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Premiere partie

Chimie physique






Chapitre 1

Solutions et solutions aqueuses

1.1 Introduction

H>0

L’eau, c’est la vie.

Exemples de solutions aqueuses : sang, seve, médicament, produits de
nettoyage,

Si vous étes mouillé, le risque d’électrocution est beaucoup plus grand.

Mais comment une substance se « dissout elle » dans ’eau et quels sont les
types de solutions aqueuses ? C’est ce que nous étudierons dans ce chapitre.

1.2 Solutions, solvants, solutés et solubilité

1.2.1 Introduction

Lors des naufrages de pétroliers, la presse fait écho de marées noires.
Peut-étre en avez vous été vous méme témoin ou victime. Les marées noires
sont dies au fait que le pétrole est peu soluble dans ’eau et qu’il est moins
dense que celle-ci.

Comment prévoir si une substance est soluble ou pas?

1.2.2 Exemples :

NaCl, I, CsHyg(essence), HCl, NaOH,CsHs—CH = CHy—C H2(Styrene), sucre
Faire un tableau des observations pour chaque substance. Soluble, non
soluble, peu soluble ?
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1.2.3 Définitions

Par définition,

— Une solution est un mélange homogene formé par un solvant et
un soluté.

— Le soluté est le corps qui se dissout.

— Le solvant est le corps dans lequel un soluté se dissout.

Une solution aqueuse est donc un mélange homogene formé par
un soluté et ou 'eau est le solvant.

Analysons les résultats de 'expérience.

Composés solubles Composés non solubles

NaCl, NaOH, HCI Cngg, C6H5 —CH = CH2 — CHQ, [2

1.2.4 Interprétation

La molécule d’eau est polaire.
— Elle a des liaisons covalentes polarisées.
— La résultante des charges des charges partielles positives et la résultante
des charges partielles négatives ne coincident pas.
H50 a 2 poles. Elle est polarisée.
— Considérons la structure moléculaire des composés solubles dans

I'eau.

‘ NatCl~ ‘ NatOH~ ‘ HF — C1°~ ‘

Les liaisons chimiques de ces composés sont soit :

— des liaisons ioniques. Na™Cl~ et NatOH ™~ sont constitués de charges
+ et -. Ce sont des composés ioniques.

— des liaisons covalentes polarisées : H°T — CI°~ (nous verrons plus
tard que c’est aussi le cas du sucre.) Comme pour la molécule d’eau,
la résultante des charges des charges partielles positives et la résultante
des charges partielles négatives ne coincident pas. Ce sont des molécules
polaires.

— Considérons maintenant la structure moléculaire des composés non
solubles dans 'eau.

‘ I—-1 ‘ C¢H; —CH =CHy — CH?2 ‘ CsHig ‘

Les liaisons sont du types covalentes parfaites. Il n’y pas de charges

partielles résultantes. Ce sont des molécules non polaires.
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Conclusion

La solubilité dans I'’eau de certains composés peut s’expliquer par 'attrac-
tion entre charges électriques. Les poles positifs et négatifs de ’eau peuvent
attirer :

— les charges + et - des ions pour le cas des composés ioniques.
— Les poles + et - des composés covalents polarisés.

Ces ions ou molécules forment avec I’eau une solution aqueuse. Il n’y a
quasiment pas d’attraction entre les molécules non polaires et 1’eau, elles ne
sont quasiment pas solubles.

En conclusion : Qui se ressemble, s’assemble.

Solvant /Soluté | Tonique ou polaire | Non polaire

Polaire Soluble NON Soluble

Les marées noires

1.2.5 Solubilité

Introduction

Nous savons donc que pour certaine solutions, le fait de rajouter du soluté
n’augmente pas la quantité de soluté dans la solution. Celui-ci se dépose dans
le fond. L’exemple typique en est le sucre dans votre café!

Pour mesurer ce seuil ou il n’y a plus moyen de dissoudre une substance
dans une autre, les chimistes emploient les concentrations.

Il y a une concentration au-dela de laquelle il n’y a plus moyen de dis-
soudre le soluté.

Nous désignerons cette concentration seuil par le terme solubilité.

