’entropie échangée (reçue), Sc l’entropie créée ou pro-
duite et Ts une grandeur appelée température thermodynamique
en chaque point de la surface fermée qui délimite le système.

Quelques exemples de bilans simples :
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– système isolé (ne recevant ni travail, ni chaleur, ni matière) : Se=
0 donc ∆S > 0 et l’entropie de ce système ne peut qu’augmenter.
L’évolution du système cesse lorsque son entropie est maximale (état
d’équilibre thermodynamique)

– système en régime stationnaire : ∆S = 0 et l’entropie du système est
constante, ce qui traduit une compensation de l’entropie reçue par une
création continuelle d’entropie.

1.2 Caractérisation de l’évolution d’un système

Il faut souligner la différence fondamentale entre l’énergie et l’entro-
pie : le premier principe affirme que l’énergie totale Em + U d’un système
fermé et isolé est une constante ou que sa variation ne peut provenir que
d’échanges avec le milieu extérieur (Em +U est une grandeur conservative).
En revanche, le deuxième principe affirme que l’entropie d’un système fermé
et isolé (à priori calorifugé) ne peut qu’augmenter ; elle n’est donc pas, en
général, constante et peut évoluer (en général augmenter) sans échange avec
l’extérieur : l’entropie est une grandeur non conservative. Ce caractère non
conservatif est essentiel pour indiquer le sens de la flèche du temps : l’entro-
pie d’un système fermé et isolé crôıt lorsque le temps s’écoule du passé vers
le futur.

Observons les deux termes du bilan d’entropie : le terme d’échange
Sr est directement lié à la seule chaleur reçue à travers la surface S ;
quant au terme de création, il a le même signe que l’intervalle de temps
t2 − t1 : c’est donc lui qui détermine physiquement la flèche du temps,
permet de qualifier d’irréversibles les phénomènes réels et fournit une
interprétation macroscopique du concept d’entropie en relation directe
avec le temps qui s’écoule.

L’égalité Sc = 0 correspond à des transformations limites dites réversibles
pour lesquelles le sens de l’écoulement du temps n’a aucune influence. Elles
sont quasi-statiques et peuvent être inversées en passant par les même états
intermédiaires, par une modification infinitésimale des contraintes extérieures
au cours de l’évolution. Dans ces cas irréels, pour lesquels le temps n’existe
pas, le bilan se réduit à ∆S = Se. L’intérêt de telles transformations est
cependant considérable, car elles permettent d’effectuer un bilan entropique
pour toute transformation réelle, en utilisant le fait que S est une fonction
d’état). La production d’entropie, Sc > 0, correspond à des transformations
irréversibles. Ces phénomènes peuvent avoir plusieurs causes, dont :
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– l’ensemble des forces de frottement visqueux ou solide dont le travail
se transforme systématiquement en énergie interne ou en chaleur.

– en l’absence de forces de champs extérieurs, la non-uniformité des
grandeurs intensives du système, comme par exemple la densité de
particules, la température ou la pression.

Nous allons voir dans ce cours plusieurs exemples de transformations à
évolution irréversible, mais citons dès à présent un exemple qui relève da-
vantage d’un cours de chimie : les réactions chimiques sont irréversibles.

Remarque : la mise en cause de l’inégalité Sc > 0 conduit aux mouve-
ments perpétuels de deuxième espèce, historiquement répertoriés sous
la forme de paradoxes (mort thermique de l’Univers, démon de Max-
well). Ils sont dus à une analyse incomplète - et donc incorrecte - du
problème.

1.3 Méthode générale de calcul de l’entropie créée

On calcule toujours la variation d’entropie entre deux états d’équilibre
initial et final, par la différence

Sc = ∆S − Se (1.4)

L’entropie étant une fonction d’état, le calcul de la variation ∆S entre les
états initial et final sera toujours effectué le long d’un chemin réversible,
entre ces deux états, le plus commode, et ce indépendamment de l’évolution
réelle. On évalue ensuite l’entropie reçue Sr de la part du milieu extérieur,
puis on déduit l’entropie créée et ainsi le degré d’irréversibilité. Le calcul de
Sc permet aussi de prédire le sens d’une transformation : on imagine un sens
d’évolution et on calcule l’entropie créée associée, à partir de ∆S et Se ; si
on trouve que cette création est négative, c’est que le sens arbitrairement
choisi n’est pas le sens réel.

