Partie 6. Equation d’état des gaz parfaits 
6.1. Gaz réel et gaz parfait (10 mn)

Activité : vérifier que les lois établies ne sont valables que dans certaines conditions

Pourquoi cette activité ?

L’objectif de cette activité est de montrer que les lois établies précédemment ne sont valables que dans certaines conditions : faibles pression et dans certaines conditions qui ne sont pas proches des conditions de pression et de température de liquéfaction d’un gaz. En partant d’un exercice et à l’aide du modèle microscopique des gaz, l’enseignant montrera que les gaz se comportent de la même façon à faible pression, c’est le comportement de ce qu’on appelle un « gaz parfait ».

Corrigé :

La figure 9 permet de conclure que :

- lorsque la pression tend vers 0, le produit pV tend vers une valeur bien déterminée (A=2,27.10 3 Pa.m3.mol-1) qui est la même pour tous les gaz ;

- pour les faibles pressions (P < 106 Pa) la relation pV = A est une bonne approximation

Dans le cas des hautes pressions ou dans le cas où les conditions de température et de pression sont proches de ceux de la liquéfaction du gaz, les lois de Boyle-Mariotte et d’Avogadro-Ampère ne sont pas applicables. On constate ainsi que le produit pV dépend beaucoup de la nature du gaz et de sa pression.

Informations sur la préparation de l’activité :

Cette activité est menée sous forme d’un exercice. C’est l’occasion pour les élèves de se familiariser avec l’analyse des diagrammes relatifs à l’étude des gaz. A partir du diagramme, les élèves sont amenés à étudier le domaine de validité d’une loi qu’ils ont étudiée dans les parties précédentes.

Commentaire sur le savoir à enseigner et informations sur le contenu disciplinaire :

Dans la pratique, on peut considérer que les gaz difficilement liquéfiables (dioxygène, diazote, méthane, gaz inertes, etc.) obéissent aux lois de Boyle-Mariotte et d’Avogadro-Ampère à des températures normales et sous des pressions relativement faibles. Dans ces conditions, on dit que les gaz réels se comportent comme des gaz parfaits.

Les écarts par rapport aux gaz parfaits sont dus à l’interaction entre les molécules de gaz dont la théorie des gaz parfaits ne tient pas compte. A de grandes distances, les forces moléculaires sont des forces d’attraction appelées forces de Van der Waals.  Il s’agit d’un effet de polarisation électrique. Ces forces décroissent en raison inverse de la distance à la puissance sept. Lorsque la distance de séparation des molécules est petite, on a une interpénétration des enveloppes électronique des molécules et les forces d’attraction moléculaires cèdent la place à des forces de répulsion. Celles-ci décroissent très rapidement avec la distance selon une loi exponentielle.

Informations sur le comportement des élèves :

D’après l’analyse des productions d’élèves qui ont suivi cette unité d’enseignement (un renvoi sur un texte sur les analyses), on s’attend à ce que les élèves fournissent des réponses qui ressemblent aux suivantes:
· Lorsque p = 0, les différents gaz ont la même valeur c’est-à-dire le même produit pV

·  pour une pression élevée, les gaz ne se comportent pas de la même façon

·  La valeur du produit pV diminue pour l’air et augmente pour l’hydrogène
 6.2. L’équation des gaz parfais (60 mn)

Activité : établir l’équation d’état des gaz pafaits

Pourquoi cette activité ?

L’objectif de cette activité est d’amener les élèves à établir une relation entre les différentes variables caractérisant l’état d’un gaz, et ce en utilisant les relations déjà établies. La situation proposée aux élèves est sous forme d’un exercice.

Corrigé : 
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Pour passer de l’état 1 à l’état 2, on a deux transformations :

- une transformation isotherme durant laquelle la pression du gaz varie de p1 à p2, ce qui entraîne une variation du volume de V1 à V’ de telle sorte que p1.V1 = p2.V’ (loi de Boyle-Mariotte)

-   une transformation isobare durant laquelle la température du gaz varie de T1 à T2. Ainsi, l’état 2 est atteint en variant le volume de V’ à V2 de telle sorte à avoir : 

V’/ T1 = V2 / T2  (loi de Guy-Lusac)

Cette dernière relation donne : V’ = V2 .T1 / T2  

En substituant l’expression de V’ dans la première relation, on obtient : p1V1/ T1 = p2V2 / T2
La quantité pV / T reste toujours constante quelque soit la chaîne de transformations que subit une quantité donnée d’un gaz.

PV / T = cte la costante dépend de la quantité de matière, d’où : cte = k = R.n, donc : pV = nk’T

Par conséquent, nous pouvons écrire : pV = nRT c’est l’équation des gaz parfaits

R c’est la constante des gaz parfaits

L’unité de cette constante est : atm.l.K-1mol-1
Informations sur la préparation de l’activité


L’activité proposée aux élèves est sous forme d’un exercice. Les élèves ont déjà étudié les trois lois : loi de Boyle-Mariotte, loi de Charles et loi de Guy-Lussac. A partir de ces trois lois, les élèves seront capables d’établir une relation entre les trois variables p, V et T. a partir de la relation pV/T = cte, le professeur va intervenir pour aider les élèves à établir l’équation des gaz parfaits : pV = nRT. 

Commentaire sur le savoir à enseigner et informations sur le contenu disciplinaire

Les gaz réels ont un comportement très différent des gaz parfaits. Si la pression augmente la loi des gaz réels s'écarte de celle des gaz parfaits, surtout aux hautes pressions (quelques atmosphères). Les gaz réels sont :

· décrits par des lois différentes et plus complexes 

· liquéfiables à une température inférieure à la température critique Tc fonction du gaz.

Dans un gaz réel, la distance entre les molécules est grande et donc l'énergie potentielle d'interaction est faible et l'énergie interne se présente alors essentiellement sous forme d'énergie cinétique d'agitation thermique. Dans un gaz parfait, ces distances sont très grandes par rapport aux dimensions de ces molécules (supposées ponctuelles) et l'énergie potentielle est nulle.

