La chimie
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La matiere

« Chimie : science qui étudie la
composition, les reactions et les
proprietes de la matiere.

« Matiere : substance composant
tout corps ayant une réalite
tangible. Elle occupe un espace et
possede une masse.

« Changements physiques /
chimiques




La

tempeérature

\ L'unité de température Sl est le
Kelvin : T(K)=T (°C) + 273,15

= vaporisation

+—-_—— - e ——————

¢\ fusion




La classification de la matiere

Canpspuns
simples

 EAMpOses

Melanges

Y 4

Contient Contient des Composition et Composition ou
seulement des atomes de propriétes propriétés
atomes de méme différents types uniformes variables
type
Le fer, le cuivre, Le gaz carbonique Eau de mer, Vinaigrette,
'oxygene O, CO,, le sel NaCl alliages chaudrée de
métalliques palourdes




Exemple

Classe les éléments suivants dans une des
catégories :

— Eau

— Oxygeéne

— lodure de potassium
— Jus d'orange

— Huile ﬂf

— Ammoniaque N

— Air 74|

— Acide chlorhydrique L



Les états de la matiere

sublimation

évaporation

vaporisation ?
ébullition |

SOLIDE

LIQUIDE

liqguéfaction | Q

condensation | "

GAZ

Volume et forme fixes

Volume fixe / forme
variable

Volume et forme
variables

’

incompressible

incompressible

compressible

Forces d'attraction entre
les particules élevees

Forces d'attraction entre
les particules faibles

Forces d'attraction entre
les particules nulles

Les particules vibrent

Les particules vibrent et
pivotent

Les particules vibrent,
pivotent et glissent




Les réactions chimiques

* Une reaction chimigue est un processus qui a pour
consequence la transformation de reactifs en
produits.

NaClis) — Na¥(aq) + Cl(aq)

Le + signifie "réagit avec"
La fleche indique le sens de la réaction

— (g) = gazeux Anion : substance chargee v
— (s) = solide négativement |
— (1) = liquide Cation : substance chargee /F
— (aqg) = aqueux positivement l |




Differents types de réaction
Réactions de synthese :

C(s) + O,(g) = COL9)

Réactions de decomposition_:

2 NO(g) 2 N,(g) + O, (9)

Réactions de deplacement simple :
CuCly(aq) + Fe(s) 2 FeCly(aq) + Cu(s)
Réactions de déplacement double :
HNOg + KOH -  KNOgj + H50

Réactions de combustion :
C5H12(I) + 8 Oz(g) - 5 COZ(g) + 6 HZO(I)




Lol de conservation

Lavoisier (1743-1794) :

“Rien ne se perd, rien ne se
crée, tout se transforme”

Dans un sysieme ferme, pendant une réaction
chimique, ily a:

Conservation de la masse ;
Conservation du nombre et du type d'atomes,
Conservation des charges electriques &
Conservation de I'énergie



Exemple : equilibre les reactions suivantes

H,S + PbCl, > PbS+ HCI
(NH,),PO, + NaOH > Na PO, + NH, + H.O
C.H NO +0O, > CO,+HO+N,

Cr,(S0O,), + KI + KIO, + HO - Cr(OH).+ K,SO, + |,
MoCl, + O, + AgCl - MoCl, + Ag,O
V4

w

4l
L
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Relier le macro au micro
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La mole

* 1 mol = le nombre d'atomes de carbone dans 12 g
de carbone 12.

