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CHAPITRE 4 : Deuxième et troisième principe de 

la thermodynamique. Bilans 

d’entropie 

Le deuxième principe de la thermodynamique fixe une condition pour le sens de l’évolution 

d’un système et établit unedifférence entre les deux types d’échange d’énergie, travail et 

transfert thermique. Sa formulation fait apparaitre une nouvelle fonction d’état du système, 

l’entropie, dont la valeur, mesurable à l’échelle macroscopique, traduit le caractèredésordonné 

de la matière à l’échellemicroscopique. 

1. La fonction entropie et l’énoncé du deuxième principe 

1.1. Source de chaleur et thermostat 

 Une source de chaleur est un système fermé qui n’échange de l’énergie que par 

transfert thermique. Exemple : une masse d’eau, l’atmosphère d’un local. 

 Un thermostat est une source de chaleur dont la température reste constante (quel que 

soit la quantité de chaleur prélevée au thermostat pour la fournir au système, la 

température du thermostat n’est jamais affectée). Exemple : un système suffisamment 

grand pour que sa variation de température soit très faible et négligeable : l’eau d’un 

lac, l’atmosphère. 

1.2. Expression élémentaire du deuxième principe 

Enoncé 

Pour tout système fermé en contact avec une ou plusieurs source(s) de chaleur, il existe une 

fonction d’état, notée 𝑆 et appelée entropie telle que pour toute évolution infinitésimale de ce 

système : 

𝑑𝑆 = 𝛿𝑆𝑒 + 𝛿𝑆𝑐 =
𝛿𝑄𝑒
𝑇𝑒

+ 𝛿𝑆𝑐  

 𝛿𝑆𝑒 = 𝛿𝑄𝑒 𝑇𝑒  est l’entropie échangée par le système au cours de l’évolution 

infinitésimale réellement mise en jeu. 

 𝛿𝑄𝑒 = transfert thermique (en J) reçu algébriquement par le système de la part 

de la ou des source(s) de chaleur. 

 𝑇𝑒 = température (en K) de la ou des source(s) de chaleur. 

 𝛿𝑆𝑐 =l’entropie crée au cours de l’évolution infinitésimale. Elle est nulle dans le cas 

d’une évolution réversible, positive pour une évolution quelconque. 
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 l’entropie s’exprime en J. K−1. Elle n’est pas une forme d’énergie 

 l’entropie est une grandeur additive (extensive) : 

𝑺 𝜮𝟏⋃ 𝜮𝟐 = 𝑺 𝜮𝟏 + 𝑺 𝜮𝟐  

On peut illustrerle deuxième principe par la figure suivante : 

Système

Extérieur

0cS  0 ou 0e eS S  

 

 Conséquences 

 Si l’évolution est réversible on a : 

 
𝑑𝑆rev = 𝛿𝑆𝑒

rev =
𝛿𝑄rev

𝑇𝑒
𝛿𝑆𝑐

rev = 0

  

 Entre deux états A et B : 

𝑆 B − 𝑆 A =  
𝛿𝑄rev

𝑇𝑒

𝐵

𝐴

 

 Si l’évolution est irréversible : 

Il n’y a plus d’égalité des deux termes 

𝛿𝑆𝑐
irrev > 0 ⟹ 𝑑𝑆irrev >

𝛿𝑄irrev

𝑇𝑒
 

1.3.  Expression intégrée du deuxième principe 

Pour tout système fermé en contact avec une ou plusieurs sources de chaleur, il existe une 

fonction d’état notée S et appelée entropie telle que pour toute évolution de ce système d’un 

état A à un état B : 

∆SA
B = 𝑆𝐵 final − 𝑆𝐴 initial = 𝑆𝑒 + 𝑆𝑐  

 𝑆𝑒 = l’entropie échangée par le système  

𝑆𝑒 =  
𝛿𝑄rev

𝑇𝑒

𝐵

𝐴

 

 𝑆𝑐 = l’entropie crée 

2.  Evolutions réversibles et irréversibles 
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2.1. Différence entre évolutions réversibles et irréversibles 

 Si l’évolution est réversible, à chaque étape de l’évolution : 

 La température 𝑇 du système est égale à la température 𝑇𝑒de la source de 

chaleur considérée 

 La création d’entropie est nulle 

 L’entropie échangée est égale à : 

∆SA
B = 𝑆𝑒 =  

𝛿𝑄rev

𝑇𝑒

𝐵

𝐴

 

 Si l’évolution est irréversible, il n’est plus possible de définir des états d’équilibre 

intermédiaires : 

 L’entropie crée est positive 

 L’entropie échangée est égale à : 

𝑆𝑒 =  
𝛿𝑄rev

𝑇𝑒

𝐵

𝐴

 

∆SA
B > 𝑆𝑒  

L’entropie échangée 𝑆𝑒  se calcule à partir de l’évolution réelle entre l’état initial et l’état final 

(car fonction d’état). La variation d’entropie ∆SA
B se calcule à partir d’une évolution réversible 

entre ces deux mêmes états. L’entropie crée est déduite par : 

𝑆𝑐 = ∆SA
B − 𝑆𝑒  

On admet la propriété suivante : 

Si l’entropie crée est nulle, l’évolution est réversible. Si  elle est positive, elle est 

irréversible. 

2.2.  Causes d’irréversibilité 

Les causes d’irréversibilité sont les phénomènes physiques qui empêchent lors d’une 

évolution d’imaginer une évolution inverse ou de définir des états d’équilibreintermédiaires 

entre l’état initial et final. Exemples : les forces de frottement, détente dans le vide, mélange 

de deux gaz. 

3. Systèmes isolés 

3.1. Application du deuxième principe aux systèmes isolés 

Un système fermé est isolé lorsqu’il n’échange ni matière, ni énergie avec le milieu 

extérieur.Dans ce cas on a : 



INP-HB Yamoussoukro 
MPSI 1 

Année scolaire 2014-2015 
 

DrN’choJanvierSylvestre Page 4 sur 21 

 
 

𝛿𝑄𝑒 = 0 ⟹ 𝑆𝑒 = 0 ⟹ ∆SA
B = 𝑆𝑐 ≥ 0 ⟹ évolution irréversible 

L’entropie d’un système isolé ne peut donc qu’augmenter lors d’une évolution irréversible 

3.2. Transfert spontanée de chaleur 

Soit un système isolé en deux compartiments (à température différente𝑇1 > 𝑇2) par une 

cloison isolante (adiabatique).  

