Chimie Générale

Etat de la matiére

Etat de la matiére:

= Constitution de la maticre:
e Différentes phases de la matiere:

A I’échelle macroscopique, une phase est une quantité de matiere homogene, on
distingue la phase gazeuse, liquide et solide.

o Phase gazeuse:

Les molécules sont pratiquement indépendantes, elles se déplacent grace a I’agitation
thermique, en un mouvement désordonné.

Les interactions sont faibles.

o Phase liquide:

Les molécules peuvent se déplacer les unes par rapport aux autres, les interactions
sont trop fortes que dans les gaz.

L

Un mélange de liquide peut donner une seule phase ou 2 phases miscibles ou
émulsion.

o Phase solide:

Les molécules sont disposées selon des arrangements déterminés et presque
immobiles.

M¢élange de solides ——» autant de phases que de solide.
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Ex:

Hy @+ 202 ——» HO @y ¢ =2 nombre de phases.
SOz ——> SO+ 2 02¢9 ¢=1.

HOp —» H:O0g ¢=2.

Fe 9 +HO @ ——> Fe:0 g+ Hay 9=3.

Les gaz parfaits

On néglige les interactions entre les molécules de gaz,
P.V=nR.T

P: Pression, atm, P,, mmHg.
V: Volume, 1, m’.

n: Nombre de moles.

T: Température en kelvin.

R: Constante des gaz parfaits.

Valeurs de la constante des gaz parfaits:

P V R=r=r=

. L s =
atm 1 = {)- 2 Latm.mol'.K!
13273 “H
760 x 22,4
mmHg 1 T T R 62,36 . mmHg.mol'.K!
2 3 1,013 x 107X 22,4 x10-3
Pa (IN/m?) m — — = §,31j.K..mol!

Pression partielle d’un gaz dans un mélange:

Soit un mélange de gaz sous une pression totale, chaque constituant est caractérisé
par sa propre pression dite pression partielle. La pression totale de ce mélange est
¢gale a la somme des pressions partielles de tous les constituants gazeuse.

Ex: un mélange de gaz formé de i constituant, leurs pressions partielles
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Py, Py, P3, .... Pi.
La pression totale est : Pr=P;+P,+Ps+....+P; =), Pi
Le nombre de mole total est:  nr=n; +ny +n3+ .... + nj = Y};—¢ Ni

L’expression de la pression partielle P; est donnée par la relation:

Pi = PT. Xi

ng . ) )
Avec x;=— dite fraction molaire

2 ny
Exemple:

a la pression atmosphérique on mélange 0.5g d’O,, 0.8g d’H; et 3.6g d’N, calculer la
pression partielle de chaque constituant dans le mélange.

1) calcul du nombre de mole de chaque gaz :

_mox _ 05 _
Noy — M 32 0015611101
m 0.8
Ny = —f =—=10.4mol
3.6
= N2 =22 — () 128mol
M 28

2) Calcul de la fraction molaire:

Mo 0.0156

X oy = —== =0.0286
¥y n; 0.0156+044+0.128
Ty 0.4

Xm = e = =10.735
Yrn;  00156+0.440.128
T 0.128

XNy = —= = =10.235

Yn;  00156+04+0.128
3) Calcul des pressions partielles:
P 02 = Pr. X 02 = 1x0.0286 = 0.0286atm
P =Pr. xm=1x0.735 = 0.735atm

PNZ = PT. XN2 — 1x0.235 = 0.235atm
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Les gaz reels on tient compte des interactions entre les molécules de gaz, pour cela
on introduit des parametres dites parametres d’interaction (a,b).

SiP—» +0 v-b—» 0 d’ou v—— b

Quelques valeurs de a et b pour différents gaz:

gaz a b
H, 0,2444 0,02661
N, 1,370 0,03913
O, 1,360 0,03183
CO 1,485 0,03985
CO, 3,592 0,04267

L’équation de Van Der Walls:

a RT i} RTV
P+=—=—n— —>PV4+—-=—
V—h v =b
::> PV a ¥
R1 TV = V—b
PV ¥ (1

PV ; -
Le rapport = est appelé facteur de compressibilité.