Définitions

Le terme solubilité désigne la quantité maximale (en général en gramme
ou en mole) de soluté dissoute par unité de volume (en litre) de solution
saturée a une température donnée.
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La solubilité molaire s est le nombre maximum de moles de soluté
dissous dans un litre de solution a une température donnée.

(1.1)

S =

<I=s

ol

— s est la solubilité molaire (mol.l™"),

— n est le nombre de mole de soluté (mol),
— V est le volume de solution (1).

La solubilité massique s est le nombre maximum de grammes de
soluté dissous dans un litre de solution a une température donnée.
Symbole : 7s” ; unité : 7g.l71”

(1.2)

S ==

<|3

ol

— s est la solubilité molaire (mol.[71),
— m est la masse de soluté (g) et

— V est le volume de solution (1).

Une solution est dite saturée lorsque la concentration molaire en
soluté atteint la valeur de la solubilité molaire. Si on continue a
ajouter du soluté, celui ne dissous plus. Si le soluté est solide, il
forme un dépot. On parle alors de précipité.

La solubilité a température ordinaire varie fortement :

Composé | Solubilité molaire (mol.l™) | Concentration massique correspondante (g.l-
CaCOs3 9,5.107° 0,01
NaCl 6,0 350
NaOH 10,5 1 420
ClQHQQOll 3,9 1334

Comme le tableau ci dessus nous le laisse entendre, la solubilité
varie tres fort. On fixe donc la convention suivante :

— Les composés sont dits solubles si s 0, 1mol.l7}

— Les composés sont dits peu solubles si s j 0, 1mol.l ™!

exercices

Calculer les solubilités (en mol - L' et en g - L™")de :
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— BaSO, si 0,0024g de ce sel sont dissous dans 2 L de solution saturée.

— PbCl, si 1,2g de ce sel sont dissous dans 250 ml de solution saturée.

— PbSO, si 1,2 - 10~*mol de ce sel sont dissous dans 0,4 L de solution
saturée.

1.3 Modele des solutions aqueuses

Comment le soluté se « dissout il » dans 'eau ?

1.3.1 Expérience avec le conductimetre

Tableau.

Electrolytes et Non-électrolytes
Modele :

Type de solutions

Etudions donc le type de soluté qui sont solubles dans 'eau.

Solutions aqueuses d’un composé ionique

Les solutions aqueuses d'un composé ionique sont celles qui sont constituées
d’eau et

— d’un sel (par ex. KCI)

— ou d’un hydroxyde (par ex. NaOH).

Remarquons que, selon Arrhenius, les hydroxydes sont des bases.

Par définition, une base est une substance contenant un groupement OH
libérable, au contact de 1’eau, sous forme d’ion OH_.

Ainsi, on a : NaOH s — Naaq) +OH,

(aq)

Solutions d’un composé covalent

Les solutions aqueuses d’un composé covalent sont celles qui sont constituées
d’eau et

— d’un acide (par ex. HCI)

— ou d’une base non hydroxydée (par ex. NH3).

Par définition, selon Arrhenius, un acide est une substance susceptible de
libérer des ions H™ en solution dans 'eau.
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Exemples

j\fffs(g) + f]é()(n — NH}

4(aq

(aq)

1.3.2 Modele des solutions aqueuses
Modele des solutions aqueuses d’électrolytes

Solides ioniques :

Structure du cristal ionique, agitation thermique et attraction électrostatique

Définition : la température est une mesure de I’énergie cinétique moyenne
des molécules.

Composés covalents :

Modele des solutions aqueuses de non-électrolytes

solutions moléculaires

Résumé sous forme de tableau

)

1.3.3 Equations de dissociation

Un composé solide se dissout dans 'eau en libérant les ions dont il est
constitué.

Exemple : NaCl) — Naaq) + Cliy

Il y a deux cas a considérer selon que la molécule a l'origine du soluté
contient ou non un élément de transition.

Equations de dissociation sans élément de transition
S’il n’y a pas d’élément de transition : décomposer la molécule en M +

X et pondérer noter les charges sur les ions vérifier 1’électroneutralité.

