
Quelques modèle de systèmes 
monoconstituants

Solides et liquides sont des états condensésà très faibles variations de volume

V Quelques modèles de systèmes mono-constituants :

V.1 Modèles de solide et de liquide :

Solide et liquide sont des états condensés ce qui implique que la distance entre atomes ou
molécules est du même ordre de grandeur que la portée des forces d’interaction. On va
donc avoir un e↵et important de l’énergie potentielle d’interaction dans l’énergie interne,
ce qui va être délicat à modéliser surtout pour les liquides. Néanmoins ces deux états de
la matière présentent des variations de volume qui restent très faibles et que l’on peut
donc négliger. Comme on a :

dE = mCV dT � (1� �T )PdV

l’hypothèse de volume constant implique :

dE = mCV dT

Des mesures sur di↵érents solides réalisées par Dulong et Petit en 1819 ont montré que la
chaleur massique CV était constante et environ égale à :

CV =
3R

Mmol

Ce résultat qui peut sembler surprenant peut se retrouver avec un modèle statistique
simple. En e↵et si on suppose que la mobilité des atomes dans un solide est su�samment
faible pour que l’essentiel de leurs énergies soient liées à leurs vibrations autour de po-
sitions moyennes, on peut traiter chaque atome comme un oscillateur harmonique. On
peut alors appliquer le théorème d’équipartition de l’énergie 25 et déterminer que l’énergie
moyenne de chaque atome vaut 3kBT . Ainsi on a :

E = 3NkBT = 3nRT = 3m
RT

Mmol

En réalité pour les solides, la chaleur massique Cv n’est pas constante et il existe une
température ✓D en dessous de laquelle CV tend rapidement vers 0. Néanmoins pour des
températures supérieures à ✓D, la loi de Dulong et Petit est une très bonne approximation.
Pour les liquides, la relation :

dE = mCV dT

25. que l’on peut résumer approximativement comme dans un système à l’équilibre à la température T,
chaque degré de liberté contribue pour kBT/2 à l’énergie totale
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l’hypothèse de volume constant implique :

dE = mCV dT
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Pour les solides : loi de Dulong et Petit à CV=cte

Energie moyenne d’un atome e=3kB T

Pour les liquides (incompressibilité)
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l’hypothèse de volume constant implique :

dE = mCV dT

Des mesures sur di↵érents solides réalisées par Dulong et Petit en 1819 ont montré que la
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Des mesures sur di↵érents solides réalisées par Dulong et Petit en 1819 ont montré que la
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températures supérieures à ✓D, la loi de Dulong et Petit est une très bonne approximation.
Pour les liquides, la relation :

dE = mCV dT
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reste un modèle assez bon (bien qu’il faille mesurer dans ce cas la valeur de CV ). L’utili-
sation de ce type de modèle permet de déterminer la relation fondamentale pour un solide
ou un liquide. En e↵et comme :

dE = TdS � PdV +
X

i

µidmi = TdS

pour un système fermé dont le volume ne varie pas. On obtient :

dS = mCV
dT

T
) S � S0 = mCV ln

✓
T

T0

◆
= mCV ln

✓
E

E0

◆

La plus grande limite de ce modèle réside dans l’indépendance de l’énergie interne E par
rapport au volume V qui implique qu’il n’y a pas de pression :

P = � @E

@V

����
S,mi

On utilise aussi comme modèle pour un liquide ou un solide :

H = mCpdT

V.2 Modèles de gaz :

V.2-a Le gaz parfait :

Le modèle du gaz parfait représente le comportement d’un gaz à grand volume massique
(ou molaire) où les molécules sont su�samment éloignées les unes des autres pour pouvoir
considérer qu’elles n’interagissent que via des chocs élastiques. On a vu dans l’introduc-
tion, qu’un gaz parfait est bien décrit par la loi de Boyle-Mariotte :

PV = nRT = m
R

Mmol
T

où le rapport R/Mmol est souvent noté r.