- 1 PV V¥ v 1
Comportement i1déal: V — —0 et — = = Al
RTV RT V=b  va-) 1—
PV o |
= r I d’ou PV =RT (G.P).
e .. 7 PV V¥ 1
Déviations positifs: T @ — —*let —=—=—5
5 RT v=b 1
e TP 1 b b
Déviations négatifs: i 1+ = (1- = <<<<0).
R

T=ltp— =14 (b~2)
RT ¥ RTV ¥ RT

PV _
RT

. /n b
SiE — —»0et 14—->1
RT Vv
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[I1- Les liquides-solutions:
On distingue les liquides purs et les solutions (solvant +soluté).
Soluté: peut étre solide, liquide ou gaz.
Ex:
- liquide pur: eau, alcool, benzeéne, chloroforme
- solution. —— Soluté solide: eau +NaCl (solution saline)
eau +Sucre (solution sucrée)
— Soluté liquide: eau + alcool
eau + acétone
— Soluté gaz: eau+ NH;
Loi des solutions diluées:

les solutions sont des mélanges homogeénes qui comprennent 2 ou plusieurs corps

purs simples ou composés.

Dans une solution binaire (A, B) le composant qui est en plus grande quantité

s’appelle le solvant, I’autre le soluté.

Car>>Cp
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La proportion du soluté dans la solution peut étre exprimée de différentes fagcons. On
utilise en ce sens les unités de concentration, soit la molarité, la normalité, molalité,

titre pondéral... etc.

1- Rappels sur les solubilités, concentrations:

e Solubilités:

Beaucoup de gaz tels que 1’O», le N et le CO, sont solubles dans les liquides et en

particulier I’eau.

La concentration du gaz dissout dans un liquide dépend de sa pression au dessus du

liquide.
Cgaz = k. P gaz

e Concentrations:
o Molarité ou concentration molaire: représente le nombre de moles de soluté par

litre de solution elle est exprimée en mole/l ou M.

Exemple: NaOH (40gr) si m = 4gr ; 250 cm?® de solution.

n= % ={),1 mole dans 250 cm’® => M = 0,4 moles/l.

o Normalité: exprime le nombre d’équivalent-gramme de soluté existant dans un
litre de solution.
On parle de la normalité pour les solutions acides bases et les solutions

oxydoréduction.

L’équivalent-gramme correspond a la quantité d’une substance capable d’échanger

une mole de corps actifs.
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Un corps actif peut étre considérer comme le nombre de protons H ou de OH

¢changé en solution acide base, ou le nombre d’électrons échangé en solution

oxydoréduction.
. M M
- Acide: 1 eq. Gramme = e HCI 1 eq. Gramme = =
M M
- Base: 1 eq. Gramme = e NaOH 1 eq. Gramme = T

Exemple:

On dissout 73gr d’HCI dans 250gr d’eau, la densité de la solution est 1,1 gr/ml.

Déterminer la normalité.

1 eq. Gramme d’HCl => 36,5gr d’oun = % = 2 moles de soluté = 2 eq. Gramme.

La masse de la solution (HCI + H.0) =73 + 250 =323grd’ou V = % # 294 ml
2%1000

294

La molarité sera: N = = 6,80 eq. Gramme/l ou encore HCI1 6,80 N.

Dans le cas des sels, par exemple:

CuCl, — Cu?*, 2CI' => leq. Gramme = % :

Aly(SO4); —2A1*", 3S0?%, leq. Gramme :% :

CaO—>Ca?, 0> leq. Gramme =7 :

Dans le cas des oxydants et réducteurs (réaction d’oxydo-réduction), I’équivalent-

gramme est exprimé par le nombre d’e” gagné ou perdu:

KMnO,— K', MnO4 1leq. Gramme =

w =

MnO, + 5¢ —>Mn?** leq. Gramme = % -
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FeSO,4 —>F62+ + 802'4
Fe* — Fe?™ + le leq. Gramme =$ ;

o Molalité: elle exprime le nombre de mole de soluté par Kg de solvant.
Exemple:
On dissout 73gr d’HCI gaz dans 250gr d’eau, molalité= ?
o A3

Nombre de moles d"HCl n = i 2moles dans 250gr d’eau d’ou la molalité

M= M;ﬂm = 8 moles/Kg de solvant.
o

Ou peut aussi écrire HCl .7

o Fraction molaire: elle exprime le rapport entre le nombre de moles d’un

constituant « 1 » au nombre total de moles.