T1 T2

Compartiment 1 Compartiment 2

Cloison isolante

Q1 Q2

 

Si on enlève la cloison, dans quel sens va s’écouler la chaleur ? Pour cela déterminons le 

signe de 𝑄1 et 𝑄2. On a : 

𝑑𝑆1 =
𝑑𝑄1

𝑇1
        𝑒𝑡      𝑑𝑆2 =

𝑑𝑄2

𝑇2
 

∆𝑆1 =
𝑄1

𝑇1
        𝑒𝑡      ∆𝑆2 =

𝑄2

𝑇2
 

∆𝑈 = 𝑄1 + 𝑄2 = 0 ⟹   𝑄1 = −𝑄2 

Du fait que le système global est isolé et en appliquant le 2
nd

 principe on a : 

∆𝑆 = ∆𝑆1 + ∆𝑆2 =
𝑄1

𝑇1
+
𝑄2

𝑇2
> 0 

𝑄1 = −𝑄2 ⟹
𝑄1

𝑇1
−
𝑄1

𝑇2
> 0 ⟹ 𝑄1  

1

𝑇1
−

1

𝑇2
 > 0 

𝑇1 > 𝑇2 ⟹
1

𝑇1
<

1

𝑇2
⟹

1

𝑇1
−

1

𝑇2
< 0 ⟹ 𝑄1 < 0  

𝑄1 = −𝑄2 ⟹𝑄2 > 0  

D’après ce qui précède on conclut que la chaleur est cédée par le compartiment 1 et reçue par 

le compartiment 2. Le 2
nd

 principe explique donc le sens privilégié et irréversible de 

l’écoulement de la chaleur des hautes températures vers les basses températures. Ce processus 

irréversible de transfert de chaleur se poursuivra jusqu'à l’égalité des températures dans les 

deux compartiments : alors l’entropie du système isolé sera maximale et on aura atteint 

l’équilibre. 
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3.3. Variation d’entropie du thermostat 

Un thermostat restant à température constante, ses évolutions sont réversibles. Une variation 

d’entropie élémentaire d’un thermostat s’exprime : 

𝑑𝑆𝑡 = −
𝛿𝑄𝑒
𝑇𝑒

 

En intégrant pour l’ensemble de l’évolution on a : 

∆𝑆𝑡 = −
𝑄𝑒
𝑇𝑒

 

La seule variation qui apparaisse dans le thermostat est due à l’échange avec le système. Le 

signe – vient du fait que 𝛿𝑄𝑒  est la quantité de chaleur reçue par le système donc le thermostat 

reçoit quant à lui −𝛿𝑄𝑒 . 

4. Pression et température thermodynamique 

4.1. Identités thermodynamiques 

On sait que  𝑑𝑈 = 𝛿𝑄 + 𝛿𝑊 et 𝛿𝑊 = −𝑃𝑑𝑉 on a 𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 + 𝑃𝑑𝑉 

Le 2
nd

 principe de la thermodynamique implique que 𝑑𝑆 = 𝛿𝑄 𝑇  

𝑑𝑆 =
𝛿𝑄

𝑇
⟹ 𝛿𝑄 = 𝑇𝑑𝑆 = 𝑑𝑈 + 𝑃𝑑𝑉 

Il vient pour la 1
ère

 identité thermodynamique : 

𝒅𝑼 = 𝑻𝒅𝑺 − 𝑷𝒅𝑽  

D’autre part on sait que 𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉 

𝐻 = 𝑈 + 𝑃𝑉 ⟹ 𝑑𝐻 = 𝑑𝑈 + 𝑃𝑑𝑉 + 𝑉𝑑𝑃 = 𝑇𝑑𝑆 − 𝑃𝑑𝑉 + 𝑃𝑑𝑉 + 𝑉𝑑𝑃 

Il vient pour la 2
ème

 identité thermodynamique : 

𝒅𝑯 = 𝑻𝒅𝑺 + 𝑽𝒅𝑷  

D’après le théorème de Schwartz  

𝑑𝐾 = 𝐴𝑑𝑥 + 𝐵𝑑𝑦 ⟹  
𝜕𝐴

𝜕𝑦
 
𝑥

=  
𝜕𝐵

𝜕𝑥
 
𝑦
 

Puisque 𝑑𝑈 = 𝑇𝑑𝑆 − 𝑃𝑑𝑉,il vient pourla 1
ère

 égalité de Maxwell : 

 
𝝏𝑻

𝝏𝑽
 
𝑺

= − 
𝝏𝑷

𝝏𝑺
 
𝑽

 

Comme 𝑑𝐻 = 𝑇𝑑𝑆 + 𝑉𝑑𝑃,il vient pourla 2
ème

 égalité de Maxwell : 

 
𝝏𝑻

𝝏𝑷
 
𝑺

= +  
𝝏𝑽

𝝏𝑺
 
𝑷
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4.2. Pression et température thermodynamique 

D’après ce qui précède les deux variables naturelles de 𝑈 sont 𝑆 et 𝑉 donc 𝑈 = 𝑓(𝑆,𝑉). 

𝑑𝑈 étant une différentielle totale exacte on a : 

𝑑𝑈 =  
𝜕𝑈

𝜕𝑆
 
𝑉
𝑑𝑆 +  

𝜕𝑈

𝜕𝑉
 
𝑆
𝑑𝑉 

Par identification à la 1
ère

 identité thermodynamique il vient : 

𝑻 =  
𝝏𝑼

𝝏𝑺
 
𝑽

   𝒐𝒖    
𝟏

𝑻
=  

𝝏𝑺

𝝏𝑼
 
𝑽

 

Comme T est toujours positif pour un système, l’énergie interne d’un système croit avec 

l’entropie. Inversement aussi, l’entropie d’un système croit avec son énergie interne. 

On a aussi toujours par identification à la 1
ère

 identité thermodynamique : 

𝑷 = − 
𝝏𝑼

𝝏𝑽
 
𝑺

 

Exercice d’application : Entropie d’un gaz parfait 

𝑑𝑈 = 𝑇𝑑𝑆 − 𝑃𝑑𝑉 ⟹ 𝑑𝑆 =
1

𝑇
𝑑𝑈 +

𝑃

𝑇
𝑑𝑉 

𝑑𝑈 = 𝐶𝑉  𝑑𝑇 ⟹ 𝑑𝑆 = 𝐶𝑉
 𝑑𝑇

𝑇
+
𝑃

𝑇
𝑑𝑉 

Pour un gaz parfait 𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 ⟹
𝑃

𝑇
=
𝑛𝑅

𝑉
⟹ 𝑑𝑆 = 𝐶𝑉

 𝑑𝑇

𝑇
+ 𝑛𝑅

𝑑𝑉

𝑉
 

∆𝑆 =  𝑑𝑆

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

= 𝐶𝑉  
 𝑑𝑇

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

+ 𝑛𝑅  
𝑑𝑉

𝑉

𝑉𝑓

𝑉𝑖

 