* 1 mol =6,02 x 10> atomes ou molécules
Nombre d'Avogadro = N, ou L = 6,02 x 10* mol”

Imole de

cuivre T - Lmole de zinc i
- — s F; ; ke
"-‘_""!' 8 18mL d eau 1

1 mole de fer

Lmole E,
iy, S ; e
oy o aluminium .'
. y & ,
—
- 214 gde KIO, // |
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Exemple

Calcule le nombre de molécules d'eau
contenues dans 0,01 mole d'eau.
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Exemple

Calcule le nombre de moles constituees par
9 x 10%° molécules d'acide nitrique, HNO, ?
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La masse atomique

« La masse d'un atome est
extrémement faible et difficile a
exprimer en kilogrammes

* Notion de masse atomique
relative par comparaison des
poids des atomes a celui du '“C

masse de °C = 12 unités donc
1/12° de masse de °C =1
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La masse atomique relative

masse atomique moyenne de la substance
masse d 'un atome de carbone 12

A =12%

A =10 x masse moléculaire moyenne de la substance
' masse atomique d 'un atome de carbone 12

La masse atomique ou moléculaire relative n'a pas d'unit@«

La masse atomique ou moléculaire moyenne est la moyenne
des masses des isotopes selon leur pourcentage. /

U

16



La masse molaire

 La masse molaire est la masse d'une mole de
molécules ou d'atomes. Elle est exprimée en g/mol.

* La masse molaire d'un élement en grammes est celle
Indiquée dans le tableau periodique.

6 E Exemple :

c masse atomique relative = 12,01

Carbone masse molaire du carbone = 12,01 g/mol
12.0107

On garde généralement 4 chiffres significatifs
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Exemple

e Calcule la masse molaire de :
_CH,

_H,0
_ CH,COOH
_KNO,

_ Ni(OH),
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Volume molaire

Hypothese d'Avogadro

A température et pression égales, deux volumes
identiques de gaz differents contiennent le méme
nombre de particules.

= => =
V1 V2 n1 n2
Le volume molaire est le volume occupe par 1 mole de

gaz dans des conditions normalisées de températu.’
et de pression (CNTP).

CNTP : 1013 hPa et 273.15 K (0°C) //r
Volume molaire = 22.7 dm’ mol” L
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Exemple

- Quel est le volume occupé par 12,5 moles de NH,(g)
aux CNTP ?
. Combien y a-t-il de moles dans 375 cm’ de SO,(g) aux

CNTP ?
»
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Les conversions

-

= ’ﬂf



Formule empirique

« La formule empirique d'une substance est celle
déterminée par 'experimentation : elle indique dans
quel rapport se trouvent les elements préesents dans
une molecule.

« Exemple : I'eau oxygenee
— formule moléculaire : H202

— formule empirique : HO
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Exemple

CuS0..x Hzﬂ:s}

CuS04.xH20

animation

CuSQ0ys + xH20¢y
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http://group.chem.iastate.edu/Greenbowe/sections/projectfolder/flashfiles/stoichiometry/empirical.html

Exemple 1 : quelle est la formule empirique
d'une substance composee en masse de
80,0 % de carbone et 20,0 % d'hydrogene ?




Exemple 2 : une moléecule a pour formule
empirique HO et une masse molaire de 34,0
g. Quelle est sa formule moléculaire ?
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Exemple 3 : Un gaz a pour formule
empirique POF.. Si 0,330 litre de ce gaz

pese 1,62 g, quelle est la formule
moléculaire de ce gaz ?
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Soluté, solvant et solution

« Soluté : le produit que I'on
dissout

« Solvant : le liquide dans
lequel on dissout le solute

e Solution : le résultat ie le
soluté dissout dans le
solvant

Une solution est toujours
homogene sinon on parle
de précipitation.
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Molarite

 |La molarité ou concentration molaire est le nombre de
moles de soluté contenu dans 1 dm?® de solution

Elle s'exprime en moles par dm?® c=n/v
@ @ ‘I«
- | /
o LaUmL ‘//r
;:;:ir;c;rt;ftfnn :2gpour250mL ;Sg;c::?’ftfon :4gpour500mL fg;f:ﬂ?fﬁon tBgpourll
. ) 3
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(f’ R CONSERVATION DE LA CONCENTRATION
Exemple : ACIDE CHLORHYDRIQUE

n [HCI} : nembre de moles de molécules de chlorure d'hydrogéne [HCL) dissoutes dans le volume V
C {HCIl} : concentration molaire