On considère, entre les deux états d’équilibre, Ai et Af , l’évolution quel-
conque d’un système thermodynamique. Le long d’un chemin réversible,

Sf − Si =
∫

rev
dS =

∫
rev

δQ

T
(1.5)

Dans le cas d’une transformation adiabatique et réversible, le calcul est
simple, puisque δQ = 0. On a ainsi Sf = Si (on parle de transformation
isentropique). Pour une transformation adiabatique et irréversible, on trouve
une variation positive de l’entropie puisque, le long du chemin réel, l’entropie
reçue est nulle : Sf - Si = Sc > 0
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Remarque : on introduisait il y a quelques années un bilan entropique
de la transformation réelle subie par un système Σ en lui associant le
reste de l’Univers Σ′, de telle sorte que l’ensemble forme un système
isolé. D’où les deux bilans

dS = δSe + δSc (1.6)

avec δSc > 0, et
dS′ = δS′e + δS′c (1.7)

avec δS′c > 0. Evidemment, dS′e = −dSe et en outre dS′c = 0 si
on admet que les sources d’irréversibilité se trouvent situées dans Σ
seulement. Il en résulte

−δSr = δS′r = dS′ (1.8)

et
dS − δSe = dS + dS′ = δSc > 0 (1.9)
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Chapitre 2

Phénomènes irréversibles :
étude des fluides

Ces phénomènes, caractérisés par une création d’entropie non nulle,
décrivent l’évolution de systèmes réels tels qu’une réaction chimique par
exemple. Il parâıt donc important d’être à même de déterminer la valeur de
l’entropie créée.

2.1 Variation d’entropie du gaz parfait

Pour calculer la variation d’entropie d’un gaz parfait au cours d’une
transformation réelle, entre deux états d’équilibre, il suffit donc d’imagi-
ner un chemin réversible entre ces deux états, l’entropie étant une fonction
d’état :

dS =
δQ

T
=

dU − δW

T
=

CvdT + PdV

T
= nCvm

dT

T
+ nR

dV

V
(2.1)

puisqu’on sait que l’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la
température. Entre deux états infiniment voisins,

∆S = nCvmln(
Tf

Ti
) + nRln(

Vf

Vi
) (2.2)

pour le couple de variables (V,T). Pour les variables (P,T) et (P,V), il suffit
d’utiliser la relation de Mayer Cpm − Cvm = R :

∆S = nCpmln(
Tf

Ti
)− nRln(

Pf

Pi
) (2.3)
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et de même
∆S = nCvmln(

Pf

Pi
) + nCpmln(

Vf

Vi
) (2.4)

2.2 Détente de Joule et Gay-Lussac

Cette détente étudiée par deux grands noms de la Physique et de la Chi-
mie est celle d’un gaz initialement enfermé dans l’un des deux compartiments
d’un réservoir (l’autre est vide) dont les parois sont rigides et calorifugées.
Lorsque l’on supprime la cloison, le gaz occupe les deux compartiments ;
comme pour toute expérience de diffusion, l’évolution est irréversible.
L’énergie étant pratiquement constante,

∆U = W + Q = 0 (2.5)

et
∆S = Se + Sc = Sc (2.6)

puisque W = 0 et Q = 0. Si le gaz est parfait, l’énergie interne ne variant
pas, la température reste constante d’après la première loi de Joule. Pour
déterminer la variation d’entropie du gaz (parfait) constitué par le contenu
matériel de la surface intérieure du récipient, entre l’état d’équilibre initial
(pi, Ti, Vi) et l’état final (pf , Tf , Vf ), il suffit d’utiliser la formule donnant la
variation d’entropie d’un gaz parfait, en rappelant qu’ici Tf = Ti :

∆S = Sf − Si = nR ln(
Vf

Vi
) (2.7)

Cette variation est égale à la création d’entropie, le système étant calorifugé.
On a bien irréversibilité, ce qui n’est pas surprenant, car le système est ”loin”
de tout état d’équilibre dès qu’on supprime la cloison (la densité moléculaire
n’est pas homogène) : l’évolution n’est pas quasi-statique.