Première loi de Joule :
Pour déterminer l’énergie interne, on peut utiliser :

dE = mCV dT � (1� �T )PdV

où l’on a :

� =
1

P

@P

@T

����
V

= 1/T
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d

N nb de molécules, n nombre de moles, kB=R / NA



Modèles de gaz

• Le gaz parfait à gaz à grand volume massique avec molécules 
éloignées sans interaction (basse pression / haute température) 
• loi de Boyle Mariote

• Energie interne (1ère loi de Joule)

• Enthalpie (2ème loi de Joule)
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rapport au volume V qui implique qu’il n’y a pas de pression :

P = � @E

@V

����
S,mi
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pour un système fermé dont le volume ne varie pas. On obtient :

dS = mCV
dT

T
) S � S0 = mCV ln

✓
T

T0

◆
= mCV ln

✓
E

E0

◆
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dont on déduit la première loi de Joule :

E = mCV T

Deuxième loi de Joule :
Pour déterminer l’enthalpie, on peut utiliser :

dH = mCPdT + (1� ↵T )V dP

où l’on a :

↵ =
1

V

@V

@T

����
P

= 1/T

dont on déduit la deuxième loi de Joule :

E = mCPT

Relation fondamentale :
Comme on considère un système mono-constituant on a, d’après la relation de Gibbs :

dE = TdS � PdV ) dS = mCV
dT

T
+

PdV

T
= mCV

dT

T
+mr

dV

V

dont on déduit la relation fondamentale :

S � S0 = mCV ln

✓
T

T0

◆
m+ r

✓
V

V0

◆
= mCV ln

✓
E

E0

◆
m+ r

✓
V

V0

◆

Coe�cients thermodynamiques :
On a déjà montré :

↵ = � =
1

T
De plus :

�T = � 1

V

@V

@P

����
T

= � 1

V
� mrT

P 2
=

1

P

La relation de Mayer implique :

CP = CV +
T

m
↵2 V

�T
= CV +

T

m

PV

T 2
= CV + r

En utilisant l’exposant isentropique �, il vient :

CV =
r

� � 1
, CP =

�r

� � 1
et �S =

1

�P

On peut d’ailleurs préciser les valeurs de l’exposant isentropique : �=5/3 pour les gaz
monoatomiques, �=1,4 pour les gaz diatomiques et �=1,33 pour les gaz triatomiques
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H=m CP T
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dont on déduit la relation fondamentale :

S � S0 = mCV ln

✓
T

T0

◆
m+ r

✓
V

V0

◆
= mCV ln

✓
E

E0

◆
m+ r

✓
V

V0

◆

Coe�cients thermodynamiques :
On a déjà montré :
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g=5/3 gaz mono atomiques, g=1,4 pour les gaz di-atomiques, g=1,33 pour les gaz tri-atomiques



• Le gaz parfait : relation de Gibbs

𝑆 − 𝑆! = 𝑚 𝐶" 𝑙𝑛
𝑇
𝑇!

+ 𝑟𝑙𝑛
𝑉
𝑉!
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• Modèle de Van der Walls
• Lors que le modèle de gaz parfait n’est plus valable (taille des molécules non 

négligeables, interactions moléculaires)

V.2-b Le gaz de Van der Waals :

Le modèle du gaz parfait n’est valable qu’aux basses pressions et hautes températures
quand les interactions entre molécules sont négligeables devant leurs énergies cinétiques.
Van der Waals a étudié comment modifier le modèle du gaz parfait quand :

— le volume propre des molécules n’est plus négligeable,

— les interactions entre particules ne sont plus négligeable

Si le volume propre des molécules n’est plus négligeable, il doit être pris en compte ce qui
peut se faire en remplaçant le volume V de l’équation des gaz parfaits par (V �mb) où b
est le volume massique propre des molécules. De plus les interactions entre molécules vont
avoir pour e↵et de diminuer la pression du gaz de Van der Waals par rapport à celle du gaz
parfait. Van der Waals a montré que les interactions entre deux particules dépendaient
de la distance entre molécules r comme r�6 et comme les particules occupent un volume
V = Nr3, on peut prendre en compte les interactions intermoléculaires en remplaçant la
pression P de l’équation des gaz parfaits par (P + am2/V 2). On obtient ainsi l’équation
du gaz de Van der Waals :

