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RESUME

L’enseignement traditionnel de la thermodynamique (niveau bac +1 ou bac +2) ne fait
généralement qu’une présentation macroscopique des grandeurs. Il en résulte que
I'entropie apparait souvent comme tres mystérieuse. On montre ici que I'on peut introduire
I'entropie par sa véritable nature en ne faisant appel qu’a des notions rudimentaires de
statistique. La température, la pression et la chaleur en sont alors déduites et identifiées
aux notions habituelles. Plusieurs remarques et précisions sont aussi apportées concer-
nant en particulier l'irréversibilité d’une transformation.

INTRODUCTION

Parmi les physiciens (enseignants, étudiants, chercheurs, ...) nous sommes nombreux
(tous ?) a avoir gardé de la thermodynamique une impression de flou, comme si c’était
une partie de la physique qui échappait partiellement a la démonstration, et ou I'on se
contentait souvent d’évidences expérimentales (parfois non dites).

Certes, la thermodynamique est une partie relativement complexe de la physique.
D’abord, elle contredit certaines idées regues, comme la confusion entre chaleur et tempé-
rature ; et puis les paramétres qui interviennent sont nombreux : lorsqu’un systéme subit
une transformation, il faut savoir s'il est isolé ou non, s’il est un gaz parfait ou non, si la
transformation est réversible ou non, ... et a chaque combinaison de ces parameétres cor-
respondent des propriétés différentes. Mais contre cette complexité, on ne peut rien faire,
sinon préciser avec soin dans quel cas on se trouve.

Ce qui peut étre amélioré, c'est la fagon dont est introduite la grandeur fondamentale
de la thermodynamique, I'entropie, qui apparait généralement comme trés mystérieuse et
dont on ne comprend pas toujours tres bien le role. La situation s’assombrit un peu plus
quand, généralement vers la fin du cours, on parle du désordre qui régne dans la matiere
et I'on signale son lien avec I'entropie : mais quel rapport y a-t-il entre le désordre et le
rendement d’'un moteur thermique ? Nous nous proposons ici de revisiter 'enseignement
de la thermodynamique de base de fagon a la rendre plus compréhensible, plus concréte.

1. LES GRANDEURS FONDAMENTALES : ENERGIE INTERNE ET ENTROPIE

La matiére est constituée de particules (atomes, molécules...) en mouvement perpé-
tuel (y compris dans un solide ou ce mouvement se réduit a une vibration autour d’une po-
sition moyenne). De plus, chaque particule est soumise, de la part des autres, a des for-
ces attractives (d’origine électrostatique) dont I'intensité diminue rapidement quand la dis-
tance mutuelle augmente.

L’époque est heureusement révolue ou l'on présentait I'énergie interne comme une
mystérieuse énergie cachée alors que, tout simplement, 'ENERGIE INTERNE d’un systéme
est la somme de toutes les énergies de chacune des particules (mesurées dans le réfé-
rentiel du centre de masse) : énergie cinétique (de translation, de rotation, de vibration des
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atomes de molécules polyatomiques), énergie potentielle intermoléculaire et interatomi-
que, énergie de liaison chimique, etc. Lorsqu’un systéeme macroscopique est isolé (il
n’échange avec le milieu extérieur ni matiere ni énergie), son énergie interne U est cons-
tante, mais I'énergie de chaque particule ne l'est pas: le mouvement provoque des
échanges incessants d’énergie entre les particules.

De la méme fagon que pour I'énergie interne, il ne faut plus hésiter a parler de la véri-
table nature de I'entropie : son existence méme est liée au fait que les particules changent
sans cesse de position et d’énergie. On pourrait craindre que pour décrire cet aspect de la
réalité on ait besoin de bonnes connaissances en calcul des probabilités. Or il n’en est
rien, et la prise en compte de la nature statistique de I'entropie éclaire, précise et explique
ses propriétés macroscopiques. C’est ce que nous allons voir maintenant.