Ac-touloise | L Image libre de droll

Z9



Dilution / concentration

 Dilution : diluer une solution consiste a ajouter du
solvant pour faire diminuer la molarité

 Concentration : concentrer une solution consiste a
évaporer la solution pour augmenter la molarité

'.| . B
|
!
|
\ ’
l,
Jid
- —
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DILUTION A 50 %
Exemple : ACIDE CHLORHYDRIQUE

C [HCI} : concentraticn molaire
n {HCI} : nombre de moles de molécules de chlorure d'hydrogéne (HCL) dissoutes dans ke volume

Ac-oulouse L Image lione de drol



Exemple 1

Si 200,0 cm® de NaCl de concentration 0,500 mol.dm™

sont ajoutés a 300,0 cm® d'eau, quelle est la
concentration de NaCl apres dilution ?

R A




Exemple 2

Si 300,0 cm® de NaCl de concentration 0,250 mol.dm™
sont ajoutés a 500,0 cm’ de NaCl de concentration
0,100 mol.dm™, quelle est la concentration de NaCl

B DR

' | ‘ | i_l,l.




La stoechiomeétrie

La stoechiometrie mesure la relation entre les quantités de
reactifs consommeés et les quantités de produits résultants.

2H5 + Os e 2H-,0
D N “ - '
2 molécules 1 molécule 2 molécules
d'hydrogéne d'oxygene d'eau
2 moles 1 mole 2 moles d'eau

d'‘hydrogéne d'oxygene
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Exemple

Dans la réaction N, + 3 H,a 2 NH,,

combien de molécules de N, sont necessaires pour
réagir avec 15 molecules de H, ?

L
g

jﬁ} ML
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Exemple

Dans la réaction N, + 3 H,a 2 NH,,

combien de moles de NH, sont produites quand 18
moles de H, sont utilisées ? = —
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Exemple

Soit la réaction de combustion du propane :
C.H,(g9) + 5 0,(g) a3 CO,(g) + 4 H,0O(l)

Quelle masse de gaz carbonique est produite si 2,00

moles d'oxygene sont utilisees ?

B @ _O
I Bgy W, Do .
o® @ ¥

C3H3 + 5 02 3 COZ + 4 Hzo + Energie
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Exemple

Soit la reaction de combustion du propane :
C.H,(g) + 5 O,(g) a3 CO(g) + 4 H,O(l)

Quelle masse de propane est nécessaire pour

produire 100,0 g d'eau ?




Exemple

Soit la réaction de combustion du propane :
C.H,(g) + 5 0,(g) a3 CO,(g) + 4 H,0(l)
Quelle masse d'eau est produite

si 50,0 dm’ de dioxyde de carbone sont

également produits (CNTP) ?

39



Exemple
Soit la réaction de combustion du propane :
C.H,(g) + 5 0O,(g) a3 CO(g) + 4 H,O(l)

Quel volume d'oxygéne est consommeé si 10,0 dm’ de

gaz carbonique sont produits ?




Exemple

Un comprime de Tums a une masse de 0,750 g. Il contient
essentiellement du carbonate de calcium qui réagit avec
'acide gastrique (HCI de concentration 0,0010 mol.dm™)

suivant la réaction suivante :
CaCO,(s) + 2 HCl(agq) — CaCl,(aq) + CO,(g) + H,O()

Quel volume d'acide gastrique est neutralisé

par un comprime ?




Exemple

Quel volume de gaz carbonique est produit si 1,25
dm® de HCI de molarité 0,0055 mol.dm™ réagit avec

des comprimeés Tums ?
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Deux types de calculs

Equation avec des quantités stoechiométriques :

— Les réactifs sont en suffisance et ils sont tous entierement
consommes pendant la réaction. Le calcul stoechiométrique
peut étre fait avec I'un ou l'autre des réactifs sans distinction.