Il vient : 

∆𝑺 = 𝑪𝑽 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
+ 𝒏𝑹 𝐥𝐧

𝑽𝒇

𝑽𝒊
 

Une autre expression de ∆𝑆 

𝑑𝐻 = 𝑇𝑑𝑆 + 𝑉𝑑𝑃 ⟹ 𝑑𝑆 =
1

𝑇
𝑑𝐻 −

𝑉

𝑇
𝑑𝑃 

𝑑𝐻 = 𝐶𝑃  𝑑𝑇 ⟹ 𝑑𝑆 = 𝐶𝑃
𝑑𝑇

𝑇
−
𝑉

𝑇
𝑑𝑃 

Pour un gaz parfait 𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 ⟹
𝑉

𝑇
=
𝑛𝑅

𝑃
⟹ 𝑑𝑆 = 𝐶𝑃

𝑑𝑇

𝑇
− 𝑛𝑅

𝑑𝑃

𝑃
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∆𝑆 =  𝑑𝑆

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

= 𝐶𝑃  
 𝑑𝑇

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

− 𝑛𝑅  
𝑑𝑃

𝑃

𝑃𝑓

𝑃𝑖

 

Il vient : 

∆𝑺 = 𝑪𝑷 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
− 𝒏𝑹 𝐥𝐧

𝑷𝒇

𝑷𝒊
 

 Pour une transformation isochore  𝑽 = 𝒄𝒕𝒆  

𝑉 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑉𝑖 = 𝑉𝑓 ⟹ ∆𝑆 = 𝐶𝑉 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖

+ 𝑛𝑅 ln
𝑉𝑖
𝑉𝑖

= 𝐶𝑉 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖

+ 𝑛𝑅 ln 1 

∆𝑺 = 𝑪𝑽 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
 

 Pour une transformation isotherme  𝑻 = 𝒄𝒕𝒆  

𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑇𝑖 = 𝑇𝑓 ⟹ ∆𝑆 = 𝐶𝑉 ln
𝑇𝑖
𝑇𝑖

+ 𝑛𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= 𝐶𝑉 ln 1 + 𝑛𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

∆𝑺 = 𝒏𝑹 𝐥𝐧
𝑽𝒇

𝑽𝒊
 

𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑃𝑖𝑉𝑖 = 𝑃𝑓𝑉𝑓 ⟹
𝑃𝑖
𝑃𝑓

=
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

∆𝑺 = 𝒏𝑹 𝐥𝐧
𝑽𝒇

𝑽𝒊
= 𝒏𝑹 𝐥𝐧

𝑷𝒊

𝑷𝒇
= − 𝒏𝑹 𝐥𝐧

𝑷𝒇

𝑷𝒊
 

 Pour une transformation isobare  𝑷 = 𝒄𝒕𝒆  

𝑃 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑃𝑖 = 𝑃𝑓 ⟹ ∆𝑆 = 𝐶𝑃 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖
− 𝑛𝑅 ln

𝑃𝑖
𝑃𝑖

= 𝐶𝑃 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖
− 𝑛𝑅 ln 1 

∆𝑺 = 𝑪𝑷 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
 

 Pour une transformation isentropique  𝑺 = 𝒄𝒕𝒆  

𝑺 = 𝒄𝒕𝒆 ⟹ 𝑸 = 𝟎 ⟹ ∆𝑺 = 𝟎  

5. Calcul de la différence d’entropie entre deux états 

5.1.  Transformation réversible 

𝑑𝑆𝑐
𝑟𝑒v = 0 ⟹ 𝑑𝑆𝑒

𝑟𝑒v =
𝛿𝑄

𝑇
⟹ 𝑑𝑆rev =

𝛿𝑄

𝑇
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𝑺𝑩 𝐟𝐢𝐧𝐚𝐥 − 𝑺𝑨 𝐢𝐧𝐢𝐭𝐢𝐚𝐥 =  
𝜹𝑸𝐫𝐞𝐯

𝑻

𝑩

𝑨

 

5.2. Transformation irréversible 

𝒅𝑺𝐢𝐫𝐫𝐞𝐯 >
𝜹𝑸𝐢𝐫𝐫𝐞𝐯

𝑻
 

Il n’est plus possible d’utiliser une telle relation pour calculer la différence d’entropie d’une 

transformation faisant passer le système d’un état 𝐴 à un état 𝐵. 

A B

irrév

irrév

rév

 

Il suffira pour calculer la variation d’entropie d’un système entre deux états 𝐴 et 𝐵 d’imaginer 

une transformation réversible allant de 𝐴 vers 𝐵. 

5.3.  Détente isotherme réversible 

La différence d’entropie associée à la détente réversible isotherme d’une mole de gaz de𝑉𝑖  

à𝑉𝑓 𝑉𝑓 > 𝑉𝑖  lorsque la pression passe de 𝑃𝑖  à 𝑃𝑓   est : 

𝑑𝑆 = 𝑑𝑆𝑒 + 𝑑𝑆𝑐  

Si 𝛿𝑄rev  est la quantité de chaleur élémentaire prise au thermostat on a : 

𝑑𝑆𝑒 =
𝛿𝑄rev

𝑇
 

Comme la détente est réversible, la variation élémentaire de création d’entropie est 

nulle : 𝑑𝑆𝑐 = 0. 

𝑑𝑆𝑐 = 0 ⟹ 𝑑𝑆 = 𝑑𝑆𝑒 ⟹ ∆𝑆 =  𝑑𝑆𝑒 =

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

 
𝛿𝑄rev

𝑇

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

 

La détente étant isotherme  𝑇 = 𝑐𝑡𝑒  

𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑇𝑖 = 𝑇𝑓 = 𝑇 ⟹ ∆𝑆 =
1

𝑇
 𝛿𝑄rev

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

=
𝑄rev

𝑇
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Lors d’une transformation isotherme 

𝑄rev = −𝑊 = 𝑅𝑇 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

∆𝑆 =
𝑄rev

𝑇
⟹ ∆𝑆 =

𝑅𝑇

𝑇
ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= 𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑃𝑖𝑉𝑖 = 𝑃𝑓𝑉𝑓 ⟹
𝑃𝑖
𝑃𝑓

=
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

Il vient : 

∆𝑺 = 𝑹 𝐥𝐧
𝑽𝒇

𝑽𝒊
= 𝑹 𝐥𝐧

𝑷𝒊

𝑷𝒇
 

Pendant une détente 𝑃𝑓 < 𝑃𝑖  ce qui implique ∆𝑆 > 0. L’entropie étant une fonction d’état, 

cette quantité est la même quelque soit le chemin suivi que celui soit réversible ou pas. 