2.3 Mélange de deux gaz parfaits différents à la
même température : entropie de mélange

Soit deux gaz parfaits diatomiques différents occupant initialement les
deux compartiments, de même volume, d’un réservoir isolé. Les nombres de
moles et les températures des gaz sont les mêmes. On enlève la cloison que
les isole l’un de l’autre, et on attend l’état d’équilibre.

∆U = ∆U1 + ∆U2 = 0 (2.8)
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et sachant que Cp − Cv = nR avec cp

cv
= γ = 7

5 pour un gaz parfait diato-
mique, on a

∆U = n
5
2
R (Tf − Ti) (2.9)

On en déduit que Ti = Tf et donc que ∆U1 = ∆U2 = 0. Le bilan entropique
s’écrit

∆S = ∆S1 + ∆S2 = Sc > 0 (2.10)

Comme la température de chaque gaz n’a pas varié et que le volume occupé
par chacun d’eux a doublé, l’expression générale de la variation d’entropie
de ce gaz est

∆S1 = ∆S2 = nR ln(
Vf

Vi
) = nR ln2 (2.11)

Ainsi, finalement, la variation d’entropie totale est

∆Smix = 2nR ln2 > 0 (2.12)

Remarque : pour deux gaz identiques, il ne serait pas possible de distin-
guer l’état du gaz avec et sans paroi mitoyenne ; assurer la discernabi-
lité ne repose cependant sur aucun fondement objectif, car il n’y aurait
alors aucune cause d’irréversibilité (états initial et final identiques donc
∆S = 0). Une distinction entre les gaz conduit à l’expression ∆Smix

précédente, et l’absence de distinction conduit à l’annulation de ∆S. Ce
comportement discontinu de l’entropie de mélange est appelé paradoxe
de Gibbs

2.4 Transformation adiabatique irréversible d’un
gaz réel

Soit un gaz réel en équilibre, à la température ambiante T1 = 300 K, et
sous la pression extérieure p0 = 1 bar, dans une enceinte adiabatique fermée
par un piston de masse m = 0, 1 kg. On le comprime, de façon irréversible, à
l’aide d’une masse M = 10 kg déposée sur le piston. On constate que même
en l’absence de frottement solide entre les parois de l’enceinte et le piston,
ce dernier oscille, autour d’une nouvelle position d’équilibre plus basse, et
s’amortit ; en effet, les forces de viscosité (NB : présentes aussi dans un gaz
parfait) dissipent l’énergie cinétique produite dans les remous du gaz.
Lorsque le piston se stabilise, à l’équilibre, la pression du gaz est pf et sa
température Tf . Si g = 9, 81 m/s est l’intensité du champ de pesanteur et
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S = 10 cm la section du piston, les pressions initiale pi et finale pf s’ob-
tiennent en traduisant que la somme des forces qui s’exercent sur le piston
est nulle, dans l’état initial et dans l’état final, respectivement les deux cas.

Il vient, selon la verticale ascendante (Oz) :

−mg − p0S + piS = 0 (2.13)

et
−(M + m)g − p0S + piS = 0 (2.14)

On en déduit ainsi que pi = p0 + mg
S = 1, 00981 bar et pf = p0 + (M+m)g

S =
1, 9908 bar. Nous allons poser que l’équation d’état du gaz réel considéré
est :

P (V − b) = RT (2.15)

Appliquons maintenant les principes de la thermodynamique.

2.4.1 Bilan énergétique

Il s’écrit ∆U = W + Q = W . Pour un gaz parfait, cette variation ne
dépend que de la température :

n Cvm (Tf − Ti) = −pf (Vf − Vi) = −nRTf + pf
nRTi

pi
(2.16)

= −pf (Vf − b− (Vi − b)) (2.17)
(2.18)

On en déduit le rapport des températures en fonction des pressions

Tf

Ti
=

Cvm + R
pf

pi

Cvm + R
(2.19)
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2.4.2 Bilan entropique

Calculons la variation d’entropie en imaginant un chemin réversible entre
les états extrêmes :

∆S =
∫

δQ

T
= n Cvm ln(

Tf

Ti
) + nR ln(

Vf − b

Vi − b
) (2.20)

en partant de la différentielle dS = n Cvm
dT
T + n R dV

V−b .