Exercices

Etablir I’équation de dissociation des molécules suivantes :
1. DJ@2£;6)4 .
2. (7&(()}{)2 :
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3. NaHCOs5 :
4. CCLCZQ .
5. NH,Br

Avec élément de transition

S’il y a un élément de transition : Appliquer la méme méthode et déduire
la charge de I'ion de transition en respectant 1’électroneutralité.
Exercices

Etablir I’équation de dissociation des molécules suivantes :
1. AgNOs

2. Zn(NOj3)y

3. Fey(SOy); -

1.4 Conclusion

1.5 exercices
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Chapitre 2

les réactions de neutralisation
et de précipitation

2.1 Introduction

Un nombre important de réactions sont rapides et quasi completes. Les
chimistes ont éprouvé le besoin de classer ces réactions de manieres encore
plus précises.

Nous avons déja étudié les réactions de dissociation dans le cas des
solutions aqueuses.

D’autres réactions provoquent ’apparition d’un dépot, nous les appelle-
rons désormais réactions de précipitation.

Les réactions entre un acide et une base seront appelées des réactions
de neutralisation.

Nous étudierons ces nouvelles classes de réactions a la lumiere des classi-
fication vues dans les précédents chapitres.

Toutes ces réactions ont des applications dans la vie de tout les jours que
nous étudierons également.

2.2 Neutralisation

2.2.1 Exemples :

Pour diminuer 'acidité des lacs pollué par les pluies acides, on ”para-
chute” certains minéraux dans ces lacs. Pour diminuer les aigreurs d’estomac,
on peut avaler du "Maalox”. Ces substances destinées a neutraliser 'acidité
ne sont pas choisies au hasard.

11
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2.2.2 Rappel

Définition d’un acide : corps susceptible en solution dans '’eau de libérer
des ions H™

Définition d’une base : corps susceptible en solution dans I’eau de libérer
des ions OH~

2.2.3 mesure objective du caractere acide ou basique :
le PH

Une substance peut étre plus ou moins acide (ou basique). Un vinaigre
est clairement moins corrosif que I'acide d’une batterie d’auto. Pourtant nous
savons qu'il s’agit d’acides dans les deux cas.

Les chimistes pour déterminer objectivement le caractere acide (ou ba-
sique) d’une substance utilise une grandeur appelée le PH.

Définition : Le PH est une mesure de la concentration en ions H' dans
une solution. Plus le PH est élevé plus la solution est dite acide.

Attention, il ne s’agit pas de la concentration en acide mais de ’apport
en ions H™ dans la solution par cet acide.

On distinguera ainsi un acide fort et un acide faible.

L’échelle des PH est assez particuliere :

Entre 0 et 7, le caractere de la solution est acide. Entre 7 et 14 la solution
a un caractere basique. Un PH de 7 désigne une solution dite neutre. Ce PH
correspond a celui de I’eau pure.

Indicateurs colorés

Pour déterminer les caracteéres acides ou basiques, les chimistes (mais
aussi les ingénieurs des eaux et foréts, les biologistes, les agronomes, les ama-
teurs d’aquariums, ...) utilisent des indicateurs colorés.

Définition : Les indicateurs colorés sont des substances qui changent de
couleur selon la concentration en ions H*. En deca d’'une certaine concen-
tration en ions H™, ils ont une couleur et ils prendrons une autre couleur si
la solution contient une concentration supérieure en ions H™.

2.2.4 Réaction de neutralisation et définitions d’Arrhénius
Expérience

Si I'on mélange de 'acide chlorhydrique (ou esprit de sel) et de I’hy-
droxyde de sodium (ou soude) en bonnes proportions, on obtient du sel de



2.2. NEUTRALISATION 13

cuisine en solution dans I’eau. Le mélange de ces 2 produits pourtant corrosifs
conduit a une solution dite chimiquement neutre.

HCl+ NaOH — NaCl+ H,0O

(Notons qu'il s’agit d'une réaction fortement exothermique. Ce qui ex-
plique qu’elle soit spontanée et quasiment complete.)

Définition

La neutralisation désigne I’action réciproque d’un acide sur une base. Le
résultat de la réaction étant une solution dite solution chimiquement neutre,
ce qui signifie une solution dépourvue de propriétés acides ou basiques.