5.4.  Détente isotherme irréversible 

𝑖𝑟𝑟é𝑣𝑒𝑟𝑠𝑖𝑏𝑙𝑒 ⟹ 𝑑𝑆𝑒 =
𝛿𝑄irrev

𝑇
    𝑒𝑡     𝑑𝑆𝑐 > 0  

L’entropie est une fonction d’état et les états initial et final sont les mêmes que ceux envisagés 

dans le cas de la détente isotherme réversible. Seul le chemin suivi change mais la différence 

d’entropie entre l’état initial et l’état final est la même que celle calculée précédemment. 

∆𝑆 = 𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= 𝑅 ln
𝑃𝑖
𝑃𝑓

=  𝑑𝑆𝑒 +  𝑑𝑆𝑐 =

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

𝑆𝑒 + 𝑆𝑐  

𝑆𝑐 = ∆𝑆 − 𝑆𝑒 = 𝑅 ln
𝑃𝑖
𝑃𝑓
−
𝑄irrev

𝑇
> 0 ⟹ 𝑄irrev < 𝑅𝑇 ln

𝑃𝑖
𝑃𝑓

 

La quantité de chaleur que l’on peut prélever au thermostat est donc : 

𝟎 < 𝑸𝐢𝐫𝐫𝐞𝐯 < 𝑅𝑇 𝐥𝐧
𝑷𝒊

𝑷𝒇
 

La quantité de chaleur maximale que le système peut recevoir lors d’une détente ne peut 

excéder la chaleur trouvée pour une détente réversible. 

5.5. Refroidissement isobare réversible 

Les variations élémentaires d’entropie associée au refroidissement isobare d’un système 

thermodynamique passant de 𝑇𝑖  à 𝑇𝑓  sont données : 

Comme la détente est réversible, la variation élémentaire de création d’entropie est 

nulle : 𝑑𝑆𝑐 = 0. 
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𝑑𝑆𝑐 = 0 ⟹ 𝑑𝑆 = 𝑑𝑆𝑒 ⟹ ∆𝑆 =  𝑑𝑆𝑒 =

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

 
𝛿𝑄rev

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

 

Comme la pression est constante : 𝛿𝑄rev = 𝐶𝑃  𝑑𝑇 pour un gaz parfait : 

∆𝑆 =  
𝛿𝑄rev

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

⟹ ∆𝑆 = 𝐶𝑃  
 𝑑𝑇

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

= ∆𝑆 = 𝐶𝑃  
 𝑑𝑇

𝑇

𝑇𝑓

𝑇𝑖

 

∆𝑺 = 𝑪𝑷 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
 

5.6. Refroidissement isobare irréversible 

𝑖𝑟𝑟é𝑣𝑒𝑟𝑠𝑖𝑏𝑙𝑒 ⟹ 𝑑𝑆𝑒 =
𝛿𝑄irrev

𝑇
    𝑒𝑡     𝑑𝑆𝑐 > 0  

La différence d’entropie ∆𝑆 est la même que celle calculée dans le cas réversible car les états 

initial et final sont les mêmes : 

∆𝑆 = 𝐶𝑃 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖

 

La variation d’entropie interne  

𝑆𝑐 = ∆𝑆 − 𝑆𝑒 = 𝐶𝑃 ln
𝑇𝑓
𝑇𝑖
−  

𝛿𝑄irrev

𝑇

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

> 0 

 
𝜹𝑸𝐢𝐫𝐫𝐞𝐯

𝑻

𝒇𝒊𝒏𝒂𝒍

𝒊𝒏𝒊𝒕𝒊𝒂𝒍

< 𝑪𝑷 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
 

6. Entropie d’une phase condensée indilatable et incompressible 

Par extensivité, l’entropie d’un échantillon d’une phase condensée de quantité de matière𝑛 et 

de masse 𝑚 est : 

𝑺 = 𝒏 𝑺𝒎 𝑻 = 𝒎 𝒔 𝑻  

où𝑆𝑚  𝑇  est l’entropie molaire et 𝑠 𝑇  l’entropie massique à la température 𝑇 de 

l’échantillon. 

L’entropie molaire 𝑆𝑚  et l’entropie massique 𝑠 d’une phase condensée et indilatable ne 

dépendent que de sa température (elles ne dépendent pas de la pression) et s’écrivent : 

𝑺𝒎 𝑻 = 𝑪𝒎 𝐥𝐧  
𝑻

𝑻𝟎
 + 𝑺𝒎𝟎  
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où𝐶𝑚 est la capacité thermique molaire et 𝑆𝑚0 est l’entropie molaire à la température 𝑇0 ; 

 𝒔 𝑻 = 𝒄 𝐥𝐧  
𝑻

𝑻𝟎
 + 𝒔𝟎  

où𝑐 est la capacité thermique massique et 𝑠0 est l’entropie massique à la température 𝑇0 ; 

7. Entropie d’un système diphasé 

7.1. Expression de l’entropie 

On considère un échantillon d’un corps pur sous deux phases 𝐼 et 𝐼𝐼, de masse 𝑚 et quantité 

de matière𝑛. On appelle𝑥𝐼𝐼  la fraction molaire (et massique) de la phase 𝐼𝐼dans le système. 

Par additivité de l’entropie on a : 

𝑺 = 𝒏  𝑺𝒎,𝑰 + 𝒙𝑰𝑰 𝑺𝒎,𝑰𝑰 − 𝑺𝒎,𝑰  = 𝒎 𝒔𝑰 + 𝒙𝑰𝑰 𝒔𝑰𝑰 − 𝒔𝑰   

7.2. Entropies de changement d’état 

On appelle entropie molaire de changement d’état∆𝐼−𝐼𝐼𝑆𝑚  la variation d’entropie au cours 

de la transformation d’une mole de corps pur de l’état 𝐼 à l’état 𝐼𝐼 en un point du plan (𝑃,𝑇) 

où les phases coexistent, soit : 

∆𝑰−𝑰𝑰𝑺𝒎 = 𝑺𝒎,𝑰𝑰 − 𝑺𝒎,𝑰  

∆𝐼−𝐼𝐼𝑆𝑚  se mesure enJ. K−1 . mol−1. 

On appelle entropie massique de changement d’état∆𝐼−𝐼𝐼𝑠 la variation d’entropie au cours 

de la transformation d’un kilogramme de corps pur de l’état 𝐼 à l’état 𝐼𝐼 en un point du plan 

(𝑃,𝑇) où les phases coexistent, soit : 

∆𝑰−𝑰𝑰𝒔 = 𝒔𝑰𝑰 − 𝒔𝑰  

∆𝐼−𝐼𝐼 se mesure enJ. K−1. kg−1. 

