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Présences et infos pratiques



Chapitre 4 : Les états de la matière



Chapitre 4.1 : Gaz parfaits et théorie cinétique 
des gaz



Propriétés générales des gaz

• Remplissent uniformément tout récipient
• Se mélangent complétement avec tout autre gaz
• Exercent une pression sur leur environnement



Pression

• Force exercée sur une surface (force par unité d’aire)
• P = F/S
• La pression a différentes unités, qu’on utilise en fonction des 

situations (/!\ à savoir faire les conversions) :
• Unités SI – système international : Newton/m² = 1 Pascal (Pa) -> on utilise 

aussi souvent les hPa, 100 Pascal
• 1 atmosphère (atm) = 101 325 Pa
• 1 atm = 760 mm Hg (millimètres de mercure) = 760 Torr
• 1 bar = 100 000 Pa



Loi de Boyle
À température constante :
- P V = constante
- 𝑃1𝑉1 = 𝑃2𝑉2

- 𝑉 ∝ 1/𝑃

-> Un gaz qui respecte 
strictement la loi de Boyle est un 
gaz parfait



Loi de Charles

• Le volume d’un gaz est 
directement proportionnel à la 
température et tend vers zéro à 
zéro Kelvin. 

À pression constante : V = bT  
b : constante de proportionnalité



Loi de Charles

Pour une même quantité de gaz dans deux états (1 & 2) à la même 
pression (P = constante) :

𝑉1

𝑇1
=

𝑉2

𝑇2



Loi de Gay-Lussac

À volume constant, la pression varie de manière proportionnelle à 
la température

𝑃1

𝑇1
=

𝑃2

𝑇2
 (𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡)



Principe d’Avogadro 

• Pour un gaz à température et pression constantes, le volume est 
directement proportionnel au nombre de moles de gaz (à basse 
pression).

V = an
Avec a une constante de proportionnalité



Gaz parfaits

Hypothèses : 
1) Les particules n’ont pas de volume (sont ponctuelles)
2) Les particules sont loin les unes des autres
3) Il n’y a pas d’interactions entre les particules



Loi des gaz parfaits
𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇

- P : pression (atm)
- V : volume (L)
- n : nombre de moles (mol)
- T : température (K)
- R : constante de proportionnalité. 
 𝑅 = 0,08206 𝐿 ∙ 𝑎𝑡𝑚 ∙ 𝑚𝑜𝑙−1 ∙ 𝐾−1 = 8,314 𝐽 ∙ 𝑚𝑜𝑙−1 ∙ 𝐾−1

Si P (atm) et V (L) Si P (Pa) et V (m³)

𝑅 =  𝑁𝐴𝑘𝐵 𝑎𝑣𝑒𝑐 𝑁𝐴 = 6.022 × 1023𝑚𝑜𝑙−1 𝑒𝑡 𝑘𝐵 = 1,381 × 10−23𝐽 ∙ 𝐾−1



TPN : température et pression normales

• P = 1 atm
• T = 0°C = 273,15 °K
• 𝑉𝑀 = 22,414 𝐿/𝑚𝑜𝑙 -> pour un gaz parfait



Loi de Dalton – mélanges de gaz

• Dans le cas de mélanges de k gaz dans un volume donné :
𝑃𝑡𝑜𝑡 = 𝑃1 + 𝑃2 + ⋯ + 𝑃𝑘

Pression partielle : pression qu’exercerait un gaz si il était seul dans 
le récipient
Mélange de gaz parfaits A et B :

𝑃𝑡𝑜𝑡 = 𝑃𝐴 + 𝑃𝐵 = (𝑛𝐴 + 𝑛𝐵) ∙
𝑅𝑇

𝑉

→
𝑃𝐴

𝑃𝑡𝑜𝑡
=

𝑛𝐴

(𝑛𝐴 + 𝑛𝐵)
= 𝜒𝐴

-> Fraction molaire de A



Théorie cinétique des gaz

Modèle simple qui permet d’expliquer les propriétés d’un gaz idéal à partir 
du comportement individuel (mouvement) des particules (atomes ou 
molécules) qui le composent.
Hypothèses de base
1. Volume des particules individuelles est très faible p/r à l’écart entre ces 
deux particules
2. Les particules sont toujours en mouvement 
3. Collisions des particules avec les parois causent la pression exercée par 
le gaz
4. Particules n’exercent aucune force l’une sur l’autre (sauf qd il y a des 
collisions entre elles)
5. L’énergie cinétique moyenne est proportionnelle à la température (en 
Kelvin) du gaz.