L’équation-bilan typique d’une réaction de neutralisation s’écrit ainsi :

Acide + Base — Sel + Fau

Définition : Une réaction de neutralisation est une réaction ou un acide
et une base se neutralisent mutuellement.

principe

Pour comprendre le processus a l'oeuvre, écrivons les réaction de disso-
ciation de HC'L et de NaOH dans 'eau.

HCl— HY+Cl™
NaOH — Na™ +OH™

Pour expliquer la neutralisation, Arrhénius propose ce modele ou les
ions H*t réagissent avec les ions OH~ pour former des molécules d’eau.
L’équation-bilan de cette réaction étant :

H(Zq)_FOHi H}[20

(aq)

7 Additionnons” les 2 équations de dissociation précédentes. En tenant
compte du modele d’Arrhénius, nous réécrivons le bilan de la réaction de
neutralisation.

HCl— H"+Cl™
NaOH — Nat +OH™

HCl+ NaOH — NaCl + H,O
Acide + Base — Sel + Fau
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2.2.5 Généralisation

Pour qu’il y ait neutralisation, les ions H* et les ions OH~ doivent étre
en méme nombre. Il ne faut donc pas oublier de pondérer les réactions bilans
pour que ces ions disparraissent completement.

2.2.6 Exercices

Ecrire les équations bilans des mélanges suivants :
HQSO4 + KOH —

HQSO4 + Mg(OH)2 —

HNO3;+ Mg(OH)y —

HQSO4 + CCL(OH)Q —

2.3 précipitation

Parfois le mélange de deux solutions provoque une réaction ou un des
produits n’est pas soluble. Le produit en question forme un solide qui souvent
se dépose au fond de la solution. nous nommerons désormais ce type de
réaction des réactions de précipitations.

2.3.1 Introduction

En Belgique, I’eau de consommation est dite ”dure”, ce qui signifie qu’elle
contient beaucoup d’ions Ca?T” et Mg*™”. Ces ions sont présents car les
terrains traversés par ces eaux avant captage sont tres calcaires et donc tres
riches en minéraux susceptibles de libérer ces ions. Ces ions réagissent avec
le savon et forment un dépot grisatre, il faut mettre beaucoup de savon pour
bien nettoyer. Ceux d’entre vous qui ont séjourné en montagne ont peut-étre
remarqué qu’au contraire, il suffit de tres peu de savon pour obtenir beaucoup
de mousse et qu’il est méme difficile de se rincer. Il s’agit du comportement
"normal” d’une eau savonneuse. LL’eau de montagne est dite "douce”. Ce
dépot grisatre que nous connaissons est un précipité.

2.3.2 Exemples

CuSO4(aq)et2NaOH uq — Cu(OH)(s) + NaaSO4(aq)
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2 questions se posent alors a nous : Pourquoi y a t’il formation de ce
précipité ? Quelle est la formule de ce précipité et comment écrire ’équation
bilan de la réaction ?

2.3.3 Explication : la solubilité

Lorsque nous avons étudié les réactions incompletes, nous avons vu le cas
des solutions saturées.

Nous savons donc que pour certaine solutions, le fait de rajouter du soluté
n’augmente pas la quantité de soluté dans la solution. Celui-ci se dépose dans
le fond.

Pour mesurer ce seuil ou il n’y a plus moyen de dissoudre une substance
dans une autre, les chimistes emploient les concentrations.

Il y a une concentration au-dela de laquelle il n’y a plus moyen de dis-
soudre le soluté.

Nous désignerons cette concentration seuil par le terme solubilité.

Définitions : rappel

Le terme solubilité désigne la quantité maximale (en général en gramme
ou en mole) de soluté dissoute par unité de volume (en litre) de solution
saturée.

<|3

en gramme par litre

n
v
en mole par litre
ol
— s est la solubilité molaire (mol.l™"),
— s est la solubilité molaire (mol.l™"),
— m est la masse de soluté (g) et
— n est le nombre de mole de soluté (mol),
— V est le volume de solution (1).

2.3.4 Composé soluble ou peu soluble

La distinction suivante a été établie :
— Sont appelés solubles, les corps dont la solubilité est supérieure a 0,1
mole par litre.
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— Sont appelés peu solubles, les corps dont la solubilité est inférieure a
0,1 mole par litre.