✓
P +

am2

V 2

◆
(V �mb) = mrT ,

⇣
P +

a

v2

⌘
(v � b) = rT

où b est la constante de covolume en m3.kg�1 et a est la constante de pression de cohésion
en Pa.m6kg�2. On peut aussi exprimer cette relation sous forme molaire :

✓
P +

a⇤

v⇤2

◆
(v⇤ � b⇤) = RT

où

a⇤ =
a

M2
mol

et b⇤ =
b

Mmol

De manière générale la connaissance de a et b donne l’équation d’état d’un gaz de Van der
Waals mais n’est pas su�sante pour le décrire complètement. En e↵et, on peut exprimer
l’énergie interne avec :

dE = mCV dT + (�T � 1)PdV

où :

� =
1

P

@P

@T

����
V

=
1

P

r

v � b
) (�T � 1) =

1

P

✓
rT

v � b
� P

◆
=

1

P

a

v2

On a donc :
dE = mCV dT +m

a

v2
dv
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b est le volume massique des molécules
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entre molécules
(pression de cohésion)
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On en déduit :
@CV

@v

����
T

=
@

@T

⇣ a

v2

⌘

v
= 0

qui implique que la chaleur massique à volume constant d’un gaz de Van der Waals dépend
uniquement de la température et que sa donnée permet de déterminer complètement le
gaz de Van der Waals (en plus des constantes a et b).

La détermination des constantes a et b peut se faire de manière empirique, mais on peut
aussi remarquer que l’équation d’état de Van der Walls présente un point d’inflexion à
une température unique que l’on notera Tc. On a donc :

@P

@V

����
T=Tc

= 0 et
@2P

@V 2

����
T=Tc

= 0

La première de ces égalités traduit le fait qu’à la température critique Tc une faible
di↵érence de pression peut induire des changements de volume important. On va donc
avoir des fortes fluctuations de densité du fluide qui apparaissent expérimentalement au
niveau du point critique (où l’on n’observe plus de changement d’état liquide-gaz). Comme
on a :

@P

@V

����
T

=
�rT

(v � b)2
+

2a

v3
et

@2P

@V 2

����
T

=
2rT

(v � b)3
� 6a

v4

On obtient au point critique : 8
>><

>>:

vc = 3b
Tc =

8a
27rb

Pc =
a

27b2

Ainsi la connaissance du point critique permet de connaitre directement les valeurs des
constantes a et b. De plus, on peut alors réécrire l’équation d’état de Van der Walls sous
forme réduite : ✓

Pr +
3

V 2
r

◆
(3Vr � 1) = 8Tr

où Pr = P/Pc, Vr = v/vc et Tr = T/Tc sont les pression, volume et température réduits.
La figure 15 montre l’évolution de la pression réduite en fonction du volume réduit pour
di↵érentes températures réduites. On constate que pour T > Tc, l’évolution est similaire à
celle d’un gaz parfait, alors que pour T < Tc elle a un comportement très di↵érent. Dans
cette zone on peut observer que le fluide voit sa pression augmenter lorsque le volume
augmente (sous la courbe spinodale) ce qui est en désaccord avec la condition de stabilité
de l’équilibre mécanique. Néanmoins dans cette zone, on est plus dans le cas d’un liquide
ou d’un gaz pur mais dans la zone de changement de phase (zone sous la courbe de
saturation). On constate donc qu’un des avantages du modèle de Van der Waals est sa