Soit un mélange binaire ie contenant deux constituants A et B.

ma mp
1] n
A My B| Mg X, =—2 et Xg= —2
Na+Ng na +Ng
np= 2 np = —2
S

14 14 n.
Xa + Xg =1 en général, nous aurons: X;= ?“_!—n_
i=1 "1

Exemple:
Déterminer la fraction molaire de chacun des constituants d’une solution d’HCI
contenant 73gr HCI gaz dans 220gr d’eau.

Im 73 220
Ngc) = — = —— = 2 moles nmpo=— (Mpo=18
HO = gee™ ppm H20 = T3 (Mo )
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D’ou, on détermine Xy et Xm0

220
Xue1 = =5 = 0,1406 Xino= —zy = 0,8594

18 +]S

Xucr+ Xmo =1

o Titre pondéral: 1l exprime le nombre de grammes de soluté par litre de solution

(gr/litre)
Exemple:
On dissout 4gr de NaOH dans 250gr d’eau. Calculer le titre de cette solution.

La densité de 'eau st 1g/ml = V=250 ml

4
250

© = titre = —"* 1000 = 16 gr/ litre

Les solutions diluées présentent le méme role que le gaz parfaits dans le cadre de
1’état gazeux. Elles nous permettent d’établir des lois générales des solutions

appliquées aux concentrations plus élevées mais elles se révelent peu précises.
2- Lois des solutions diluees:
Un liquide pur peut étre caractérisé par I’une ou 1’autre des grandeurs suivantes:

- Latension de vapeur Py (pression) a T° donnée.
- Latempérature d’ébullition T,

- La température de fusion on de congélation T

Si le liquide considéré contient on soluté en faible quantité (solution diluée), les

grandeurs T, Tr et Py varient 1égérement.

Ces variations AT., AT et APydépendent de la concentration en soluté. Les lois de
RAOULT expriment que ces variations sont proportionnelles a la molalité (AT, et

ATy) on a la fraction molaire du soluté pur.
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a/- Caractéristiques des liquides:

- Température d’ébullition: T,
- Température fusion ou de congélation: Trou T,
- La pression de vapeur: Py

1/- Loi de Raoult:

a- Ebullition:

Ex:
u i |
! b i

| | | |

l s L1 .l Ez.l Sig
Ti<T<T:<Ty4
La variation de la température (AT = T,-T)) est proportionnelle a la molalité M du
soluté.

ATe=Ke.M avec ke: constante ébulliométrique.
Molalité = nombre de moles de soluté

kg de solvant

Exemple: On dissout une masse m = 5,85 gr de NaCl dans 200ml d’eau (200g)

Mnact = 23 + 35,5 = 58,5g/mol
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m 5.85

= —=10,Imol
585

Le nombre de mole est n =

0.lmol ——» 200gd’eau

M » 1000g d’eau

La molalit¢ M = 0,5 mole/kgsoivant
ATe=ke.M=0.51 x 05 =0.255°

Quelques valeurs de ke:

Solvant ke AT, pour une molalité =0,5
Eau 0,51 0,255

Benzéne 0,53 1,265

Ethanol 1,22 0,610

Acétone 1,71 0,855

b- Cryomeétrie: (cryogénation).
La température de congélation ou de fusion s’abaisse de AT=AT,telle que AT=ks. M
k¢: constante de fusion ou cryométrie.

Quelques valeurs de k:

Solvant K¢ ATy pour une molalité =0,5
Eau 1,86 0,98
Benzéne 5,12 2,56
Acide acétique 3,90 1,95

Exemple d’application: congélation de I’eau.

T. = f(t).

L'sau [
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i
207 T ean
“
=, Elace | ean
[] = \\\.
-, glaze
o
Temps
La fusion de la glace:
Trfr
gau "
glace + eau 3 ™
glace -~
Bl
et
Temps

c- Ténometrie:

Les liquide sont caractérisé parla pression de vapeur qui dépend de la quantité de
matiere de soluté. La pression de vapeur diminue de AP selon la relation:

AP =ky.M
ky: constante qui influe les pressions ;

Pour un certain nombre de solution, la pression de vapeur du solvant est
proportionnelle a la fraction molaire de celui-ci.

Si Py pression initiale.