Lorsqu’un systeme est en équilibre, il dispose d’une énergie interne U et occupe un
volume V . Cependant, sur le plan microscopique, un état macroscopique peut étre réalisé
d’un trés grand nombre de fagons : c’est le nombre de fagons de placer les particules dans
le volume V et de répartir I'énergie interne entre elles. On appelle chacune de ces fagons
une CONFIGURATION MICROSCOPIQUE de I'état macroscopique considéré (on dit aussi parfois
micro-état). A cause du mouvement incessant des particules, le systéme visite toutes les
configurations  microscopiques. On admet alors [I'axiome suivant (PRINCIPE
D’EQUIPROBABILITE) : a I'équilibre, toutes les configurations microscopiques sont équipro-
bables. Ceci constitue I'’énoncé le plus profond (et le plus concret) du second principe de
la thermodynamique. Seulement, pour U et V donnés, un état macroscopique particulier
peut étre réalisé par un nombre de configurations microscopiques infiniment plus grand
que tous les autres : c’est I'état d’équilibre. Pour illustrer cette réalité, prenons un modéle
simple : un ensemble de N particules ponctuelles sans force d’interaction mutuelle. Nous
n‘allons ici décompter que le nombre de fagons Q de ranger ces particules dans le vo-
lume V, sans compter le nombre de fagons de répartir I'énergie interne. Pour cela nous
allons diviser ce volume en un grand nombre n de petites cellules de volume v=V/n.ll'y
a donc n fagons de placer la premiére particule ; comme les particules sont ponctuelles et
sans interaction, il y a aussi n facons de placer la deuxiéme particule et donc n’ fagons de
placer les deux premiéres particules, etc. et n" =(V/v)" facons de ranger les N particu-

les. Le nombre Q est donc proportionnel & V.

On en déduit le nombre de configurations microscopiques d’une répartition non uni-
forme des particules dans le volume V, par exemple dans le cas ou N/2 particules oc-
cupent un volume (V/2+AV), les N/2 restant occupant le volume (V/2-AV). Si Cy'?
désigne le nombre de fagons de choisir les N/2 particules parmi les N, le nombre de
configurations microscopiques de cette répartition non uniforme est :

2 N2
) }
v

Ni2 N2 /2 N 27v2
auv=ce (VI2+aV )" Viz-ay _GP (VY44 (aAV _00)
v 2 %
ou Q(0) est le nombre de configurations microscopiques de la répartition uniforme

v 12

0(0) AV Y . y
(AV =0). Le rapport In % ~ 2N v permet de comparer la probabilité d’apparition

de I'état de répartition uniforme et la probabilité d’'un état macroscopique proche de cette
répartition uniforme (AV /V <« 1). Prenons un exemple numérique extréme par rapport aux
cas courants: N=10" particules (soit de l'ordre d’un milliardiéeme de mole), et
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Q(0)
Q(AV)
par un chiffre suivi d’environ mille zéros ! Toutes les configurations microscopiques étant
équiprobables on peut dire que I'état macroscopique de répartition uniforme des particules
entre les deux moitiés du volume V se produit environ 10" fois plus souvent que I'état
macroscopique pour lequel la moitié de ces particules est contenue dans le volume
0,500001 V et I'autre moitié dans 0,499999 V ; et pourtant, nous n’avons pris qu’un milliar-
dieme de mole ! Ceci signifie que I'état de répartition uniforme des particules apparait
comme un état d’équilibre simplement parce qu’il peut étre réalisé, sur le plan microscopi-
que, d’'un nombre immensément plus grand de fagon que tout autre état macroscopique;
on peut dire que c’est dans I'état d’équilibre que le systéme étudié dispose du plus grand
nombre possible de configurations microscopiques (plutét que de parler de désordre
maximum).

AV IV =107, Nous trouvons alors log,, ~10° c'est-a-dire que ce rapport s’exprime

On définit alors 'ENTROPIE par S =kInQ ou k est la constante de Boltzmann. Comme
les configurations microscopiques sont équiprobables, S caractérise la probabilité de I'une
d’entre elles et ses propriétés sont liées a I'équiprobabilité : I'entropie donnée par cette re-
lation n’est donc définie qu’a I'équilibre. De par sa définition, I'entropie est une grandeur
extensive (I'entropie d’'un systéme est la somme des entropies de ses parties) ; on peut
alors définir un systeme purement mécanique (par exemple un ressort, un piston...) par le
fait qu’on néglige sa constitution en particules : ses états macroscopiques ne peuvent se
réaliser que d’une seule fagon et son entropie est donc nulle.