72



Isothermes de Van der Walls
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Figure 15 – Tracé de quelques isothermes de Van der Waals en coordonnées réduites
ainsi que de la courbe de saturation et de la courbe spinodale

capacité à décrire la transition de phase liquide/vapeur. Cet aspect sera décrit plus en
détail dans le chapitre VIII.
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qui implique que la chaleur massique à volume constant d’un gaz de Van der Waals dépend
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une température unique que l’on notera Tc. On a donc :

@P

@V

����
T=Tc

= 0 et
@2P

@V 2

����
T=Tc

= 0

La première de ces égalités traduit le fait qu’à la température critique Tc une faible
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uniquement de la température et que sa donnée permet de déterminer complètement le
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V.2-b Le gaz de Van der Waals :

Le modèle du gaz parfait n’est valable qu’aux basses pressions et hautes températures
quand les interactions entre molécules sont négligeables devant leurs énergies cinétiques.
Van der Waals a étudié comment modifier le modèle du gaz parfait quand :

— le volume propre des molécules n’est plus négligeable,

— les interactions entre particules ne sont plus négligeable

Si le volume propre des molécules n’est plus négligeable, il doit être pris en compte ce qui
peut se faire en remplaçant le volume V de l’équation des gaz parfaits par (V �mb) où b
est le volume massique propre des molécules. De plus les interactions entre molécules vont
avoir pour e↵et de diminuer la pression du gaz de Van der Waals par rapport à celle du gaz
parfait. Van der Waals a montré que les interactions entre deux particules dépendaient
de la distance entre molécules r comme r�6 et comme les particules occupent un volume
V = Nr3, on peut prendre en compte les interactions intermoléculaires en remplaçant la
pression P de l’équation des gaz parfaits par (P + am2/V 2). On obtient ainsi l’équation
du gaz de Van der Waals :
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V 2
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a

v2

⌘
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où b est la constante de covolume en m3.kg�1 et a est la constante de pression de cohésion
en Pa.m6kg�2. On peut aussi exprimer cette relation sous forme molaire :
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De manière générale la connaissance de a et b donne l’équation d’état d’un gaz de Van der
Waals mais n’est pas su�sante pour le décrire complètement. En e↵et, on peut exprimer
l’énergie interne avec :

dE = mCV dT + (�T � 1)PdV

où :
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a et b  peuvent être déterminés à 
partir des  dérivées première er 
seconde au point critique 

On en déduit :
@CV

@v

����
T

=
@

@T

⇣ a

v2

⌘

v
= 0

qui implique que la chaleur massique à volume constant d’un gaz de Van der Waals dépend
uniquement de la température et que sa donnée permet de déterminer complètement le
gaz de Van der Waals (en plus des constantes a et b).

La détermination des constantes a et b peut se faire de manière empirique, mais on peut
aussi remarquer que l’équation d’état de Van der Walls présente un point d’inflexion à
une température unique que l’on notera Tc. On a donc :

@P

@V

����
T=Tc

= 0 et
@2P

@V 2

����
T=Tc

= 0

La première de ces égalités traduit le fait qu’à la température critique Tc une faible
di↵érence de pression peut induire des changements de volume important. On va donc
avoir des fortes fluctuations de densité du fluide qui apparaissent expérimentalement au
niveau du point critique (où l’on n’observe plus de changement d’état liquide-gaz). Comme
on a :

@P

@V

����
T

=
�rT

(v � b)2
+

2a

v3
et

@2P

@V 2

����
T

=
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(v � b)3
� 6a

v4

On obtient au point critique : 8
>><

>>:

vc = 3b
Tc =

8a
27rb

Pc =
a

27b2

Ainsi la connaissance du point critique permet de connaitre directement les valeurs des
constantes a et b. De plus, on peut alors réécrire l’équation d’état de Van der Walls sous
forme réduite : ✓