Les entropies molaire et massique de changement d’état ne dépendent que de la température 𝑇 

puisque la pression est imposée par la condition d’équilibre de diffusion𝑃 = 𝑃𝐼−𝐼𝐼 𝑇  

nécessaire à la coexistence à l’équilibre des phases 𝐼 et 𝐼𝐼. 

L’entropie d’un échantillon de corps pur diphasé, comportant les phases 𝐼 et 𝐼𝐼, peut se mettre 

sous les formes suivantes : 

𝑺 = 𝒏 𝑺𝒎,𝑰 + 𝒙𝑰𝑰∆𝑰−𝑰𝑰𝑺𝒎 = 𝒎 𝒔𝑰 + 𝒙𝑰𝑰∆𝑰−𝑰𝑰𝒔  

7.3. Variation d’entropie au cours d’un changement d’état 

isotherme et isobare 
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On considère une transformation d’un échantillon de corps pur de masse totale 𝑚 passant 

d’un état d’équilibre où il se trouve dans les phases 𝐼 et 𝐼𝐼décrit par les variables 

d’état 𝑇0,𝑃0, 𝑥𝐼𝐼,𝑖  à un état d’équilibre final du même type décrit par les variables 

 𝑇0,𝑃0, 𝑥𝐼𝐼,𝑓 . 

La variation d’entropie est : 

𝑆 = 𝑚 𝑠𝐼 + 𝑥𝐼𝐼,𝑓∆𝐼−𝐼𝐼𝑠 − 𝑚 𝑠𝐼 + 𝑥𝐼𝐼,𝑖∆𝐼−𝐼𝐼𝑠 ⟹ ∆𝑺 = 𝒎 𝒙𝑰𝑰,𝒇 − 𝒙𝑰𝑰,𝒊 ∆𝑰−𝑰𝑰𝒔  

En utilisant les entropies molaires et la quantité de matière on trouve de la même manière : 

∆𝑺 = 𝒏 𝒙𝑰𝑰,𝒇 − 𝒙𝑰𝑰,𝒊 ∆𝑰−𝑰𝑰𝑺𝒎  

7.4. Lien entre l’enthalpie et l’entropie de changement d’état  

L’enthalpie de changement d’état et l’entropie de changement d’état, massiques ou molaires, 

à la température𝑇 sont liées par la relation : 

∆𝑰−𝑰𝑰𝒉 𝑻 = 𝑻∆𝑰−𝑰𝑰𝒔 𝑻     𝒐𝒖       ∆𝑰−𝑰𝑰𝑯𝒎 𝑻 = 𝑻∆𝑰−𝑰𝑰𝑺𝒎 𝑻  

7.5. Entropie et désordremoléculaire 

Les enthalpies et entropie  molaires de fusion d’un corps pur sont ainsi reliés par : 

∆𝐟𝐮𝐬𝑺𝒎 =
𝟏

𝑻𝐟𝐮𝐬
∆𝐟𝐮𝐬𝑯𝒎  

Or l’expérience montre que ∆fus𝐻𝑚 > 0 : il faut apporter de l’énergie (par exemple par 

transfert thermique) pour provoquer une fusion. Donc∆fus 𝑆𝑚 > 0 : à la température de fusion, 

l’entropie molaire du liquide 𝑆𝑚 ,𝐿  est supérieure à l’entropie molaire du solide 𝑆𝑚 ,𝑆 . Ceci 

correspond au fait que le liquide est moins ordonné que le solide et que l’entropie augmente 

avec le désordremoléculaire. 

De la même manière : 

∆𝐯𝐚𝐩𝑺𝒎 =
𝟏

𝑻𝐯𝐚𝐩
∆𝐯𝐚𝐩𝑯𝒎 > 0 ⟹ 𝑺𝒎,𝑮 > 𝑺𝒎,𝑳  

Ce qui correspond au fait que le gaz est plus désordonné que le liquide. 

8. Exemples de bilans d’entropie 

8.1. Méthode générale 

Estimer l’irréversibilité d’une évolution impose de déterminer la valeur de l’entropie crée. On 

procède comme suit : 
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1. Calcul de l’entropie échangée 𝑆𝑒  pour l’évolution réelle mise en jeu (elle est nulle 

si le système considéré est isolé) 

2. Calcul de la variation d’entropie ∆𝑆 du système en envisageant une évolution 

réversible du même état initial au même état final  

3. Calcul de l’entropie crée  𝑆𝑐 = ∆𝑆 − 𝑆𝑒  

4. Les causes d’irréversibilité 

8.2. Application 1 : Système en contact avec un ou plusieurs 

thermostat(s) 

Un solide de capacité thermique 𝐶 initialement à la température 𝑇𝑖  est mis au contact d’un 

thermostat de température 𝑇𝑒  du thermostat. Lors de l’évolution, le solide reçoit un transfert 

thermique : 

𝑄 = ∆𝑈 = 𝐶 𝑇𝑒 − 𝑇𝑖  

 L’entropie échangée s’exprime : 

𝑆𝑒 =  
𝛿𝑄

𝑇𝑒

𝑇𝑒

𝑇𝑖

=
1

𝑇𝑒
 𝛿𝑄 =

1

𝑇𝑒
 𝐶𝑑𝑇 =

𝑇𝑒

𝑇𝑖

𝐶
𝑇𝑒 − 𝑇𝑖
𝑇𝑒

𝑇𝑒

𝑇𝑖

 

𝑺𝒆 = 𝑪
𝑻𝒆 − 𝑻𝒊
𝑻𝒆

 

 La variation d’entropie du solide s’obtient en envisageant une évolution réversible de 

𝑇𝑖  à 𝑇𝑒 . Le solide reçoit 𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 = 𝐶𝑑𝑇 

∆𝑆 =  
𝛿𝑄

𝑇

𝑇𝑒

𝑇𝑖

=  
𝐶𝑑𝑇

𝑇
= 𝐶  

𝑑𝑇

𝑇

𝑇𝑒

𝑇𝑖

𝑇𝑒

𝑇𝑖

 

∆𝑺 = 𝑪 𝐥𝐧
𝑻𝒆
𝑻𝒊

 

 L’entropie crée s’écrit : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺 − 𝑺𝒆 = 𝑪 𝐥𝐧
𝑻𝒆
𝑻𝒊

−  𝑪
𝑻𝒆 − 𝑻𝒊
𝑻𝒆

= 𝑪  𝐥𝐧
𝑻𝒆
𝑻𝒊

−  𝟏 +
𝑻𝒊
𝑻𝒆
  

𝑺𝒄 > 0 ⟹ 𝐥′é𝐯𝐨𝐥𝐮𝐭𝐢𝐨𝐧 𝐞𝐬𝐭 𝐢𝐫𝐫é𝐯𝐞𝐫𝐬𝐢𝐛𝐥𝐞 

 Il y a irréversibilité par transfert thermique 

8.3. Application 2 : Contact de 2 solides de températures 

différentes 
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On met en contact 2 solides de capacités thermiques 𝐶1 et 𝐶2 de températures initiales 

respectives 𝑇10 et𝑇20. Par transfert thermique on obtient à l’équilibre une température finale 