∆S =
∫

δQ

T
= n Cvm ln(

Tf

Ti
) + nR ln(

Tfpi

Tipf
) (2.21)

Posons x = pf

pi
. L’entropie créée s’écrit

Sc = n (Cvm+R) ln(
Tf

Ti
)+nR ln(

pi

pf
) = n (Cvm+R) ln(

Cv + R x

Cv + R
)−nR ln(x)

(2.22)
ce que l’on peut représenter pour un gaz réel diatomique (Cvm = 5

2 R)

La création d’entropie, qui est évidemment positive, s’annule dans le cas
extrême x = 1 où les pressions initiale et finale sont égales : il y a alors
réversibilité.
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Chapitre 3

Etude d’échanges thermiques

Il s’agit d’envisager des systèmes n’échangeant pas de travail, et donc
ayant un volume constant. Dans la pratique, on considèrera des solides ou
des liquides dans l’approximation du fluide incompressible.

3.1 Cas de deux systèmes de taille finie

On plonge un solide (S1) de capacité thermique C1 et de température
initiale T01 dans volume donné de liquide de capacité thermique C2 et de
température initiale T02, contenu dans un récipient calorifugé de capacité
thermique négligeable.
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A l’équilibre, la température prend la même valeur 1 uniforme Tf dans
le solide et le liquide.
Le premier principe donne

∆U = ∆U1 + ∆U2 = W + Q (3.1)

Ce système est calorifugé, donc Q = 0 ; son volume est constant, donc W =
0. En exploitant l’expression de la variation d’énergie interne pour une phase
condensée dans le fluide incompressible, il vient

C1 (Tf − T01) + C2 (Tf − T02) = 0 (3.2)

d’où la température finale

Tf =
C1T01 + C2T02

C1 + C2
(3.3)

Par ailleurs, l’application du second principe (extensivité de l’entropie) conduit
à

∆Si→f = C1 ln(
Tf

T01
) + C2 ln(

Tf

T02
) (3.4)

Dans le cas où C1 = C2, la température finale est la moyenne arithmétique
des températures initiales et la variation d’entropie s’écrit

∆Si→f = C ln(
T 2

f

T01T02
) = C ln(

(T01 + T02)2

4 T01T02
) (3.5)

Le système liquide+solide étant calorifugé, cette variation s’identifie à l’en-
tropie créée Sc. Nous voyons alors bien que l’évolution est irréversible.

3.2 Cas d’un système de taille finie et d’une source
de chaleur

Dans l’exemple précédent, la température apparâıt comme le barycentre
des températures initiales affectées des capacités thermiques des deux corps.
Nous supposerons ici que C2 � C1 (la masse du liquide doit être très
supérieure à la masse du solide, car les capacités thermiques des deux états

1On démontre par application des 2 principes sur un récipient divisé en 2 compartiments
séparés par une paroi conductrice que le transfert thermique effectif se fait du fluide dont
la température est la plus élevée vers le fluide dont la température est la plus faible (énoncé
de Clausius, 1850) ; à l’équilibre, l’entropie étant maximale, on obtient l’uniformité de la
température

15



ont le même ordre de grandeur) : la température finale Tf est très voisine de
la température initiale T02 du liquide, et ce dernier jour le rôle d’une source
de chaleur qui impose sa température initiale au système.
Comme précédemment, la variation d’entropie du solide vaut

∆S1 = C1ln(
T02

T01
) (3.6)

L’entropie échangée par le solide (1) qui reçoit le transfert thermique Q1 de
la source (2) vaut

Se
1 =

Q1

T02
(3.7)

Le premier principe appliqué au solide (1) permet de calculer Q1 :

∆U1 = Q1 = C1 (T02 − T01) (3.8)

d’où l’expression de l’entropie échangée

Se
1 = C1

T02 − T01

T02
(3.9)

et ainsi, par différence, l’expression de l’entropie créée

Sc
1 = ∆S1 − Se

1 = C1 ln(
T02

T01
)− C1

T02 − T01

T02
(3.10)

En posant x = T01
T02

nous obtenons Sc
1 = C1 (−ln(x) + x− 1).