Pr +
3

V 2
r

◆
(3Vr � 1) = 8Tr

où Pr = P/Pc, Vr = v/vc et Tr = T/Tc sont les pression, volume et température réduits.
La figure 15 montre l’évolution de la pression réduite en fonction du volume réduit pour
di↵érentes températures réduites. On constate que pour T > Tc, l’évolution est similaire à
celle d’un gaz parfait, alors que pour T < Tc elle a un comportement très di↵érent. Dans
cette zone on peut observer que le fluide voit sa pression augmenter lorsque le volume
augmente (sous la courbe spinodale) ce qui est en désaccord avec la condition de stabilité
de l’équilibre mécanique. Néanmoins dans cette zone, on est plus dans le cas d’un liquide
ou d’un gaz pur mais dans la zone de changement de phase (zone sous la courbe de
saturation). On constate donc qu’un des avantages du modèle de Van der Waals est sa
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cette zone on peut observer que le fluide voit sa pression augmenter lorsque le volume
augmente (sous la courbe spinodale) ce qui est en désaccord avec la condition de stabilité
de l’équilibre mécanique. Néanmoins dans cette zone, on est plus dans le cas d’un liquide
ou d’un gaz pur mais dans la zone de changement de phase (zone sous la courbe de
saturation). On constate donc qu’un des avantages du modèle de Van der Waals est sa
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• Gaz de Berthelot
• Pour le gaz de Van der Walls, problème de comportement pour T<Tc

• Le développement du viriel
• la loi des gaz parfaits correspond au comportement limite d’un gaz à grand volume massique et à 

relativement haute température 

• à développement en fonction d’un petit paramètre 1/v

• Au premier ordre
• on peut déterminer l’énergie interne 

• Modèle de Van der Walls

V.2-c Le gaz de Berthelot

Comme on l’a vu un des problèmes de l’équation d’état de Van der Waals, réside dans
le comportement à basse température (T < Tc) où le volume peut augmenter avec une
augmentation de pression. Pour palier à ce problème, Berthelot a introduit le modèle
suivant : ✓

P +
a0

Tv2

◆
(v � b) = rT

Comme pour le modèle de Van der Waals, il faut y adjoindre une relation supplémentaire.
Si on choisit l’énergie interne il vient :

dE = m

✓
CV dT +

2a0

Tv2
dv

◆

A noter que pour ce modèle on a :

@CV

@v

����
T

= � 2a

T 2v2

qui implique que la chaleur massique à volume constant est une fonction de la température
et du volume.

V.2-d Le développement du viriel :

Comme on l’a vu dans l’introduction, la loi des gaz parfaits correspond au comportement
limite d’un gaz à grand volume massique et à relativement haute température :

lim
P!0

Pv = rT

Pour améliorer le modèle, on peut donc continuer le developpement limité du produit Pv
en fonction d’un petit paramètre. Comme on travaille à grand volume massique, il est
d’usage d’utiliser 1/v et on peut écrire :

Pv = rT

✓
1 +

B(T )

v
+

C(T )

v2
+ ...

◆

où B(T ) et C(T ) sont appelés respectivement le second et troisième coe�cients du viriel.
Si on considère uniquement le developpement au premier ordre (on ne conserve que le
second coe�cient du viriel), la loi d’état devient :

Pv = rT

✓
1 +

B(T )

v

◆
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Comme pour le modèle de Van der Waals, il faut y adjoindre une relation supplémentaire.
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suivant : ✓

P +
a0

Tv2

◆
(v � b) = rT
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qui implique que la chaleur massique à volume constant est une fonction de la température
et du volume.
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On peut alors l’utiliser pour déterminer l’énergie interne via

dE = m (CV dT + (�T � 1)Pdv) = m

✓
CV dT + r

dB(T )

dT

T 2

v2
dv

◆

Une assez bonne approximation de B(T ) a été proposée par Berthelot sous la forme :

B(T ) = C1 +
C2

T 2

Remarque :
Le modèle de Van der Waals correspond à un développement du viriel avec :

B(T ) = b� a

rT

et on constate que son accord avec l’approximation de Berthelot n’est acceptable qu’à
haute température.
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B(T ) = C1 +
C2

T 2

Remarque :
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haute température.

75