2. SECOND PRINCIPE, IRREVERSIBILITE

Considérons maintenant un récipient séparé en deux compartiments par une cloison.
L’'un des compartiments contient un gaz et I'autre est vide. On supprime alors la cloison
(une CONTRAINTE pour le gaz) sans fournir d’énergie au gaz (systéme ISOLE) : le gaz se ré-
pand dans tout le volume qui lui est offert (détente de Joule-Gay-Lussac) tout simplement
parce que, comme nous venons de le voir, ce nouvel état d’équilibre correspond a un
nombre Q infiniment plus grand de configurations microscopiques que I'état initial : on
constate que la transformation s’accompagne donc d’une augmentation de Q, donc de
I'entropie du systéme isolé qu'est le gaz. De plus, cette détente peut étre qualifiee
d’IRREVERSIBLE : une transformation est irréversible lorsque la transformation obtenue par
renversement du temps n’est pas observable expérimentalement. Ici, la transformation ob-
tenue par renversement du temps montre le gaz revenir spontanément dans l'un des
compartiments avant que la séparation ne soit replacée. En fait, cette transformation in-
verse n’est pas rigoureusement impossible, elle est seulement immensément improbable.
On vient d'illustrer le second principe de la thermodynamique : lorsqu’a la suite du rela-
chement d’une contrainte un systéme isolé évolue vers I'équilibre, son entropie augmente
et la transformation est irréversible ; a I'équilibre, I'entropie a la valeur la plus grande com-
patible avec les nouvelles contraintes.

Dans cet énoncé, un mot fondamental est souvent oublié, c’est isolé. Un systéeme non
isolé peut voir son entropie diminuer (voir 'exemple § 6.2.).

3. TEMPERATURE, PRESSION, GAZ PARFAIT

Il faut maintenant introduire la température puis la chaleur. Pour cela, on peut procéder
de fagon purement axiomatique et abstraite, tout en annongant a I'auditoire que I'on va
aussi démontrer que ces définitions correspondent aux notions habituelles concrétes.
Nous venons de voir que le nombre de configurations microscopiques dépend du volume
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et de I'énergie interne. Il en est donc de méme de I'entropie S(U,V) et 'on définit la tem-
pérature par :

1 (oS
=== (1)
T \aUu),
De méme, on peut définir la pression a l'intérieur d’'un milieu de volume variable (com-
pressible) par :
P (oS
—=|= )
T (oV),

Comme I'entropie n’est définie qu’a I'équilibre (ou au voisinage), la pression et la tempéra-
ture ne sont définies qu’a I'équilibre. (Par exemple dans un systéme hors d’équi-libre un
thermomeétre peut donner une mesure non uniforme). Ces définitions donnent :

dS:ldU+BdV
T T

Soit : dU =TdS - PdV 3)

Il découle de la remarque précédente que cette expression différentielle n’a de sens
que lorsque P et T sont définis dans tout l'intervalle dS, dV, c’est-a-dire que le systéeme
reste infiniment proche de I'équilibre. Signalons aussi que, pour la méme raison, des inté-

grales comme '[ITdS ou — J:(PdV et les représentations par une courbe n’ont de sens que

pour de telles transformations (nous verrons plus loin que ce sont des transformations ré-
versibles).

Chacun reconnait dans la relation (3) I'expression (infinitésimale) du premier principe,
mais encore faut-il donner le sens physique de la pression telle que nous I'avons définie.
La conservation de I'énergie indique que si I'énergie interne du systéme étudié varie de
dU, c’est qu’il y a eu transfert d'une méme quantité d’énergie de ou vers le milieu exté-
rieur. L’équation (3) montre que ce transfert se traduit par une variation de volume ou
d’entropie (ou des deux). Or, du point de vue du milieu extérieur, seul le travail
oW =+f,.dl =—PdV des forces de pression extérieures peut se traduire par une varia-
tion de volume. De plus, comme nous venons de le voir, dans cette transformation infinité-
simale, le systeme reste voisin de I'équilibre en exercant sur le milieu extérieur une pres-
sion P =P, si bien que le travail des forces extérieures est — PdV . On a ainsi confirmé
que la pression définie abstraitement par I'équation (2) est bien la pression a l'intérieur du
systéme, au sens habituel du terme.