En traçant dans un repère (x,y) la droite d’équation y = ln(x) et sa tan-
gente en x = 1 d’équation y = x − 1, on peut voir que l’entropie créée est
effectivement et strictement positive pour tout x 6= 1 : l’échange thermique
entre le solide et la source est donc irréversible, sauf si leurs températures
initiales sont identiques.
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Prenons un exemple : T01 = 350K, T02 = 300K et C1 = 4kj.K−1. On
obtient alors numériquement Sc

1 ≈ 50J.K−1.
Ceci sera explicité pour l’eau dans la section 3.6 avec des valeurs numériques.
En posant T

Tsource
, et les données

– Ti = 290 K soit 25C
– Tf = 363 K soit 70C
– Tsource = 1000 K

on obtient xi = 0, 29, xf = 0, 363 et ainsi

Sc = 633 J.K−1 (3.11)

Si on arrête le chauffage et qu’on attend que la température descende à Ti,
on obtient x′i = 1, 25, x′f = 1 et ainsi

Sc(refroidissement) = 112 J.K−1 (3.12)

L’entropie créée est donc plus importante lors du réchauffement que lors du
refroidissement. On le voit sur le graphique de la section 3.6.

3.3 Cas d’un système de taille finie et de deux
sources de chaleur

Supposons que le solide (1) de capacité thermique C1 = 4kJ.K−1 et
de température initiale T01 = 350K soit mis en contact avec une source de
chaleur à température intermédiaire T03 = 325K avand d’être mis en contact
avec la source de température T02 = 300K. Soit E l’état où le solide est en
équilibre avec la source intermédiaire de température T03.
Nous allons calculer l’entropie créée au cours de cette évolution I → E → F
du solide ; si les états initial et final sont les mêmes que lors de l’exemple
précédentes, ce sont ici les contraintes extérieures qui ont changé.
On obtient l’entropie créée lors du passage de I à E, en appliquant la formule
de l’exemple précédent :

Sc
IE = C1 ln(

T03

T01
)− C1

T03 − T01

T03
= 11, 3J.K−1 (3.13)

De la même manière, il est possible de calculer l’entropie créée entre l’état E
et l’état F , en remplaçant T01 par T03 dans la formule obtenue au paragraphe
précédent :

Sc
EF = C1 ln(

T02

T03
)− C1

T02 − T03

T02
= 11, 3J.K−1 = 13, 2J.K−1 (3.14)
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En additionnant les deux contributions, nous obtenons l’entropie créée au
cours de l’évolution I → E → F :

Sc
1 = 24, 5j.K−1 (3.15)

On vérifie ainsi que l’entropie créée dépend du chemin suivi entre deux états
donnés. Cette entropie est réduite d’une facteur voisin de deux lorsqu’on
utilise une source à température intermédiaire. Comme l’entropie créée me-
sure l’irréversibilité d’une évolution, ceci donne l’intuition qu’en utilisant
un grand nombre de sources intermédiaires, on peut espérer atteindre la
réversibilité...

3.4 Cas limite de l’évolution réversible

Supposons désormais que le solide est mis en contact successivement avec
N sources de températures Tn = T01 + n (T02−T01

N ) et posons ε = T02−T01
N .

Le calcul de l’entropie créée au cours de l’évolution entre les températures
Tn et Tn+1, au contact de la source à température Tn+1 est simple si l’on
utilise la formule du pra graphe (3.2) :

Sc
1(n) = C1 ln(1+

ε

Tn
)−C1

ε

Tn+1
= C1 ln(1+

ε

Tn
)−C1

ε

Tn
(1+

ε

Tn
)−1 (3.16)

Posons u = ε
Tn

. Comme u � 1, il est possible de faire un développement
limité à l’ordre deux sur u :

Sc
1(n) ≈ C1 [u− u2

2
− u + u2] ≈ C1

ε2

2T 2
n

(3.17)

L’entropie créée apparâıt donc comme un infiniment petit d’ordre deux par
rapport à l’écart ε entre la température du solide Tn et la température de la
source Tn+1.
L’entropie totale créée est la somme de N contributions analogues à Sc

1(n).
En y remplaçant Tn par T02 qui est inférieure à Tn, on majore l’entropie
créée, et on obtient N termes identiques qui s’addititionnent trivialement :

Sc
1 < N C1

ε2

2T 2
02

=
1
N

C1
(T02 − T01)2

2 T 2
02

(3.18)

et on vérifie que dans la limite où N tend vers l’infini, l’entropie créée Sc
1,

positive et majorée par un terme qui tend vers zéro, tend donc vers zéro :
l’évolution devient réversible.
Une évolution réversible apparâıt donc bien comme un cas limite idéal.
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3.5 Contact de deux solides de températures différentes

Deux solides de capacités thermiques C1 et C2 différentes, le premier à la
température T1 et le second à la température T2 < T1, formant un système
isolé, sont mis en contact.
D’après l’analyse qualitative générale menée précédemment, la transfor-
mation est irréversible. Calculons la variation d’entropie entre l’état ini-
tial considéré et l’état final pour lequel les deux solides sont à la même
température finale Tf , sachant qu’ici les variations de volume sont négligeables.