𝑇𝑓  commune aux 2 solides. L’ensemble constitue un système isolé pour lequel : 

∆𝑈 = ∆𝑈1 + ∆𝑈2 = 𝐶1 𝑇𝑓 − 𝑇10 + 𝐶2 𝑇𝑓 − 𝑇20 = 0 

∆𝑆 = ∆𝑆1 + ∆𝑆2 = 𝑆𝑐 > 0 

De la conservation de l’énergie interne on tire : 

𝑻𝒇 =
𝑪𝟏𝑻𝟏𝟎 + 𝑪𝟐 𝑻𝟐𝟎

𝑪𝟏 + 𝑪𝟐
 

Si 𝐶1 = 𝐶2, il vient : 

𝑻𝒇 =
𝑻𝟏𝟎 + 𝑻𝟐𝟎

𝟐
 

Le calcul des variations d’entropie ∆𝑆1 et  ∆𝑆2 s’effectue en imaginant des évolutions 

réversibles entre les mêmes états et en remarquant qu’en l’absence de travail échangé 

𝛿𝑄 = 𝑑𝑈 = 𝐶𝑑𝑇. On a : 

∆𝑆1 =  
𝛿𝑄1

𝑇1

𝑇𝑓

𝑇10

=  
𝑑𝑈1

𝑇1

𝑇𝑓

𝑇10

=  
𝐶1 𝑑𝑇1

𝑇1

𝑇𝑓

𝑇10

 

∆𝑺𝟏 = 𝑪𝟏 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝟏𝟎
 

∆𝑆2 =  
𝛿𝑄2

𝑇2

𝑇𝑓

𝑇10

=  
𝑑𝑈2

𝑇2

𝑇𝑓

𝑇10

=  
𝐶2  𝑑𝑇2

𝑇2

𝑇𝑓

𝑇10

 

∆𝑺𝟐 = 𝑪𝟐 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝟐𝟎
 

Puisque ∆𝑆 = 𝑆𝑐  on a : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺𝟏 + ∆𝑺𝟐 = 𝑪𝟏 𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝟏𝟎
+ 𝑪𝟐 𝐥𝐧

𝑻𝒇

𝑻𝟐𝟎
 

𝑺𝒄 > 0 ⟹ 𝐥′é𝐯𝐨𝐥𝐮𝐭𝐢𝐨𝐧 𝐞𝐬𝐭 𝐢𝐫𝐫é𝐯𝐞𝐫𝐬𝐢𝐛𝐥𝐞 : il y a irréversibilité par transfert thermique 

Si 𝐶1 = 𝐶2 = 𝐶 , il vient : 

𝑺𝒄 = 𝑪 𝐥𝐧  
𝑻𝒇

𝟐

𝑻𝟏𝟎𝑻𝟐𝟎
 = 𝑪 𝐥𝐧  

 𝑻𝟏𝟎 + 𝑻𝟐𝟎 
𝟐

𝟒𝑻𝟏𝟎𝑻𝟐𝟎
  

𝑺𝒄 > 0 ⟹ 𝐥′é𝐯𝐨𝐥𝐮𝐭𝐢𝐨𝐧 𝐞𝐬𝐭 𝐞𝐧𝐜𝐨𝐫𝐞 𝐢𝐫𝐫é𝐯𝐞𝐫𝐬𝐢𝐛𝐥𝐞. 
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8.4. Application 3 : Détente de Joule Gay-Lussac 

Lors de la détente de Joule Gay-Lussac un gaz contenu dans un récipient de volume 𝑉0 se 

détend dans un récipient de volume 𝑉1 initialement vide. L’ensemble est thermiquement isolé 

et les parois des récipients sont rigides. La détente s’effectue à énergie interne constante : 

∆𝑈 = 0 

 

La température étant constante implique : 

𝑄rev = −𝑊 = 𝑛𝑅𝑇 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

𝑇 = 𝑐𝑡𝑒 ⟹ 𝑇𝑖 = 𝑇𝑓 = 𝑇 ⟹ ∆𝑆 =
1

𝑇
 𝛿𝑄rev

𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙

𝑖𝑛𝑖𝑡𝑖𝑎𝑙

=
𝑄rev

𝑇
 

⟹ ∆𝑆 =
𝑛𝑅𝑇

𝑇
ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

= 𝑛𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

Puisque 𝑉𝑓 = 𝑉0 + 𝑉1 et que 𝑉𝑖 = 𝑉0  , il vient : 

∆𝑺 = 𝒏𝑹 𝐥𝐧  
𝑽𝟎 + 𝑽𝟏
𝑽𝟎

  

L’ensemble est un système isolé donc : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺 = 𝒏𝑹 𝐥𝐧  
𝑽𝟎 + 𝑽𝟏
𝑽𝟎

  

𝑺𝒄 > 0 ⟹ 𝐥′é𝐯𝐨𝐥𝐮𝐭𝐢𝐨𝐧 𝐞𝐬𝐭  𝐢𝐫𝐫é𝐯𝐞𝐫𝐬𝐢𝐛𝐥𝐞. 

8.5. Application 4 : Mélange de deux gaz parfaits 

Deux gaz parfaits différents sont contenus dans 2 récipients de même volume. Les 2 gaz sont 

initialement à la même température et l’ensemble est parfaitement calorifugé. 
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V,   T1 = T
V,   T2 = T

Gaz 2Gaz 1

Robinet

 

Soit 𝑇𝑓  la température finale commue aux 2 gaz lorsqu’on ouvre le robinet. 

