Résumé – Chimie
Notion de mole

Une mole (mol) désigne une quantité déterminée. Il fut établi que ce nombre qu’on appelle le nombre d’Avogadro correspond à 6,023 X1023.

Ainsi une mole de molécules d’H2O comporte 6,023 X1023 molécules d’eau, 2 moles d’atome d’hydrogène et 1 mole d’atomes d’oxygène.

La masse molaire d’une substance est la masse d’une mole de cette substance. Elle est numériquement égale à la masse atomique. Cependant, elle s’exprime en g/mol plutôt qu’en unité de masse atomique. On peut donc trouver la masse molaire de chacun des atomes dans le tableau périodique. 

Pour trouver la masse molaire d’une molécule, il suffit d’additionner la masse molaire de chacun des atomes qui la constituent.

Une formule met en relation la masse et la masse molaire, ce qui permet de passer de l’une à l’autre grâce à un simple calcul.

M=m/n

M=masse molaire (g/mol)

m= masse (g)

n= nombre de moles (mol)

Voir exemple p.14 du manuel de chimie.
La concentration

La concentration d’une solution correspond à la quantité de soluté par rapport à la quantité de solution. Pour calculer la concentration en mol/L, on peut utiliser la formule suivante.

C=n/v
C= concentration molaire (mol/L)

n= quantité de soluté (mol)

V= volume de la solution (L)

Voir exemple p.15 du manuel de chimie.

Le balancement d’une équation chimique

Une équation chimique est une description abrégée d’une réaction chimique, formée de symboles et de formules représentant les éléments et les composés en présence. On appelle réactif toute substance initiale qui prend part à une réaction chimique et on appelle produit toute substance qui résulte de la réaction. Dans une équation, les réactifs sont placés à gauche de la flèche et les produits à droite. Il est parfois nécessaire d’indiquer l’état physique des réactifs et des produits; on emploie à cette fin les symboles suivants, que l’on met entre parenthèses :

(g)=gaz; (l)=liquide; (s)=solide; (aq)= en solution aqueuse dans l’eau

Ces symboles suivent le nom des réactifs et des produits.

Lorsqu’on doit chauffer un mélange de réactifs pour déclencher une réaction chimique, on le note par la lettre grecque delta en majuscule, Δ, placée au-dessus de la flèche.

On doit ajuster les proportions des réactifs et des produits par des coefficients stœchiométriques pour respecter la loi de la conservation de la masse. On appelle coefficient stœchiométrique un nombre placé devant une formule dans une équation chimique afin de l’équilibrer et d’indiquer les proportions relatives des réactifs et le rapport des produits. Un coefficient stœchiométrique multiplie chaque élément de la formule qu’il précède. Si une formule n’est précédée d’aucun coefficient, on présume qu’il est égal à 1.

TECHNIQUE 1 : Avantage : la plus facile et la plus rapide
Désavantage : Ne marche pas toujours (environ 10% des cas nécessitent une autre technique).
Étapes :

1) Commencer par la molécule la plus complexe dont les atomes ne sont pas présents dans une autre molécule du même côté de la flèche de réaction chimique. La plus complexe est celle qui présente le plus d’atomes différents. Lorsque deux molécules ont la même quantité d’atomes différents, la molécule la plus complexe est celle qui contient le plus d’atomes au total.

2)  Balancer tous les atomes de cette molécule.
3)  Vous n’avez plus le droit de toucher à cette molécule, ni aux coefficients que vous avez ajoutés aux autres molécules lors du balancement. Une bonne stratégie consiste à souligner les molécules balancées afin de se rappeler de ne plus les modifier.

4)  Balancer les autres molécules, sans jamais rien modifier de ce qui a été fait dans les étapes précédentes.

5) Si vous avez dû utiliser des fractions pour balancer certaines molécules, multipliez toutes les molécules par le dénominateur de vos fractions, elles auront toutes le même dénominateur, afin d’enlever ces fractions.