Quant a la température, pour l'identifier, il faut passer par le gaz parfait qui est le seul
cas de la thermodynamique pour lequel on puisse donner la forme de I'entropie a partir de
considérations microscopiques. Par définition, un gaz parfait est constitué de particules
ponctuelles sans forces d’interaction mutuelle. L’énergie interne ne comporte donc pas de
terme d'interaction (dépendant de la distance intermoléculaire) et le nombre de fagons de
répartir I'énergie est alors indépendant de la distribution des molécules dans le volume : le
nombre de configurations microscopiques est donc le produit de deux termes, I'un ne dé-
pendant que du volume, l'autre que de I'énergie interne : Q =, .Q,. Mais nous avons vu

que dans ce cas Q, est proportionnel & V" . L’entropie du gaz parfait peut alors s’écrire :
S=NkInV +f(U) ou f(U) est une fonction a déterminer. Si I'on applique alors la relation

(2) on trouve P/T =Nk/V soit PV = NKT =nRT ou n est le nombre de moles. Nous re-
trouvons donc la loi (expérimentale) des gaz parfaits et ceci montre que la température
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définie par (1) correspond a la température expérimentale. De plus, la relation (1) donne
1/T =df /dU ce qui montre la propriété bien connue du gaz parfait : son énergie interne
ne dépend que de la température. En fait lorsqu’il y a des interactions entre molécules
(dépendant de la distance moyenne intermoléculaire, donc du volume), I'énergie interne
dépend aussi du volume.

La définition (1) permet également de montrer que la température ne peut pas étre né-
gative. En effet si 'on augmente I'énergie interne U (a volume constant) le nombre de fa-
con de la répartir sur les particules augmente (on peut penser a un gateau dont la taille
augmente, mais que I'on découpe en parts de taille constante) ; I'entropie est donc, a vo-
lume constant, une fonction croissante de I'énergie interne et la température est positive
(ou a la limite nulle).

4. EQUILIBRE, REVERSIBILITE

Le second principe permet d’énoncer les conditions d’équilibre d’'un systéme isolé. On
peut montrer que le maximum de I'entropie se produit quand la température et la pression
sont uniformes dans tout le systéme, quand les potentiels chimiques (que nous n’avons
pas définis ici) des phases en présence sont égaux, ... Si certaines de ces conditions ne
sont pas remplies, le systéme (isolé) est le siege de transformations irréversibles : phé-
nomenes de transport, de transitions de phase, de réactions chimiques... Une transforma-
tion peut étre considérée comme réversible si tous ces phénoménes irréversibles sont né-
gligeables, c'est-a-dire si le systéme reste trés proche de I'équilibre : on peut alors dire
qgu’une transformation réversible est une succession d’états d’équilibre. Ceci montre que
les notions de transformation quasi statique et de transformation réversible recouvrent la
méme réalité physique.

Rappelons que l'irréversibilité d’'une transformation n’entraine la positivité de la varia-
tion d’entropie que pour un systéme isolé ; lors d’'une transformation, réversible ou non,
d’un systéme non isolé, son entropie peut augmenter ou diminuer. Lorsqu’un systéme iso-
| subit une transformation réversible, son entropie ne varie pas (succession d’équilibres) ;
mais ceci est un cas limite : il est préférable de dire que la transformation d’un systéme
isolé tend vers la réversibilité quand on peut faire tendre la variation d’entropie vers 0 (voir
'exemple § 6.2.).