∆U = ∆1 + ∆2 = C1(Tf − T1) + C2(Tf − T2) = 0 (3.19)

On en déduit
Tf =

C1T1 + C2T2

C1 + C2
(3.20)

Par ailleurs les variations d’entropie s’écrivent, sur un chemin réversible

∆S1 =
∫

δQ1

T ′1
=

∫ Tf

T1

C1dT ′1
T ′1

(3.21)

et de même pour ∆S2. On en déduit l’entropie totale

∆S = C1ln(
Tf

T1
) + C2ln(

Tf

T2
= Sc > 0 (3.22)

La transformation est effectivement irréversible. Il est le possible de le vérifier
par un moyen géométrique. Posons x = T

T1
. Il vient

∆S = C1 ln(xf )+C2 ln(
xf

x2
) = (C1 +C2) ( ln(xf )− C2

C1 + C2
ln(x2) ) (3.23)

Si l’on trace la courbe f(x) = ln(x), et qu’on place les points correspondant,
on obtient

Les points A1 et A2 correspondent aux températures T1 et T2. L’équation
de la droite reliant ces points est

g(x) =
lnx2

x2 − 1
(x− 1) (3.24)

et notant que g(xf ) = lnx2
x2−1(xf − 1) = C2lnx2

C1+C2
, la variation d’entropie se met

sous la forme
∆S = (C1 + C2)[f(xf )− g(xf )] (3.25)

On peut alors interpréter ∆S sur la figure par le segment DL, L étant le
point d’intersection de la courbe lnx avec la verticale x = xf et D celui du
segment A1A2 avec la même droite. Le graphe montre que ∆S = Sc > 0.
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Remarque : pour C1 = C2, on trouve

T =
T1 + T2

2
(3.26)

et ainsi
∆S = C ln

(T1 + T2)
4T1T2

(3.27)

Pour C1 � C2, on a Tf ≈ T1 et ∆S ≈ 0. De même, pour
C2 � C1, on a Tf ≈ T2 et ∆S ≈ 0.

3.6 Réchauffement ou refroidissement d’une masse
d’eau

Le principe est de faire varier la température d’une masse d’eau de Ti

à Tf en mettant cette masse en contact avec avec une source auxiliaire à
la température Ta. La variation de volume étant négligeable (pas de chan-
gement d’état), on peut calculer la variation d’entropie au cours de cette
transformation irréversible en imaginant un chemin réversible entre les états
extrêmes :

∆S =
∫

δQ

T
= M c

∫
dT

T
= Mc ln(

Tf

Ti
) (3.28)

si l’on suppose la chaleur massique constante (c = 4, 18kJ/kg). L’entropie
reçue de la part de la source fournissant la température Ta vaut

Se =
∫

δQ

Ta
=

Q

Ta
=

Mc (Tf − Ti)
Ta

(3.29)

et on en déduit l’entropie créée

Sc = ∆S − Se = Mc [ln(
Tf

Ti
)−

Tf − Ti

Ta
] (3.30)
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En utilisant la variable x = T
Ta

, on peut écrire

Sc = Mc [f(xf )− f(xi)] (3.31)

avec f(x) = lnx− x.
Considérons un exemple : soit les états extrêmes

– Ti = 290 K, soit 25C environ
– Tf = 363 K, soit 70C environ

pour un kg d’eau et une source de contact à Ta = 1000 K. On obtient
xi = 0, 29, xf = 0, 363 et ainsi Sc = 0, 633kJ/K.
Inversement, on arrête le chauffage et on laisse refroidir l’eau jusqu’à Ti : on
a ici x′i = 1, 25, x′f = 1 d’où Sc = 0, 112kJ/K.
L’entropie créée est donc plus grande lors du réchauffement que lors du
refroidissement. Ce résultat se voit sur le graphique suivant :

Cette fonction passe par un maximum pour x = 1 (en effet, df
dx = −1 en

x=1).
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Chapitre 4

Bilan entropique d’un
système ouvert

De nombreux systèmes réels sont ouverts, comme les moteurs à explosion
par exemple ou, plus largement, tous les êtres vivants. Nous allons voir que
pour les étudier, il est possible de se ramener aux principes relatifs aux
systèmes fermés.