6) Faire le bilan atomique des réactifs et des produits afin d’être certain d’avoir bien balancé l’équation.
Exemple

KNO3 + C → K2CO3 + CO2 + N2
TECHNIQUE 2: Avantage: Fonctionne pour 100% des cas

Désavantage : Méthode plus difficile à comprendre et plus lente.
Exemple d’un cas qui ne fonctionne pas avec la technique 1:

PbS + H2O2 → PbSO4 + H2O

Exemple d’application de la technique 2

KNO3 + C → K2CO3 + CO2 + N2

Étape 1: Introduire une variable qui jouera le rôle de coefficient devant chacune des molécules de l’équation.

a KNO3 + b C → c K2CO3 + d CO2 + e N2

Étape 2: Établir des équations algébriques pour chaque atome de l’équation :

a KNO3 + b C → c K2CO3 + d CO2 + e N2
K: a = 2c

N: a = 2e

O: 3a = 3c + 2d

C: b = c + d
Étape 3: Remplacer une des variables par 1 dans les équations algébriques (ex. a = 1)

a = 2c ⇒ 1 = 2c ⇒ c = ½

a = 2e ⇒ 1 = 2e ⇒ e = ½

3a = 3c + 2d ⇒ 2d = 3a – 3c ⇒ 2d = 3 – 3/2 ⇒ 2 d = 3/2 ⇒ d = ¾

b = c + d ⇒ b = ½ + ¾ = 5/4

Étape 4: Remplacer les variables de l’équation par leur valeur trouvées à l’étape 3

1 KNO3 + 5/4 C → ½ K2CO3 + ¾ CO2 + ½ N2

Étape 5: Si vous avez des fractions à l’étape 4, multipliez toutes les molécules par le dénominateur le plus élevé afin d’enlever ces fractions.

Dans notre exemple le dénominateur le plus élevé est 4

4x1 KNO3 + 4x(5/4) C → 4x½ K2CO3 + 4x¾ CO2 + 4x½ N2

4 KNO3 + 5 C → 2 K2CO3 + 3 CO2 + 2 N2

Étape 6: Faire le bilan atomique des réactifs et des produits afin d’être certain d’avoir bien balancé l’équation.

Atomes Réactifs Produits

K 4 ( 2 x 2 = 4

N 4 ( 2 x 2 = 4

O 4 x 3 = 12 ( (2 x 3) + (3 x 2) = 12

C 5 ( 2 + 3 = 5

La stoechiométrie

Les équations chimiques balancées renferment de précieux renseignements qui permettent d’établir les proportions de chacune des substances en jeu dans une réaction. Les calculs stoechiométriques permettent de déterminer précisément les quantités de réactifs nécessaires pour une réaction ainsi que les quantités de produits qui seront formés.

Étapes de résolution :

1) Écrire l’équation chimique selon les données du problème.

2) Balancer l’équation chimique.

3) Transformer les informations connues en moles.

Cas 1 : Transformation d’une masse en mole( Formule M=m/n ( n=m/M

Cas 2 : Transformation d’un volume en mole quand c’est une solution aqueuse et que vous connaissez la concentration de la solution ( Formule c=n/v (n=cv

Cas 3 : Transformation du volume d’un gaz à TPN ( 1 mol= 22,4L

Cas 4 : Transformation du volume d’un gaz à TAPN ( 1 mol=24,5 L

Cas 5 : Aucune transformation, les données sont déjà en moles.

4) Établir la proportion stoechiométrique entre 2 molécules de la réaction chimique. (La réponse sera en moles)

5) Transformer l’information trouvée à l’étape 4 en ce que te demande le problème.

Cas 1 : Transformation de moles en masse ( Formule M=m/n (m=Mn

Cas 2 : Transformation de moles en volume quand c’est une solution aqueuse et que vous connaissez la concentration de la solution ( Formule c=n/v ( v=n/c

Cas 3 : Transformation de moles en volume d’un gaz à TPN ( 1 mol=22,4L

Cas 4 : Transformation de moles en volume d’un gaz à TAPN ( 1 mol=24,5 L

Cas 5 : Aucune transformation, on vous demande des moles.