Lien vitesse - température
La température est un indice du mouvement moyen des particules 
- Une plus grande température signifie une plus grande vitesse 
moyenne des particules

𝐾𝐸𝑎𝑣𝑔 =
3

2
𝑅𝑇

Energie cinétique 
moyenne :

Distribution de vitesse de 
Maxwell-Boltzmann



Vitesse des particules

« mode » de la courbe, vitesse du plus 
grand nombre de particules

𝑣𝑖𝑡𝑒𝑠𝑠𝑒 ∝
𝑇

𝑀

𝑣𝑟𝑚𝑠 > 𝑣𝑎𝑣𝑔 > 𝑣𝑚𝑝



Diffusion

La diffusion est le mélange 
de gaz différents. 

L’effusion est le passage du gaz vers 
une chambre vide

𝑉𝑖𝑡𝑒𝑠𝑠𝑒 𝑑′𝑒𝑓𝑓𝑢𝑠𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑢 𝑔𝑎𝑧 1

𝑉𝑖𝑡𝑒𝑠𝑠𝑒 𝑑′𝑒𝑓𝑓𝑢𝑠𝑖𝑜𝑛 𝑑𝑢 𝑔𝑎𝑧 2
=

𝑀2

𝑀1

Effusion 

𝐷𝑖𝑠𝑡𝑎𝑛𝑐𝑒 𝑝𝑎𝑟𝑐𝑜𝑢𝑟𝑢𝑒 𝑝𝑎𝑟 𝑙𝑒 𝑔𝑎𝑧 1

𝐷𝑖𝑠𝑡𝑎𝑛𝑐𝑒 𝑝𝑎𝑟𝑐𝑜𝑢𝑟𝑢𝑒 𝑝𝑎𝑟 𝑙𝑒 𝑔𝑎𝑧 2
=

𝑀2

𝑀1



Capacité calorifique

• Quantité de chaleur qu’il faut transférer au gaz (ou corps en 
général) pour que sa température augmente d’un kelvin (ou de 1 
Celsius) 

• Unités : 𝐽 ∙ 𝐾−1



Chapitre 4.1 : Gaz réels



Gaz réels
• Les gaz réels ne respectent pas les hypothèses formulées pour les 

gaz parfaits
• En réalité, les molécules ont un volume
• Les molécules ont des interactions entre elles
À haute pression ou basse température, les hypothèses des gaz parfaits 
ne sont plus vérifiées :
- À haute pression, les interactions entre les molécules deviennent non 

négligeables
- À basses températures, les gaz réels peuvent se liquéfier



Facteur de compression

• Le facteur de compression permet de mettre en avant la 
différence gaz réel/gaz parfait

𝑍 =
𝑉𝑚

𝑉𝑚
𝑝𝑎𝑟𝑓𝑎𝑖𝑡

Sachant que 𝑉𝑚
𝑝𝑎𝑟𝑓𝑎𝑖𝑡

= 22,4
𝐿

𝑚𝑜𝑙
 en TPN

Si Z=1 on a un gaz parfait, si Z>1 les répulsions intermoléculaires 
prédominent, si Z<1 les attractions intermoléculaires prédominent



Liaison entre H et atome très électronégatif 
(souvent O, F, N)

Force de Coulomb

Répulsion : principe d’exclusion de Pauli



Potentiel de Lennard-Jones
Interactions attractives et répulsives



Potentiel de Lennard-Jones

𝜎 = 𝑑𝑖𝑠𝑡𝑎𝑛𝑐𝑒 𝑑𝑒 𝑚𝑜𝑖𝑛𝑑𝑟𝑒 𝑎𝑝𝑝𝑟𝑜𝑐ℎ𝑒
𝜀 = é𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖𝑒 𝑚𝑖𝑛𝑖𝑚𝑎𝑙𝑒 𝑑𝑎𝑛𝑠 𝑙𝑒 𝑝𝑢𝑖𝑡𝑠 𝑑𝑒 𝑝𝑜𝑡𝑒𝑛𝑡𝑖𝑒𝑙
 𝑟0 = 𝑑𝑖𝑠𝑡𝑎𝑛𝑐𝑒 𝑎𝑢 𝑚𝑖𝑛𝑖𝑚𝑢𝑚 𝑑′é𝑛𝑒𝑟𝑔𝑖𝑒

𝑟0



Equation du viriel

𝑃𝑉 = 𝑛𝑅𝑇 (1 +
𝐵

𝑉𝑚
+

𝐶

𝑉𝑚
2 + ⋯ )

B, C,… -> coefficient du viriel, déterminés expérimentalement, 
dépendent de la température.