2.3.5 Prévoir les réactions de précipitations

2.3.6 Equations bilans
Ecriture ionique

Ecriture Moléculaire

2.4 Conclusion



Chapitre 3
Energie chimique

Dans ce chapitre, nous allons étudier les liens entre les réactions chimiques
et ’énergie. Ce faisant, nous allons apprendre a classer les réactions chimiques
du point de vue énergétique.

3.1 Introduction

Nous savons que la combustion des hydrocarbures produit de I'énergie.
Nous avons écrit la réaction de combustion des alcanes :

2C,Hopio 4+ 3n+ 105 — 2nC' Oy 4 2n + 2H50 + Energie

Cette production d’énergie n’est pas aléatoire, nous connaissons quelle
quantité d’énergie est produite par un litre d’essence.

Ex. : Une voiture d'une tonne consomme 6 1 / 100 km. Estimez le travail
nécessaire au déplacement et calculez la quantité d’énergie produite par un
litre d’essence.

3.1.1 Exemples :

Observons deux réactions :

Dans 2 erlenmeyrers de 250 mL, disposons dans chacun 100 mL d’eau
et un thermometre. Dissolvons, dans un une dizaine de g de NaOH, dans
I'autre du K NO3 en méme quantité.

Schéma

17
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Les réactions
NaOH — Na™ + OH™

KNO3 — K*+ NO3

Observations

3.2 Définitions (provisoires)

— Une réaction accompagnée d'une augmentation de la température et
qui donc dégage de la chaleur est dite exothermique.

— Une réaction accompagnée d'une diminution de la température et qui
donc dégage de la chaleur est dite endothermique.

3.3 Conclusion de ’expérience

Rappel

La température est un mesure de I’énergie cinétique moyenne des molécules.
Nous parlerons dans la suite d’énergie thermique.

3.3.1 Conclusion

Dans le cas du NaOH, nous observons une augmentation de la température
et donc une augmentation de I’énergie cinétique moyenne des molécules de
la solution.

Dans le cas du K NOs, nous observons une diminution de la température
et donc une diminution de 1’énergie cinétique moyenne des molécules de la
solution.

3.4 Définitions (définitives)

— Une réaction exothermique est une réaction qui libere de I’énergie ther-
mique. .
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— Une réaction endothermique est une réaction qui absorbe de l’énergie
thermique.

3.5 Origine de ’énergie thermique impliquée
dans les réactions chimiques : Enthalpie

3.5.1 Conservation de ’énergie

Rappel : "Rien ne se crée, rien ne se perd, tout se transforme.”
Une autre formulation de ce principe :

"L’énergie d'un systeme isolé est constante.”

Un systeme isolé étant une zone délimitée de ’espace ne pouvant échanger
de I'énergie avec 'extérieur et comprenant une quantité fixée de matiere.

Il s’agit bien str d’une idéalisation mais il est possible de s’en approcher en
enfermant nos erlenmeyers dans des boites en frigolites ou dans des bouteilles
thermos!

Cette chaleur qui apparait dans un cas et qui disparait dans l'autre ne
peuvent donc ni apparaitre de rien ni disparaitre simplement. Qu’elle est leur
histoire ? Quelles aventures connaissent elles au cceur de la matiere ?

3.5.2 Reéactions exothermiques

Lors de la dissolution du NaOH, notre systeme isolé est constitué d’une
part du solvant et du récipient, d’autre part du réactif NaOH qui se trans-
forme en Na™ + OH".

Nous mesurons 'augmentation de température dans la solution. En ap-
pliquant le principe de conservation de I'énergie, nous pouvons dire que c’est
le solvant et le récipient qui regoivent de I’énergie. Cette énergie ayant pour
origine unique la transformation du NaOH en Na™ + OH ™.

Nous écrirons :

NaOH — Na* +OH + E

Et comme regle générale :

R— P+ FE

ou :
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\
esiiavilev]

Schéma

3.5.3 Enthalpie : définition

Si NaOH en se dissociant libere de 'énergie, c’est qu’il possédait cette
énergie en interne.

Cette énergie interne nous 1’ appelerons désormais 1’ enthalpie. ‘

Notons Hp I’ enthalpie du réactif et Hp du (ou des) produit(s).