4.1 Expression du bilan

On définit un système fermé par le contenu matériel d’une surface fixe
dans le référentiel du laboratoire ; pour simplifier l’étude, on considère que
les échanges d’énergie ne se font que par deux ouvertures, l’une par laquelle
entre la matière, l’autre par laquelle elle sort.
Aux instants infiniment voisins t et t+dt, les entropies du système ont pour
expressions respectives

S(t) + se δme (4.1)

et
S(t + dt) + ss δms (4.2)

où S(t) indique l’entropie du contenu matériel à l’instant t, s l’entropie mas-
sique à l’entrée ou à la sortie. En supposant que la température à la frontière
du système est uniforme de valeur T0, la différence des deux dernières ex-
pressions donne

dS + [s δm]se =
δQ

T0
+ δSc (4.3)
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d’où le bilan différentiel

dS =
δQ

T0
+ δSc + [s δm]es (4.4)

En régime stationnaire, la variation dS
dt est nulle. Le bilan devient donc

1
T0

δQ

dt
+

δSc

dt
+ qm[s]es = 0 (4.5)

si qm = δm
dt est le débit-masse. Si l’évolution est adiabatique, le bilan se

réduit à
δSc

dt
+ qm[s]es = 0 (4.6)

Prenons l’exemple de la détente d’un gaz dans une tuyère ; nous suposerons
le processus stationnaire et irréversible. On détermine alors la variation d’en-
tropie dans une mole de gaz en considérant un chemin réversible entre les
deux états extrêmes, la température n’étant pas constante dans ce cas :

Ss − Se = Cpm ln(
Ts

Te
)−R ln(

Ps

Pe
) (4.7)

et en utilisant la relation de Mayer,

Ss − Se =
γR

γ − 1
ln(

Ts

Te
)−R ln(

Ps

Pe
) (4.8)

et massiquement

[s]es =
γr

γ − 1
ln(

Ts

Te
)− r ln(

Ps

Pe
) (4.9)

d’où l’on tire la variation temporelle d’entropie créée

δSc

dt
= −qm [s]es (4.10)

4.2 Création d’entropie dans un circuit électrique

Soit le circuit suivant :
Nous allons calculer la variation d’entropie de ce circuit, plongé dans le

milieu ambiant à la température Ta et parcouru par le courant stationnaire
d’intensité I. L’idée est d’appliquer les principes de la thermodynamique aux
deux parties du circuit, la pile et le conducteur.
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4.2.1 Création d’entropie dans le conducteur ohmique

On peut écrire
dU = δW + δQ = 0 (4.11)

avec δW = RI2 dt, puis

dS = δSe + δSc = 0 (4.12)

avec δSe = δQ
Ta

. On déduit de ces deux équations l’expression de l’entropie
créée

δSc =
δW

Ta
=

RI2

Ta
dt (4.13)

4.2.2 Création d’entropie dans la pile

En régime stationnaire, la pile est un système ouvert qui convertit de
l’énergie de réaction en travail électrique. Il vient donc

dU = δW + δQ + u δme
s (4.14)

Le travail δW peut se décomposer en deux parties :
– le travail électrique que reçoit le générateur de la part du reste du

circuit : si u = rI - E désigne la tension aux bornes de la pile, en
convention récepteur, alors

δW1 = uI dt (4.15)

– le travail que reçoit le générateur de la réaction chimique : la charge
électrique qui entre dans le générateur est δQe = −I dt, donc

δW2 = EδQe = −E Idt (4.16)

Pour ce système ouvert, le second principe conduit à

dS = 0 = δSe + s δme
s + δSc (4.17)
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d’où l’on tire la création d’entropie

δSc = −δSe − s δme
s =

1
Ta

(δW + uδme
s)− sδme

s (4.18)

et par conséquent,

δSc =
(rI2 − 2EI)dt

Ta
+

1
Ta

(u− Tas)δm
e
s (4.19)