C'est une situation idéale mais peu réaliste
Equation avec des quantités non stoechiométriques :

— L'un des réactifs est en défaut et l'autre réactif est en exces

— Le réactif en défaut est appelé le réactif limitant : c'est lui gui
va déterminer la quantité de produit qui va étre formée. /

rl

//L

43



Exemple

Si 20,0 g de H,(g) reagissent avec 100,0 g d'O,(9g)
suivant la reaction :

2 H,(g) + O,(g)a 2 H,0()
Quel réactif est en exces ? De combien de grammes ?

4
ﬂ’
g //
|
Y .
4
y
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Exemple

Si 56,8 g de FeCl,, 14,0 g de KNO, et 40,0 g de HCI
sont melanges et reagissent suivant la reaction :

3 FeCl, + KNO, + 4 HCl 4 3 FeCl, + NO + 2 H,O + KCl

Quel réactif est limitant ? 1 ,

45



Notion de rendement

Le rendement d'une réaction est une mesure en
pourcentage de son efficacité :

masse de produit obtenu

Rendement = 100

masse de produit attendu




Exemple

15 g de CH, reagissent avec un exces de Cl, pour
former un total de 29,7 g de CH.Cl suivant la réaction :
CH, + Cl, a CH.CI + HCI

Quel est le rendement de cette réaction ?

u :
.
£
4
4
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La chimie verte

Le concept d'économie atomique ou economie de
I'atome veut remplacer le concept plus traditionnel
de rendement.

Concept d'économie d'atome

2 des atomes dans le produit visé

% d'atome utilisé =

(d'économie d'atome) 2 des atomes engagés

48



Exemple

Fusion alcaline d'un sulfonate

SO;Na
+2NaOH — @ + Na,SO, + OH,
MWts 180 2x40 18
On met en jen : 260 On recueille : 116 Onperd: 144
Pourcentage d' économie d'atome : 20 X100 = 446 %

260
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Les gaz

lls sont on peut reduire l'espace
gu'ils occupent.

lls sont expansibles ils occupent tout I'espace
disponible.

Deux gaz mis en contact vont se melanger

11 éléments gazeux aux conditions habituelles
de tempeérature et de pression.

(1 atm = 101,35 kPa et 25°C)




Loi de Gay-Lussac

A pression constante, le " —r =0

f({—): (1.00 atm) (137 atm)
volume est proportionnel a * N RN
la température. | \
! //-"b
[ " £ FQ‘%
VT W | e
Loi de Boyle-Mariotte o

A température constante, ==
le volume est inversement
proportionnel a la
pression.

G-
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Equation des gaz parfaits

Pression Volume Température |
en pasca\\ enm en Kelvin

S .
PV = nRT
PR
Nombre de moles \ v

en mol V|
Constante des gaz parfaits : 7
R=831TPaxm?/molxK l
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Qu'est-ce qu'un gaz parfait ?

* Un gaz est dit parfait lorsqu'il se comporte
suivant I'equation des gaz parfaits.

» Concretement, cela signifie que :
— Il n'y a pas d'attractions intermoleculaires

— Le volume des molécules est negligeable
par rapport au volume du contenant

* En réalité, les gaz se comportent comme des
gaz parfaits a haute température et a basse
pression.
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Exemple

L'hexafluorure de soufre, SF, est un gaz incolore,

inodore et tres stable. Calcule la pression en kPa
exercee par 1,82 moles de ce gaz dans un contenant
en acier de 5,43 litres a 45,0°C.
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Exemple

Calcule le volume en litres qu'occupent
7,40 g de NH, a CNTP.

95



Exemple

Une petite bulle monte du fond d'un lac ou la
température et la pression sont de 8°C et 648 kPa,
jusqgu'a la surface ou la température est de 25°C et la
pression de 101 kPa. Calcule le volume final en cm?
de la bulle si son volume initial était de 2,1 ml.

56
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