Alors, dans ce cas :
Hip > Hp

Définissons la différence d’ enthalpie comme
AH = Hp— Hp

Réactions exothermiques
AH <0

Diagramme d’ enthalpie
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3.5.4 Reéactions endothermiques

KNO3; — KT+ NO3

R+E—P

Alors, dans ce cas :

Hr < Hp

AH >0

Schéma

Diagramme d’ enthalpie

3.5.5 Unité de H : le joule

Exemples :
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3.6 exercices

3.7 Mesure de AH lors d’une réaction chi-
mique

3.7.1 Concentration
Description de ’effet produit
Modele :

Exemples d’applications a la vie quotidienne

3.8 Conclusion



Chapitre 4

Les réactions completes,
incompletes et impossibles

4.1 Introduction

4.1.1 Exemples :
4.2 Définitions

4.2.1 Concentration
Description de l’effet produit
Modele :

Exemples d’applications a la vie quotidienne

4.3 Conclusion

4.4 exercices

23
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Chapitre 5

Les réactions completes,
incompletes et impossibles

5.1 Introduction

5.1.1 Exemples :
5.2 Définitions

5.2.1 Concentration
Description de l’effet produit
Modele :

Exemples d’applications a la vie quotidienne

5.3 Conclusion

5.4 exercices

25
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Chapitre 6

Les vitesses des réactions
chimiques

6.1 Introduction

Nous avons abordé la possibilité ou 'impossibilité d'une réaction ou en-
core le fait qu’elle soit impossible. Mais nous ne nous sommes pas encore posé
de question sur le temps pris par une réaction pour se dérouler.

6.1.1 Exemples :

La rouille plusieurs jours, mois voire années Explosion de la dynamite :
une fraction de seconde Combustion du méthanol Dissolution du sucre dans
le café : quelques secondes a la minute. ...

6.2 Définitions

6.2.1 Vitesse moyenne d’une réaction chimique

6.2.2 Différentes vitesse

Réactions rapides

Déf. : Une réaction est rapide si sa durée est inférieure a la seconde. Ex. :
Explosion

27
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Réactions lentes

Déf. : Une réaction est lente si sa durée est est comprise entre une seconde
et quelques minutes (une heure max pour fixer les idées) Ex. : Combustion

Réactions treés lentes

Une réaction est tres lente si la durée est de I'ordre de grandeur de I’heure
ou du jour. Ex. : La rouille

6.3 Facteurs cinétiques

Définition : Les facteurs cinétiques sont les facteurs qui peuvent influencer
la vitesse d’une réaction.

6.3.1 Température
Description de ’effet produit

Dans de nombreux cas, la vitesse d'une réaction augmente si on augmente

la température. La vitesse es souvent doublée par chaque augmentation de
10°C.

Exemples d’applications a la vie quotidienne

Le sucre se dissous plus vite dans du café chaud que dans du froid.
Cuisson : friture (180°C'), casserole a pression (110°C)
Frigo et congélation : Cfr. exposition ”charmantes bestioles”

6.3.2 Catalyse

Définition : Un catalyseur

— modifie la vitesse de réaction chimique (pour l'accélérer),

— est inchangé en fin de réaction et pour cette raison, n’est pas écrit dans
I’équation bilan,

— est souvent spécifique a une réaction ou a une famille de réaction.

Description de ’effet produit

Une réaction qui prendrait plusieurs heures voir des années devient tres
rapide. Le catalyseur est retrouvé inchangé apres la réaction.
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Exemples d’applications a la vie quotidienne

Pot catalytique pour les voitures Catalyse dans l'industrie chimique Les
enzymes en biochimie. Faire briler du sucre (avec de la cendre de cigarette)

6.3.3 Concentration

Les réactions sont souvent d’autant plus rapides que la concentration des
réactifs est élevée.
Description de ’effet produit

Modele : Hello there ?

Généralisation

Lors d’une réaction chimique, la vitesse de formation d’un produit aug-
mente d’autant plus que la concentration molaire des réactifs est élevée.

Exemples d’applications a la vie quotidienne

Si 'on veut décaper, on va utiliser un acide plus concentré.

6.4 Conclusion

Les facteurs qui influencent la vitesse de réaction sont :
— la température,

— la présence d'un catalyseur,

— les concentrations initiales des réactifs.

6.5 exercices

6.5.1
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