Les Gaz

Les phases de la matière
	Phase solide
	Phase liquide
	Phase gazeuse

	Les particules d’un solide sont très près les unes des autres et disposées de façon très ordonnées.
	Les particules d’un liquide sont très près les unes des autres, mais elles sont disposées de façon désordonnée.
	Les particules d’un gaz sont très distantes les unes des autres.

	Les particules sont retenues ensemble par d’importantes forces d’attraction.
	Les particules sont retenues ensemble par de faibles forces d’attraction.
	Les particules de gaz ne sont retenues ensemble par aucune force d’attraction.

	Les particules ne peuvent que vibrer sur place.
	Les particules peuvent principalement vibrer et tourner sur elles-mêmes.
	Les particules possèdent une très grande liberté de mouvement. Elles sont capables d’effectuer de la vibration, de la rotation et surtout de la translation.

	Un solide a une forme et un volume définis.
	Un liquide n’a pas de forme définie. Il prend la forme de son contenant. Le volume d’un liquide est à peu près constant. C’est un fluide incompressible.
	Un gaz n’a ni forme, ni volume définis. Il occupe tout l’espace disponible. C’est un fluide compressible.

	Un solide a généralement une très grande masse volumique.
	Un liquide a généralement une grande masse volumique.
	Un gaz a une petite masse volumique.


La théorie cinétique des gaz

Afin de fournir des explications aux divers phénomènes gazeux et mieux comprendre les propriétés des gaz, les scientifiques ont établi la théorie cinétique de gaz. Cette théorie est basée sur le mouvement, caractéristique qui distingue la phase gazeuse des autres phases, et sur l’énergie qui en est responsable, l’énergie cinétique.

L’énergie cinétique est l’énergie que possède un corps en raison de son mouvement. Elle dépend de la masse et de la vitesse d’un corps en mouvement. Par conséquent, plus une particule de gaz bouge vite, plus elle possède de l’énergie cinétique. De même, l’énergie cinétique d’une particule augmente en fonction de sa masse.

Ek=(1/2)mv2
Ek= Énergie cinétique (J)

m= masse de la particule (g)

v= vitesse de la particule (m/s)
Même si la vitesse moyenne de l’ensemble des particules de gaz demeure constante à une température donnée, il se produit un perpétuel changement de vitesse des particules. Certaines ralentissent, tandis que d’autres accélèrent. 
La courbe de distribution de Boltzmann établit une relation entre le nombre de particules de gaz qui possèdent une vitesse donnée à un moment donné. Il y a une grande proportion de particules qui possèdent une vitesse près de la vitesse moyenne.

Il est à noter que plus un gaz est léger, plus il se déplace rapidement. La masse et la vitesse d’une particule de gaz est une relation inversement proportionnelle.

L’énergie cinétique moyenne est la même peu importe le gaz à une température donnée.

4 constats de la théorie cinétique

1. Les gaz sont constitués de particules extrêmement petites et très espacées les unes des autres.

Une substance en phase gazeuse est essentiellement constituée de vide. C’est pourquoi les gaz sont compressibles : on peut modifier la distance entre leurs particules.

2. Les particules de gaz sont continuellement en mouvement. Elles se déplacent en ligne droite, de manière aléatoire, dans toutes les directions.

À cause de leur grande énergie cinétique, les particules de gaz sont continuellement animées d’un mouvement de translation.

3. Quand une particule de gaz rencontre un obstacle, elle rebondit sans perdre d’énergie.

Lors d’une collision, l’énergie peut être transférée d’une particule à une autre. L’une des particules subit un ralentissement et l’autre une accélération. Toutefois, l’énergie cinétique moyenne des particules de l’ensemble du gaz demeure constante. Par conséquent, ces collisions sont dites élastiques, car elles n’occasionnent aucune perte d’énergie nette.
4. L’énergie cinétique moyenne des particules de gaz dépend de la température.