5. PREMIER PRINCIPE, TRAVAIL, CHALEUR

Reprenons I'expression (3) du premier principe. Elle montre que la variation d’énergie
interne d’un systéme peut se faire de deux manieres :
¢ par transfert mécanique ou travail des forces extérieures ; rappelons qu'il s’agit bien
des forces extérieures et que la présence de la pression intérieure P dans son ex-
pression n'est due qu’au fait qu’ici, dans une transformation infinitésimale, P, ~ P

(dailleurs, le travail des forces de pression intérieure est f..dl =+ PdV ) ;

+ par transfert thermique appelé chaleur dans le langage courant ; un transfert thermique
s’accompagne toujours d’une variation d’entropie, ce qui donne une interprétation ma-
croscopique a I'entropie définie a partir de considérations microscopiques. Par contre,
une augmentation d’entropie n’est pas nécessairement li€e a un échange thermique
(pour un systeme isolé, elle est liée a l'irréversibilité).

Pour une transformation finie entre un état i et un état f, la variation d’énergie interne
est AU=U, -U, =Q+ W, la proportion relative des deux types de transfert d’énergie dé-
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pendant de la nature du systéeme étudié et de la nature de la transformation. Donc les
quantités infinitésimales W =—- PdV et §Q =TdS ne sont pas les différentielles de fonc-
tions qui auraient une valeur déterminée a chaque état d’équilibre du systéme.

Pour établir une correspondance entre transfert thermique, transfert mécanique et si-
gne de la variation d’entropie d’un systéme, on considére le systéme isolé constitué du
systeme étudié et de tous les systémes avec lesquels il a des échanges d’énergie. Lors-
que le systéme n’a des échanges d’énergie qu’'avec des systémes mécaniques et une
seule source thermique (de température constante T) le second principe montre que
AS>Q/T (avec égalité pour une transformation réversible). On voit alors que :

¢ un gain thermique (Q > 0) se traduit toujours par une augmentation d’entropie ;
¢ une perte thermique (Q < 0) peut se traduit par une diminution d’entropie ;

¢ une transformation adiabatique (Q =0, W = 0) est isentropique si elle est réversible et
augmente I'entropie dans le cas contraire.

La variation d’entropie liée a un échange thermique s’appelle parfois entropie échan-
gée et celle qui est liée a l'irréversibilité s’appelle entropie créée.

6. EXEMPLES

Les propriétés rencontrées jusqu’ici sont trés bien illustrées par les quatre exemples
suivants

6.1. Détente de Joule-Gay-Lussac

Nous avons déja présenté cette détente (section 3). Une erreur courante consiste a
écrire que, puisqu'il y a variation de volume, il y travail. Or, au moment de la suppression
de la cloison, la pression extérieure est nulle (détente dans le vide). Le gaz est donc isolé
mécaniquement et thermiquement (si le récipient est adiabatique). Son énergie interne est
donc constante. Par contre, comme nous I'avons déja vu, son entropie augmente et cette
augmentation n’est pas liée a un échange thermique. La transformation étant irréversible,
il n’est pas possible, par exemple dans le plan de Clapeyron, de la représenter par une
courbe ; on ne peut que représenter I'état initial et I'état final. Pour un gaz parfait, I'énergie
interne ne dépendant que de la température, ces deux états se trouvent sur la méme iso-
therme, mais la détente ne peut pas étre qualifiée d’isotherme (la température n’étant pas
définie entre le début et la fin de la transformation, elle ne peut étre qualifiée de cons-
tante).

6.2. Contact thermique entre un solide et une source thermique

Une source thermique est un systéeme gardant une température constante méme lors
d’un transfert thermique, par exemple la mer quand on y plonge un galet chauffé au soleil.
Soit T, la température de la mer et T, la température initiale du galet dont la capacité

thermique est C. La température finale du galet est 7,. La transformation est irréversible

(le renversement du temps montre le galet dans la mer reprendre progressivement sa
température initiale, avant de sortir de la mer). La variation d’entropie du galet est