P pression de vapeur du solvant.
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P = Py.xs (xs: fraction molaire du solvant).
La variation de la pression de vapeur AP =P, —P
= Po— Po.Xs
=Py (1 —xs) = Po.xs
(x4 fraction molaire du soluté)

XX;=1=>xg+xs=1

Exemple: on dissout 01 mole du Naphtaléne dans 10 moles de benzene, la pression
de vapeur Pp =75 mmHg, a T =20°C.

AP =7 P=7?
AP = Pi.xs
8- M F
ny Ny+np 1+10 11
AP = P().X,,

= 75.1:&:% = 6,8 mmHg
AP=Py—P=>P=-AP+ Py

=>P=-6,8+75=>P = 68,2 mmHg

d- Loi de Van’t haff:
Une solution de saccharoses (sucre+eau).

Un solvant  (eau)
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—
b "]

FRT2 (aplution)

¢

mambrans

zermi Parmeabls VIs13

Membrane semi perméable — Perméable au solvant.
Imperméable au soluté.
A I’instant initial le Solvant et le soluté exercent la méme P.
A Dlinstant t il y a Equilibre =>V; =V,
=> Sur pression appelé pression osmotique 1

On applique la loi de la pression osmotique @ V = nRT (liquide)

nzzﬂﬂzﬁmrzilq;r:
v MV

m RT
v ¥

M

% : Concentration pondérale (gr/1)

M: masse molaire du soluté.

a

Il
@)

I
Z
o)
e
@)

I

=|=

Rappel sur les concentrations:

e Normalité: est le nombre d’éqg de corps actif (soluté) libéré par 1 litre de
solution.

Ex:

Acide —— nH" (n éqg /1 dissolution).
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Base —— nOH™ (n éqg /I dissolution).

Ex 01:

HCI + Hy0 —— Hi0" + CI"
1 H;0" libéré ; 1 éqg

I éqg=""% = 36,5 gr

Ex 02:
H,SO4 + H, 00— H30++ SO4'2
2n H30" liberes

H2504

léqumir 5 =?—=49gr

Ex:

- 73 gr I’HCl dans 250gr d’eau.
- Ladensité de la solution: d = 1,1 gr/mole.

La Normalité ?

Masse totale: 73gr + 250gr = 323gr.

Mycl_ 73

HCl; M =36,5gr| =>n=
Mpcr 36,5

= 2moles

m pc = 73gr
HC1 + H:0 =———— H,0" + Cl

nombre égqg

1! de solution

294ml ——— 2moles = 2¢éqg
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1000m|l—— x

_2.1000
294

N=680éqg/!l ou HCl 680N

= 6,80 éqg/I

e Molarité: est le nombre de corps actif contenue dans 1 litre de solution.
Ex:
Acide— n H"

Base ——» n O

__ nombre de mole solute

M 1! de solution
Ex 01:
NaOH (Solide)

NaOH —29 , Na* + OH-

m = 4gr 1/ de solution 1 éqg
m_ 4

n=—-—=0,1mole => M = 0,1 mole/l
Ms 40

Remarque:

Sin=1;M=N

Sin=1:N=nM=>M=2

n

Ex 02:

HC1 + H,0 ——— Hi0" + CI"

m = 3,55¢gr 1 000ml solution
n=2 =222 = 0,1mole HCI
M 365

N :91_1 = 0,1éqg/l
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M = 0,1mole/l =N=M
Ex 03:
Ca (OH),
Ca (OH), —— Ca™ + 20H"

m =7 4gr 2¢éqg 500ml solution

m_ 7.4
My 74

n= = 0,1 mole

0,1mole 500ml
X 1000ml

x = 0,2mole/l

M === 0,2 mole/] Ca (0H), 0.2M

N===02.2¢qg1=04¢éqgl Ca(OH: 04M

e Molalité: est le nombre de mole de soluté / 1kg de solvant.

T = nombre de mole de soluté
1kg de solvant

ExO01:

HCl m =75gr ——— 250gr d’eau (solvant).

75

n=——=2moles

36,5
Pour 250gr H,O 2moles HCI
1000gr X

21000
ﬂc: 25'} = glnDIeS/kgsolvant

Ex02:
75gr HCI dans 200ml Alcool éthylique.

dAicool =p= 0,80 gr/ml
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d=§ =>m=d.V =0,80.200 = 160gr

?7=2moles —_, 160gr Alcool.

M= 2-;233 = 12,5 gr/kgarosr  Alcool 12,5