 Le système est isolé : 

∆𝑈 = ∆𝑈1 + ∆𝑈2 = 𝐶𝑉1
 𝑇𝑓 − 𝑇1 + 𝐶𝑉2

 𝑇𝑓 − 𝑇2 = 0 

 Si 𝐶𝑉1
= 𝐶𝑉2

= 𝐶 , on a : 

𝑇𝑓 − 𝑇1 + 𝑇𝑓 − 𝑇2 = 2𝑇𝑓 − 2𝑇 = 0 ⟹ 𝑇𝑓 = 𝑇 

 Calcul des variations d’entropie ∆𝑆1 et  ∆𝑆2 

∆𝑆 = 𝑛𝑅 ln
𝑉𝑓
𝑉𝑖

 

 Puisque 𝑉𝑓 = 2𝑉 et que 𝑉𝑖 = 𝑉 , il vient : 

∆𝑆1 = 𝑛𝑅 ln
2𝑉

𝑉
= 𝑛𝑅 ln 2 

∆𝑆2 = 𝑛𝑅 ln
2𝑉

𝑉
= 𝑛𝑅 ln 2 

 L’entropie crée  

 Le système total est isolé d’où : 

𝑆𝑐 = ∆𝑆 = ∆𝑆1 + ∆𝑆2 = 𝑛𝑅 ln 2 + 𝑛𝑅 ln 2 

𝑺𝒄 = 𝟐𝒏𝑹 𝐥𝐧𝟐  

𝑺𝒄 > 0 ⟹ 𝐥𝐞 𝐦é𝐥𝐚𝐧𝐠𝐞 𝐩𝐚𝐫𝐟𝐚𝐢𝐭 𝐝𝐞 𝟐 𝐠𝐚𝐳 𝐩𝐚𝐫𝐟𝐚𝐢𝐭𝐬 𝐞𝐬𝐭 𝐢𝐫𝐫é𝐯𝐞𝐫𝐬𝐢𝐛𝐥𝐞 

8.6. Application 5 : Compression d’un gaz parfait 

8.6.1.Compression monotherme et irréversible 

Un gaz supposé parfait et de rapport des capacités thermiques 𝛾 indépendant de la 

température, est contenu dans un récipient maintenu à latempérature𝑇0 fermé par unpiston 

adiabatique (c’est-à-dire qui ne laisse pas passer le transfert thermique), de surface 𝑆 et de 

masse négligeable. 
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Dans l’état initial il y a équilibre, les paramètres d’état du gaz sont  𝑇𝑖 ,𝑃𝑖 ,𝑉𝑖 . On rompt cet 

équilibre en posant une masse 𝑚 sur le piston. Le système évolue vers un nouvel 

étatd’équilibre 𝑇𝑓 ,𝑃𝑓 ,𝑉𝑓 . 

 

On prend pour système le gaz et le piston. On appelle 𝑛 la quantité de gaz. La transformation 

est monotherme car le gaz ne reçoit de transfert thermique que du thermostat de 

température𝑇0. Elle n’est pas isotherme car elle est brutale et que la température du gaz n’est 

pas toujours définie. 

On doit préciser les états initial et final du système. Dans l’état initial, comme dans l’état 

final, la condition d’équilibre thermique impose : 𝑇𝑖 = 𝑇0 = 𝑇𝑓 . 

La condition d’équilibremécanique du piston s’écrit : 

 dans l’état initial : 𝑃𝑖 = 𝑃0 

 dans l’état final : 𝑃𝑓 = 𝑃0 + 𝑚𝑔 𝑆  

L’état du gaz parfait donne : 

𝑉𝑖 =
𝑛𝑅𝑇0

𝑃0
et𝑉𝑓 =

𝑛𝑅𝑇0

𝑃0 +
𝑚𝑔

𝑆

 

La variation d’entropie du gaz est : 

∆𝑺 =
𝜸𝒏𝑹

𝜸 − 𝟏
𝐥𝐧
𝑻𝒇

𝑻𝒊
− 𝒏𝑹 𝐥𝐧

𝑷𝒇

𝑷𝒊
= −𝒏𝑹 𝐥𝐧  𝟏+

𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
  

Le transfert thermique s’obtient par application du premier principe, avec ici ∆𝐸𝑐 = 0 :𝑄 =

∆𝑈 −𝑊.∆𝑈 = 0 parce que 𝑇𝑖 = 𝑇𝑓  et que l’énergie interne du gaz par fait ne dépend que de 

sa température (première loi de joule), donc 𝑄 = −𝑊.Pour calculer le travail on peut 

remarquer que le poids de la surcharge correspond à un supplément de pression 
mg

S
sur le 

piston. La transformation est donc monobare avec 
0ext

mg
P P

S
  et le travail donné par la 

formule 𝑊 = −𝑃𝑒𝑥𝑡  𝑉𝑓 − 𝑉𝑖 . Ainsi : 
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𝑄 = −𝑊 =  𝑃0 +
𝑚𝑔

𝑆
  𝑉𝑓 − 𝑉𝑖 =  𝑃0 +

𝑚𝑔

𝑆
 𝑛𝑅𝑇0  

1

𝑃0 +
𝑚𝑔

𝑆

−
1

𝑃0

 = −𝑛𝑅𝑇0

𝑚𝑔

𝑃0𝑆
 

 L’entropie échangée est 
0

e

Q
S

T
 puisque la surface du système à travers laquelle le 

transfert thermique passe est à la température𝑇0, soit : 

𝑺𝒆 = −𝒏𝑹
𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
 

 L’entropie crée s’écrit : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺 − 𝑺𝒆 = 𝒏𝑹 
𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
− 𝐥𝐧  𝟏 +

𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
   

𝑆𝑐 > 0 quelle que soit la valeur non nulle de 𝑚, d’après l’inégalité𝑥 − 1 > ln 𝑥 (avec

0

1
mg

x
P S

  ). La transformation est donc irréversible. 

 L’irréversibilité est due au déséquilibremécanique du piston. 

8.6.2.Compression isotherme et réversible 

Dans une autre expérience on ajoute la même masse 𝑚 sur le piston mais en 𝑁 étapes, en 

ajoutant la masse 
m

N
 à chaque fois. On peut par exemple poser des petites billes une à une ou 

verser du sable très lentement. 

 

Comme on ajoute une très faible masse à chaque fois, le piston est toujours quasiment à 

l’équilibre, donc la transformation est mécaniquementréversible. Elle est aussi isotherme car 

le gaz, très peu perturbé à chaque étape, garde une températuredéfinie et toujours égale à𝑇0. 

On va faire le bilan d’entropie de cette transformation.  

 Calcul du travail pour une transformation isotherme d’un gaz parfait : 
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𝑾𝐫𝐞𝐯 = 𝒏𝑹𝑻𝟎 𝐥𝐧
𝑷𝒇

𝑷𝒊
= 𝒏𝑹𝑻𝟎 𝐥𝐧  𝟏+

𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
  

 Le transfert thermique : 𝑄 = ∆𝑈 + ∆𝐸𝑐 −𝑊 = −𝑊. 

𝑸 = −𝑾𝐫𝐞𝐯 = −𝒏𝑹𝑻𝟎 𝐥𝐧  𝟏 +
𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
  

 L’entropie échangée 

𝑺𝒆 =
𝑸

𝑻𝟎
= 𝒏𝑹𝑻𝟎 𝐥𝐧  𝟏+

𝒎𝒈

𝑷𝟎𝑺
  

 L’entropie crée s’écrit : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺 − 𝑺𝒆 = 𝟎  

La transformation est donc réversible. 