AS = _LT"CdT/T =CIn(T,/T,) et celle de la mer est AS, =C(T,-T,)/T,. Comme T, >T, (le

galet se refroidit) alors AS; >0 et AS<0 mais AS, +AS >0 (transformation irréversible
d’un systéme isolé).
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Si la différence de température est trés faible ((|(T,. fTD)] < To)) on peut montrer sans

difficulté que AS, +AS = (1/2)0[(7', —To)/TOT. On en déduit alors comment on peut porter

un solide de T, & T, par une transformation aussi proche que I'on veut de la réversibilité :

on suppose que I'on dispose d’un trés grand nombre N de sources de températures éta-
gées entre T, et T ; on place alors successivement le solide en contact thermique avec

chacune des sources. Le saut de température est, a chaque étape, de (T, -T,)/N ; la va-
riation totale d’entropie du solide et de I'ensemble des sources est proportionnelle a
(T.-T,)*/N ettend vers 0 quand N augmente. Ceci illustre I'équivalence entre une trans-
formation réversible et une succession d’états d’équilibre.

6.3. Compression irréversible d’un gaz

Un cylindre d’axe vertical a parois adiabatiques, fermé par un piston contient un gaz
dans l'état (P, V,,T;). On pose sur le piston une masse M. L’état final est (F,,V, <V, T,).

i Vs Ni
Pendant la compression les forces qui travaillent sont la pression atmosphérique, le poids
du piston et de la masse M (forces constantes) et la pression extérieure est égale a P, la

pression finale du gaz : le travail des forces extérieures est donc - P, (V, -V,). La trans-

formation est irréversible (le renversement du temps montre le piston et la masse qui re-
montent spontanément). Le gaz est thermiquement isolé (mais pas mécaniquement) : son
entropie augmente. Si la masse M est constituée d'un tas de sable, on peut la déposer
grain par grain ce qui donnera une compression aussi proche que I'on veut d’'une réversi-
ble (et adiabatique donc isentropique) jusqu’a P, mais la température et le volume finals

seront différents de T, et V. Pour arriver au méme état final (P,,V,,T,) de fagon réversi-
ble, il faudra chauffer le gaz, seule maniere d’augmenter son entropie de fagon réversible.

6.4. Moteurs thermiques

Dans un moteur, un fluide subit une transformation cyclique qui le raméne a son état
initial : il regoit de I'énergie sous forme thermique et en rend sous forme mécanique. La
conservation de I'énergie n’interdit pas que la totalité du transfert thermique soit rendue
sous forme mécanique. C’est I'existence méme de I'entropie qui l'interdit. En effet, a la fin
de la transformation, I'entropie du fluide doit reprendre, comme I'énergie interne, sa valeur
initiale, puisqu’il s’agit d’'un cycle. Or un gain thermique d’énergie (réversible ou non) aug-
mente I'entropie, un travail ne la change pas (s'il est réversible) ou 'augmente encore (s'il
est irréversible). Pour reprendre sa valeur initiale I'entropie doit diminuer et ceci ne peut se
faire que par perte thermique (réversible ou non). Donc, dans une transformation cyclique
(réversible ou non) il est impossible de transformer intégralement de la chaleur en travail ;
une partie de cette chaleur doit étre rendue au milieu extérieur. Dans cet énoncé, le mot
cyclique, souvent oublié, est trés important : dans une transformation non cyclique, la cha-
leur peut étre intégralement transformée en travail (exemple : détente isotherme d’un gaz
parfait).

7. CONCAVITE DE L’ENTROPIE

L’entropie jouit d’'une importante propriété rarement invoquée, mais qui permet de dé-
montrer des inégalités souvent utilisées : I'entropie est une fonction concave de I'énergie
interne et du volume. Pour montrer cette propriété, remarquons d’abord que I'entropie d’'un
systéme dépend, comme nous I'avons vu, de I'énergie interne, du volume, mais aussi du
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nombre de particules (ou de moles) que nous avons considéré jusqu’a présent comme un
parametre fixe. Considérons alors deux systéemes différents, mais de méme composition,
par exemple deux volumes contenant n, et n, moles d’air. La composition étant la méme,
la fonction S(U, V, n) est la méme. Dans I'état initial les deux systemes sont isolés I'un de
l'autre et pas nécessairement aux mémes températures, pression, ... ; I'entropie de
'ensemble est S(U,,V,,n)+S(U,,V,,n,). On les met en contact : I'entropie finale de