Equation de van der Waals

𝑃𝑜𝑏𝑠 +
𝑎 ∙ 𝑛2

𝑉2
∙ 𝑉𝑜𝑏𝑠 − 𝑛 ∙ 𝑏 = 𝑛 ∙ 𝑅 ∙ 𝑇

a et b sont les paramètres de van der Waals
- Uniques pour chaque gaz
- Déterminés expérimentalement
- a est un paramètre d’attraction, b de répulsion
- a et b sont nuls dans le cas d’un gaz parfait 











4.2. L’état solide



Notions importantes

Réseau : Arrangement 3D de points (ou nœuds) représentant les positions des

composants (atomes, ions, molécules) constitutifs d’une substance.

Système (ou famille) : Ensemble de réseaux partageant les même propriétés de

symétrie.

Maille élémentaire : motif géométrique le plus simple qui, en se répétant, reproduit

le réseau. Il existe 3 sous-systems…



Notions importantes

Maille élémentaire : motif géométrique le plus

simple qui, en se répétant, reproduit le réseau. Il

existe 3 sous-systems…

1. CS : 1 atome/sommet;

2. CC : 1 atome/Sommet + 1 atome au centre;

3. CFC : 1 atome/Sommet + 1 atome/face.

Conséquence : différentes structures présentent

différentes densités par unité de volume.



Taux d’occupation

Du à l’empilement symétrique des atomes dans un solide, les 
solides présentent des trous, des zones vides.
La taille de ces trous varient selon la structure.

Taux d’occupation = Volume occupé/Volume total de la maille



Taux d’occupation

Comment connaître le volume occupé?
→ Longueur de la maille
→ Rayon des atomes



Nomenclature de plans crystallins
Les indices de Miller sont un système qui permettent, à l’aide 
de 3 nombres entiers, de définir n’importe quel plan qui passe 
dans n’importe quel système crystallin.



Comment connaitre les dimensions d’une 
maille?
→ Par crystallographie de rayon X (principe d’interférances 
constructives et destructives de 2 ondes).

Loi de Bragg :

Complémentaire à la loi de Bragg 
pour des systèmes cubiques :



Solides métalliques 

Modèle de mer d’électrons : arrangement régulier de cations 
métalliques dans une ‘mer’ où les électrons se baladent librement. 

Les noyaux et électrons de coeur sont à des
positions définies.
Les électrons de valence sont sur des bandes
remplies (de valence) à proximité de bandes vides
(de conduction).

Théorie de bandes :
Une molécule diatomique est liée par des orbitales
liantes et antiliantes.
Dans un solide, il y a envire 1023 atomes : on ne
distinguent plus les orbitales individuelles mais
des bandes de valence (liantes) et de conduction
(antiliante).



Metal, isolants, semiconducteurs



Solides covalents et ioniques

Solides covalents : Composés formés d’atomes
liés par des liaisons covalentes (fortes, 
directionnelles).

- cassants;
- ne conduisent pas bien la chaleur et 
l’électricité.

Solides ioniques : Interactions coulombiennes
entre 1e, 2e, 3e voisins, etc. avec occupation 
d’interstices par les cations.



Interstices

Ce sont dans ces interstices que 
se placent les cations métalliques 
des cristaux ioniques.



Défauts dans les cristaux

• POV énergétique : un atome a intérêt a avoir le plus grand nombre de
premier voisins.

• POV entropique : un système avec un grand désordre est plus
favorable.

 L’état le plus stable est celui qui présente le plus grand nombre de
configuration : compromis entre terme entropique et énergétique.

Ceci explique pouruqoi un système parfaitement ordonné ne peut pas
exister, sauf à la température zéro (en K) absolue.



Capacité calorifique d’un métal

Capacité calorifique : quantité de chaleur à fournir pour augmenter 
la température d’une mole de x de 1°.

Pour un solide métallique : CV = 3R (en J/K). Loi de Dulong-Petit

Dans un solide, un atome se trouvant au centre de la maille ne peut 
que vibrer autour de sa position d’équilibre dans les 3 directions de 
l’espace : (2 x 1/2R) x 3 = 3R.

! Pas valable à basse température !



Energie de réseau

Energie de réseau : quantité d’énergie requise pour former un solide

ionique àpd ions d’ions gazeux séparés.

Vu qu’on part de deux espèces chargées et qu’on forme une espèce non

chargée, on diminue l’énergie du systeme.

 L’énergie de réseau est toujours négative (exothermioque).

Elle est calculée à partir de cycle de Born-Haber.



Energie de réseau



Energie de réseau



Exercices
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