À une température donnée, l’énergie cinétique moyenne de l’ensemble des particules de gaz, peu importe le gaz, est constante. La seule façon de modifier leur énergie cinétique est de faire varier la température. Quand la température augmente, la vitesse de chaque particule de gaz augmente.  L’énergie cinétique moyenne du gaz augmente en conséquence.
Selon le principe de Pascal, un gaz se déplace naturellement d’un milieu où la pression est plus élevée vers un milieu où la pression est plus faible pour équilibrer les pressions.

La pression

La pression est une caractéristique importante des gaz. Elle correspond à une force exercée perpendiculairement par unité de surface. Son unité de mesure est le pascal (Pa). Un pascal représente une force de 1 newton (N) exercée sur une surface de 1 m2.

Une masse (en kg) qu’on multiplie par 9,8 donne une force en Pascal.


P=F/A

P= Pression (Pa)

F=Force (N)

A= Aire de la surface qui subit la force (m2)

La théorie cinétique des gaz permet d’expliquer comment un gaz exerce une pression. À chaque fois qu’une particule de gaz entre en collision avec un obstacle, elle exerce une force perpendiculairement à sa surface. Comme les particules de gaz sont petites, chacune de ses forces est petite, mais l’ensemble de ces forces pression importante.

La pression d’un gaz dépend de la somme des forces dues aux collisions de ses particules sur la surface des obstacles.
Aux mêmes conditions de température et de pression, une particule de gaz qui a une grande masse molaire frappe plus fort, mais moins souvent, qu’une particule de gaz qui a une petite masse molaire. À une pression donnée, la somme des forces dues aux collisions est donc la même pour tous les gaz.

L’atmosphère est constituée d’air, un mélange de plusieurs gaz. L’atmosphère exerce donc une pression qu’on nomme la pression atmosphérique.

1 atm=760 mmHg=101,3 kPa

Les lois simples des gaz

Pour définir les caractéristiques d’un gaz et pour étudier son comportement, 4 variables sont nécessaires : la pression, la température, le volume et la quantité de gaz.
	Variable
	Description
	Effet
	Mesure
	Symbole
	Unité

	Pression
	La pression est directement reliée au nombre de collisions des particules de gaz.
	Plus il y a de collisions, plus il y a de pression et vice-versa.
	Manomètre
	P
	kPa

	Température
	La température est directement liée à l’énergie cinétique des particules de gaz.
	Plus la température augmente, plus les particules de gaz bougent vite et vice-versa.
	Thermomètre
	T
	K

	Volume
	Le volume est directement lié à l’espace entre les particules de gaz. Comme un gaz occupe tout l’espace disponible, le volume correspond au volume du contenant dans lequel se trouve le gaz.
	Plus le volume augmente, plus l’espace entre les particules de gaz augmente, et vice-versa.
	Seringue ou par déplacement d’eau
	V
	L

	Quantité de gaz
	La quantité de gaz correspond au nombre de particules contenues dans un échantillon.
	Plus la quantité de gaz est grande, plus il y a de particules et vice-versa.
	On détermine la masse de l’échantillon, puis on calcule le nombre de moles correspondant à l’aide de la masse molaire.
	n
	Mol


Les conditions de température et de pression normales (TPN) : 273 K et 101,3 kPa.

Les conditions de température ambiante et de pression normale (TAPN) (conditions ambiantes) : 298 K et 101,3 kPa.

La relation entre la pression et le volume

La loi de Boyle-Mariotte indique que, à température constante, le volume d’une masse de gaz est inversement proportionnel à la pression. Si on augmente la pression, le volume diminue, et vice-versa.

P1V1=P2V2
P1= Pression initiale (kPa)

V1=Volume initial (L)
P2= Pression finale (kPa)

V2=Volume final (L)
Voir exemple p.79 du manuel de chimie
La théorie cinétique permet de comprendre la relation qui existe entre la pression et le volume d’un gaz. À température constante, quand on diminue le volume, l’espace entre les particules de gaz diminue. Il en résulte que le nombre de particules de gaz par unité de volume augmente, ce qui fait augmenter le nombre de collisions. Cela a pour effet d’élever la pression du gaz.