I'ensemble (isolé) est S(U, +U,,V, +V,, n,+n,). Le second principe s'écrit :
S(U,+U,,V, +V,,n,+n,) 2 S(U,, V,, )+ S(U,, Vs, 1)
Pour simplifier I'écriture, considérons I'entropie comme fonction de U et n seulement. De
l'inégalité précédente, on peut déduire sans difficulté la propriété :
VU, U,, A0 < 2 <1),S[ AU, + (1= A)U,,n] = AS(U,,n) + (1- 1)S(U,.n)
Ceci signifie que pour tout n la courbe S(U) entre U, et U, est au-dessus de la corde

correspondante : c’est une courbe concave dont la dérivée seconde est négative. La situa-
tion est semblable a trois dimensions : pour tout n la surface S(U,V) est concave. Dans

son développement pour des accroissements AU et AV le terme du second ordre est

négatif :
2 2 2
< Sz (AUY +2 o aUAV +| 2 32 (AVY <0
ou” ), ousv ove ),

En étudiant les conditions que doivent satisfaire les coefficients de cette forme quadrati-
que en AU et AV, et en développant les dérivées partielles on trouve les inégalités sui-
vantes :

[Ej <0 : dans le plan de Clapeyron, la pente des isothermes est négative ou nulle
.

(la compressibilité isotherme est positive). Exemples bien connus : le gaz parfait (pente
négative) et les paliers de transition de phase (pente nulle) ;

[%} <0 : dans le plan de Clapeyron, la pente des isentropiques est négative.
S

Exemple : le gaz parfait dont les isentropiques ont une équation de la forme P =K/V7 ;

. [§] >0 et (Ej >0 ce qui implique que les capacités thermiques C, et C, a vo-
oT ), oT )p

lume et a pression constants sont positives.

Bien sr, ces propriétés sont expérimentalement évidentes et donc généralement ad-
mises sans méme signaler qu’il faudrait vérifier qu’elles sont conformes aux principes. Il
faut cependant remarquer qu’elles sont tres générales et qu’elles s’appliquent aussi a des
situations peu fréquentes dans la vie courante, par exemple aux cas ou, au cours des
transformations considérées (isotherme, isentropique, isochore ou isobare) le systeme
étudié subit une variation de composition (transition de phase ou réaction chimique).

CONCLUSION

L’enseignement traditionnel de la thermodynamique n’est jamais sorti d’'une présenta-
tion étroitement liée aux applications pratiques : ceci est di a I'histoire puisque la thermo-
dynamique a été, a l'origine, développée pour améliorer les machines alors qu’on n’avait
pas encore pris conscience du rdle fondamental joué par la structure microscopique de la
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matiére. Mais le but de 'enseignement de la physique est, non seulement d’apprendre des
phénomenes et leurs propriétés, mais aussi de montrer comment ils découlent d’'un petit
nombre de principes. Le role des enseignants est aussi d’inculquer aux éléves l'idée que
la physique ne se résume pas a une longue suite de formules, de recettes, mais qu’elle
demande aussi une pratique du raisonnement. La présentation déductive survolée ici ne
fait que tenter de donner a I'enseignement de la thermodynamique une rigueur de niveau
semblable aux autres parties de la physique. Mais pour que ceci puisse étre généralisé il
faudrait, en particulier, supprimer dans les programmes officiels de physique des classes
préparatoires, la phrase linterprétation statistique de I'entropie est hors programme. Cette
phrase enferme I'exposé dans une définition axiomatique abstraite de I'entropie de la
forme : pour tout systéme il existe une fonction appelée entropie ayant les propriétés sui-
vantes... Cette présentation conduit souvent a distinguer les variations d’entropie entre
entropie échangée (liée a un échange thermique) et entropie créée (liée a l'irréversibilité),
distinction qui n’a aucune réalité physique, puisqu’il ne s’agit dans les deux cas que d’'une
variation du nombre de configurations microscopiques. Bien sdr, la grande majorité des
livres destinés aux classes préparatoires signalent I'aspect microscopique de I'entropie,
mais souvent comme complément de cours, alors que I'exposé gagnerait en clarté si cet
aspect était donné d’entrée, pour en déduire ensuite le lien avec la chaleur et
lirréversibilité.
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