4.2.3 Création d’entropie dans le circuit entier

En sommant les deux termes de création d’entropie, on obtient le taux
de création totale d’entropie :

δSc

dt
=

RI2 + rI2 − 2EI

Ta
+

1
Ta

(u− Tas)qm
e
s (4.20)

en introduisant le débit-masse qm. La puissance associée à la création d’en-
tropie

P = Ta
δSc

dt
= (R + r)I2 − 2EI + (U − Tas)qm

e
s (4.21)

En imposant à P de passer par un minimum, lorsqu’on fait varier arbitrai-
rement le temps t, on trouve

dP

dt
= 2(R + r)I − 2E = 0 (4.22)

soit E = (R + r)I, c’est-à-dire la loi des tensions dans la maille ! Il s’agit
bien d’un minimum, puisque

d2P

dt2
= 2(R + r) > 0 (4.23)

Ainsi, la loi des mailles réalise le minimum du flux entropique créé. Ce
résultat remarquable est une illustration simple du théorème de Prigogine,
établi en 1945, selon lequel le fonctionnement d’un système linéaire, en
régime stationnaire, est caractérisé par une création d’entropie minimale.
Il avait été remarqué et publié pour la première fois par Maxwell en 1876,
sans référence au deuxième principe de la thermodynamique
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Conclusion

A l’échelle macroscopique, le deuxième principe rend compte de l’irréversibilité
des évolutions naturelles. En termes imagés, on peut dire qu’il ne fait qu’ ”
ériger en principe ” la constatation banale suivante : projeté à l’envers, un
film montre une scène impossible. Comme l’exemple de la balle de tennis l’a
montré, l’ ” interdiction ” de certaines évolutions par le deuxième principe
n’a pas une valeur absolue : ce principe exprime le caractère hautement im-
probable de ces évolutions pour les systèmes macroscopiques constitués d’un
très grand nombre de constituants.

L’interprétation fondamentale du concept de l’entropie se situe au ni-
veau microscopique, selon l’interprétation de Boltzmann, que l’on détaille
dans une autre leçon : l’entropie représente le désordre d’un système isolé et
son évolution dans le temps s’opère dans le sens donné par la valeur maxi-
male de ce désordre.

Notons enfin que nous n’avons calculé, à travers les bilans entropiques
étudiés, que des variations d’entropie : c’est en effet le troisième principe
de la thermodynamique qui suggère l’annulation de l’entropie au zéro absolu
de température. Les fondements de ce principe sont liés au comportement
de la matière à basse température, qui relève de la physique quantique. Si
la relativité a permis de donner une valeur bien définie à l’énergie, c’est la
physique quantique qui permet de faire de même pour l’entropie.

La notion de bilan d’entropie est nécessaire pour considérer l’étude plus
complexe des gaz réels et de leurs détentes, et sera revue également pour
l’étude des machines thermiques, qui trouvent d’innombrables applications
industrielles.
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Remarques

Leçon très bien construite.
L’exposé devient cependant vite brouillon compte tenu de la densité des in-
formations à apporter.
Le permier chapitre devrait être très écourté, voire restreint à l’introduction.
Dans le deuxième chapitre, le développement du premier paragraphe n’est
pas utile, ces formules sont supposées être connues. A ce sujet, ajouter le
2nd principe dans les prérequis.
Il faudrait insister sur le fait que les équations de type onde ne sont pas sen-
sibles au changement t→ −t, à la différence des équations de type diffusion
dn
dt = D ∆n de premier ordre en temps.
Le fil du chapitre 3 est très bien trouvé ; il faudrait cependant mettre en
parallèle ces expériences itérées avec le cas irréversible de N détentes de
Joule-Gay-Lussac successives (diffusion).
L’exemple du chapitre 4, très puissant, est trop calculatoire, et difficile à
présenter ; il vaut mieux choisir simple, et montrer par exemple qu’il existe
des évolutions irréversibles en régime stationnaire : cas des pertes par effet
Joule dans une résistance (puissance liée à un effet de frottement, le mon-
trer), ou bien raccordement de deux thermostats par une tige conductrice
du flux thermique...
Le choix de l’équation d’état P (V − b) = RT doit être justifié ; expliquer
ce qu’est ce covolume choisi, l’approximer même sur l’exemple de l’eau ou
en modélisant l’énergie de liaison par un créneau infini pour r = d0 et nul
au-delà.
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