La relation entre le volume et la température

Le Kelvin est l’unité de mesure officielle de la température.

T (en K) = T (en Celsius) + 273

La loi de Charles indique que, à pression constante, le volume d’une certaine quantité de gaz est directement proportionnel à la température absolue. Quand la température augmente, le volume du gaz augmente et vice-versa.

V1/T1 = V2/T2
T1= Température initiale (K)

V1=Volume initial (L)
T2= Température finale (K)

V2=Volume final (L)
Voir exemple p.84 du manuel de chimie
Selon la théorie cinétique, quand on augmente la température d’un gaz, l’énergie cinétique des particules de gaz augmente. Les particules de gaz bougent plus vite. Cela a pour effet d’augmenter les possibilités qu’elles entrent en collision, ce qui entraîne un changement de pression. Le volume augmente en conséquence, si l’on maintient la pression constante.
La relation entre la pression et la température

Si on augmente la température d’un échantillon de gaz en maintenant son volume constant, on constate que la pression augmente.

P1/T1 = P2/T2
P1= Pression initiale (kPa)

V1=Volume initial (L)
P2= Pression finale (kPa)

V2=Volume final (L)
Voir exemple p.86 du manuel de chimie.

Selon la théorie cinétique, quand on augmente la température d’un gaz, l’énergie cinétique des particules de gaz augmente. Comme elles bougent plus vite, les possibilités que les particules entrent en collision augmentent, ce qui entraîne une augmentation de pression.

La relation entre le volume et la quantité de gaz

La loi d’Avogadro indique que, à température et pression constantes, le volume d’un gaz est directement proportionnel au nombre de moles du gaz. Si on augmente la quantité de gaz, son volume augmente et vice-versa.

V1/n1 = V2/n2
n1= Quantité de gaz initiale (mol)

V1=Volume initial (L)
n2= Quantité de gaz finale (K)

V2=Volume final (L)
Voir exemple p.89 du manuel de chimie

Selon la théorie cinétique, quand on augmente le nombre de particules de gaz, le nombre de collisions augmente, ce qui a pour effet d’augmenter la pression. Le volume augmente en conséquence si l’on maintient la pression constante.

Le volume molaire d’un gaz est le volume qu’occupe une mole de gaz, quelle que soit la nature du gaz, à une température et à une pression données. (L/mol) C’est utile pour convertir un nombre de moles ou une masse d’un certain gaz en volume ou vice-versa.

À TPN, le volume molaire d’un gaz est de 22,4 L/mol.

À TAPN, le volume molaire d’un gaz est de 24,5 L/mol.

Voir exemple p.90 du manuel de chimie.

La loi générale des gaz

La loi générale des gaz met en relation la pression, le volume, la température et la quantité de gaz en comparant une situation initiale et une situation finale.

P1V1/n1T1 = P2V2/n2T2 
En se servant de la loi générale des gaz, on peut déduire toutes les lois simples déjà vues. En effet, si une ou plusieurs caractéristiques demeurent constantes, on simplifie la formule en y éliminant les variables correspondantes.

Voir exemples p.102 et 103 du manuel de chimie.

La loi des gaz parfaits

La loi des gaz parfaits met en relation la pression, le volume, la température et la quantité de gaz à un moment donné. Afin d’établir une égalité, on utilise une constante, symbolisée par la lettre R.

PV=nRT

Un gaz parfait est un gaz qui, théoriquement, répondrait à toutes les lois simples des gaz et dont le comportement pourrait être expliqué par la théorie cinétique.

On peut calculer la constante d’un gaz parfait en utilisant le volume molaire d’un gaz à TPN.

R= 8,31 kPa.L/mol.K

Voir exemple p.105 du manuel de chimie.