8.7. Application 6 : Chauffage par effet joule 

On place une masse 𝑚 d’eau liquide dans un calorimètre (dont on négligera la valeur en eau 𝜇 

devant 𝑚) supposé parfaitement isolé. On plonge dans cette eau une résistanceélectrique𝑅. On 

fait passer un courant d’intensité 𝐼 pendant une durée 𝑡 dans la résistance. Dans l’état final 

l’eau a une température𝑇𝑓 . Comment s’etablit le bilan d’entropie ? La transformation est-elle 

réversible ? 

 

On prend comme système le calorimètre et tout ce qu’il contient soit la masse 𝑚 d’eau et la 

résistance. On suppose pour simplifier les écritures que les capacités thermiques de la 

résistance et du calorimètre sont négligeables devant celle de l’eau. Les variations d’enthalpie 

et d’entropie du système sont donc pratiquement égales à celles de l’eau seule. Quel est l’état 

final de l’eau ? 

On va le déterminer en appliquant le premier principe sous la forme ∆𝐻 + ∆𝐸𝑐 = 𝑊autre + 𝑄, 

puisque la transformation est monobare avec ∆𝐸𝑐 = 0.  
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∆𝐻 = 𝑚𝑐𝑒𝑎𝑢  𝑇𝑓 − 𝑇𝑖  en notant 𝑐𝑒𝑎𝑢  la capacité thermique de l’eau. Le travail des forces 

autres que la pression est le travail électrique fourni par le générateur : 𝑊autre = 𝑈𝐼𝑡 = 𝑅𝐼2𝑡. 

Le transfert thermique 𝑄 = 0 si le calorimètre est très bien isolé thermiquement. Ainsi, le 

premier principe s’écrit : 

∆𝐻 + ∆𝐸𝑐 = 𝑊autre + 𝑄 ⟹𝑚𝑐𝑒𝑎𝑢  𝑇𝑓 − 𝑇𝑖 = 𝑅𝐼2𝑡 ⟹ 𝑻𝒇 = 𝑻𝒊 +
𝑹𝑰𝟐𝒕

𝒎𝒄𝒆𝒂𝒖
 

 La variation d’entropie de l’eau se calcule en utilisant l’expression de l’entropie d’une 

phase condensée : 

∆𝑆 = 𝑚 𝑐𝑒𝑎𝑢 ln 
𝑇𝑓
𝑇0
 + 𝑆0 −𝑚  𝑐𝑒𝑎𝑢 ln  

𝑇𝑖
𝑇0
 + 𝑆0 ⟹ ∆𝑺 = 𝒎𝒄𝒆𝒂𝒖 𝐥𝐧  

𝑻𝒇

𝑻𝒊
  

 L’entropie échangée est nulle puisqu’il n’y a pas de transfert thermique : 

𝑺𝒆 = 𝟎  

 L’entropie créée : 

𝑺𝒄 = ∆𝑺 = 𝒎𝒄𝒆𝒂𝒖 𝐥𝐧  𝟏+
𝑹𝑰𝟐𝒕

𝒎𝒄𝒆𝒂𝒖𝑻𝒊
  

𝑺𝒄 > 0 ⟹ la transformation est donc irréversible. 

 L’irréversibilité est due à l’effet joule. 

8.8. Application 7 : solidification d’un solide surfondu 

Lorsqu’on refroidit progressivement unéchantillon de corps pur liquide, dans un récipient en 

parfait état (il ne doit pas avoir de rayures sur la paroi), le corps reste liquide même en 

dessous de la température de fusion𝑇fus  du corps. Ce phénomène s’appelle la surfusion et on 

dit que le liquide est surfondu. Cet équilibre est métastable : une trèspetiteperturbation 

provoque la solidification d’une partie ou de la totalité du liquide surfondu. 

Dans l’expérienceconsidérée, un tube à essai contient une masse𝑚 d’eau surfondue (donc 

entièrement liquide) à une température𝑇𝑖inférieureà 𝑇fus = 273 K, température de fusion de 

l’eau sous 𝑃0 = 1 bar. On fait cesser la surfusion en frappant légèrement sur le tube à essai 

avec un agitateur. Une partie de l’eau se solidifie presque instantanément. On se propose de 

faire le bilan d’entropie du système constitué par l’eau lors de cette transformation. 

Dans l’état initial, l’eau est liquide à la température𝑇𝑖 , à la pression 𝑃0 imposée par 

l’atmosphère. Dans l’etat final, le système contient une masse 𝑚𝑥𝐿,𝑓  d’eau liquide et une 
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masse 𝑚 1 − 𝑥𝐿,𝑓  de glace, à la température𝑇fus , sous la pression 𝑃0. Il faut connaitre 𝑥𝐿,𝑓  

pour connaîtrecomplètement l’état final. 

La transformation est extrêmement rapide. On fait l’approximation qu’elle est adiabatique. Le 

système est en contact avec l’atmosphère donc elle est monobare. 

Pour trouver 𝑥𝐿,𝑓  on peut appliquer le premier principe sous la forme : 

∆𝐻 + ∆𝐸𝑐 = 𝑊autre + 𝑄 

Dans cette transformation ∆𝐸𝑐 = 0, 𝑊autre = 0 car il n’y a pas d’autres forces que les forces 

de pression et 𝑄 = 0 à cause du caractère adiabatique de la transformation. Il vient donc : 

∆𝐻 = 0 

Pour exprimer ∆𝐻 on imagine un état intermédiaire dans lequel l’eau est totalement liquide à 

la température 𝑇fus  et on écrit : 

∆𝐻 = 𝐻𝑓 −𝐻𝑖 =  𝐻𝑓 − 𝐻𝑖𝑛𝑡  +  𝐻𝑖𝑛𝑡 − 𝐻𝑖  

⟹∆𝐻 = −𝑚 1 − 𝑥𝐿,𝑓 ∆fus 𝑇fus  + 𝑚𝑐𝑒𝑎𝑢  𝑇fus − 𝑇𝑖 = 0

⟹ 𝒙𝑳,𝒇 = 𝟏 −
𝒄𝒆𝒂𝒖 𝑻𝐟𝐮𝐬 − 𝑻𝒊 

∆𝐟𝐮𝐬𝒉 𝑻𝐟𝐮𝐬 
 

9. Troisième principe 

Lorsque la température absolue d’un corps pur parfait tend vers 0 K, son entropie tend vers 

une limite égale à 0 J. K−1.Autrement dit à 0 K, les corps purs ont tous la même entropie car à  

cette température tous les corps purs sont cristallisés et donc parfaitement ordonnés. 


